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Vorwort

Die novellierte Approbationsordnung fiir Apotheker (AAppO) vom 14.Dezember
2000 sieht im Ersten Abschnitt der Pharmazeutischen Priifung eine schriftliche Prii-
fung iiber die ,,Grundlagen der Chemie* vor, die sich in folgende Abschnitte unter-
gliedert:

Allgemeine Chemie,

Anorganische Chemie,

Organische Chemie,
wobei die pharmazeutische Relevanz des betreffenden Teilgebietes ein wichtiger
Bestandteil der Priifungsanforderungen ist (Anlage 13 AAppO).

Die Themen der Allgemeinen und Anorganischen Chemie werden im vorliegenden
Band Chemie I behandelt. Die Themenbereiche der Organischen Chemie sind Gegen-
stand des Bandes Chemiell. Die Gliederung der Chemie I erfolgte in Anlehnung an
den aktuellen Gegenstandskatalog. Daher habe ich bei der Bezeichnung der Gruppen
des Periodensystems der Elemente die bisherige Einteilung in 8 Haupt- und 8 Neben-
gruppen und deren Kennzeichnung mit rémischen Zahlenwerten beibehalten und
nicht auf die aktuelle Gruppenbezeichnung der IUPAC (18 Gruppen) umgestellt.

Der Text der neuen Auflage wurde komplett tiberarbeitet und den aktuellen The-
menschwerpunkten der Multiple-Choice-Priifungen angepasst. Ein neues Kapitel, das
die allgemeinen Grundlagen chemischer Reaktionen behandelt, wurde hinzugefiigt.
Wichtige Passagen des Kommentartextes —in Form abgesetzter grau unterlegter Text-
stellen — dienen dazu, wesentliche Abschnitte des umfangreichen Priifungsstoffes
komprimiert und kurzfristig wiederholen zu konnen. Querverweise auf ,,Chemie
I-Priifungsfragen® — kenntlich gemacht durch Angabe der Fragenummer — mit den
Originalfragen bis Herbst 2010 sollen dazu dienen, rasch zu erkennen, wie die einzel-
nen Priifungsinhalte abgefragt werden.

Mein Dank gilt vielen Kollegen und Studenten fiir wertvolle Anregungen zur Uber-
arbeitung des Textes. Herzlichen Dank den Studenten der Pharmazie, die an der Goe-
the-Universitidt meine Lehrveranstaltungen zur ,,Allgemeinen Chemie* besuchen. Ihr
Feedback war mir fiir die Uberarbeitung und Neugestaltung der Chemie I sehr dien-
lich. Besonders danken mochte ich dem Lektorat ,,Pharmazie” des Deutschen Apo-
theker Verlages fiir die vertrauensvolle Zusammenarbeit und tatkréftige Unterstiit-
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Vorwort

zung. Das Lektorat hat entscheidend dazu beigetragen, dass die aktuelle Auflage der
Chemie I den Priifungskandidaten termingerecht zur Verfiigung steht.

Ich hoffe, dass die neue Auflage der Chemie I den Studierenden der Pharmazie bei
ihren Priifungsvorbereitungen wieder wertvolle Dienste leisten kann. Ich wiinsche
allen hierzu viel Erfolg.

Hofheim, im Herbst 2016 Eberhard Ehlers
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1 Allgemeine Chemie






1.0 Grundbegriffe, Grundgesetze

1.01  Allgemeine Grundlagen chemischer Reaktionen

1.0.1.1 GesetzmaRigkeiten chemischer Reaktionen

Chemische Reaktionen sind Vorgénge, bei denen eine oder mehrere Verbindungen
(Reaktanden) in neue Stoffe mit verinderten Eigenschaften umgewandelt werden.
Auch zwei verschiedene Elemente konnen miteinander zu einem neuen Stoff reagie-
ren.

Bei physikalischen Vorgédngen dndern sich nicht die stoffspezifischen Eigenschaf-
ten, sondern nur die physikalischen Eigenschaften eines Stoffes, wie z.B. sein Aggre-
gatzustand.

Bei chemischen Reaktionen werden Bindungen in den Ausgangsmaterialien
(Edukte, Reaktanden) gelost und neue Bindungen in den entstehenden Stoffen (Pro-
dukte) gekniipft. Diese Stoffumwandlung kann in allgemeiner Form durch folgende
Formel beschrieben werden (siehe auch nachfolgendes Kapitel):

Edukte — Produkte + Energie

Chemische Reaktionen sind mit energetischen Anderungen verbunden. Daher wird
der Ablauf chemischer Reaktionen von den Gesetzen der Thermodynamik mitbe-
stimmt (siehe » Kap. 1.9). Bei exothermen Reaktionen sind die entstehenden Produkte
energiedrmer als die Edukte, sodass zusétzlich zur Stoffumwandlung Energie in Form
von Wirme freigesetzt wird. Bei endothermen Prozessen sind die Produkte energierei-
cher als die Edukte und es muss Energie zugefiihrt werden. Synonym mit dem Begriff
Reaktionswiarme ist auch der Ausdruck Reaktionsenthalpie (AH). Jede chemische
Reaktion unterliegt dem Gesetz der Energieerhaltung.

Dartiber hinaus gestattet die chemische Thermodynamik vorauszusagen, ob zwei
Stoffe tiberhaupt miteinander reagieren werden. Spontan verlaufende chemische Pro-
zesse sind exergonisch,d.h., die freie Reaktionsenthalpie (AG) besitzt einen negativen
Zahlenwert. Die freie Reaktionsenthalpie (AG) setzt sich aus zwei Groen zusam-
men, der Reaktionsenthalpie (AH) und der Reaktionsentropie (AS), die ein Ma@ fiir
die molekulare Unordnung darstellt. Diese GroBen sind iiber die Gibbs-Helmholtz-
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Gleichung, der Fundamentalgleichung der Thermodynamik, miteinander und mit der
Reaktionstemperatur (T) in Kelvin verkniipft:

AG=AH-T-AS

Jede chemische Reaktion endet, wenn das Chemische Gleichgewicht erreicht ist oder
sich die Reaktanden bei einseitig verlaufenden Reaktionen komplett umgesetzt
haben. Das Chemische Gleichgewicht ist ein dynamischer Gleichgewichtszustand,
d.h., zwei gegenlaufige Prozesse verlaufen mit gleicher Geschwindigkeit, sodass nach
aufen hin kein Stoffumsatz mehr beobachtet wird. Mit anderen Worten die Produkt-
bildung ( Hinreaktion) lduft genauso schnell ab wie der Produktzerfall (Riickreaktion).
Im Gleichgewichtszustand dndern sich die Konzentrationen der Reaktionsteilnehmer
nicht mehr (siehe » Kap. 1.10).

Der Zustand des Chemischen Gleichgewichts einer Reaktion kann mithilfe des
Massenwirkungsgesetzes beschrieben werden. Die daraus resultierende Gleichge-
wichtskonstante (K) gibt einen Hinweis auf das Ausmal} des chemischen Prozesses
und damit auf die Ausbeute. Die Anwendung des Massenwirkungsgesetzes auf einen
chemischen Prozess erlaubt quantitative Aussagen iiber diesen Prozess zu machen. Ist
K > 1 tiberwiegen im Gleichgewichtszustand die Produkte, ist K < 1 dominieren die
Edukte. Da die Gleichgewichtskonstante von Reaktionsparametern wie Druck (p)
und Temperatur (T) abhidngt, kann die Lage des Gleichgewichts mithilfe des Le Cha-
telier-Prinzips (Prinzip vom kleinsten Zwang) zu Gunsten der Produktbildung veran-
dert (,,verschoben*) werden.

Die Reaktionskinetik untersucht die Geschwindigkeit, mit der eine Reaktion
ablduft und beschreibt die Abhéngigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit von den Kon-
zentrationen der Reaktanden mithilfe von Zeitgesetzen oder Geschwindigkeitsglei-
chungen (siche » Kap. 1.13).

Einige chemische Reaktionen, die aus thermodynamischer Sicht moglich sind, lau-
fen aber aus kinetischer Sicht extrem langsam ab. Im Extremfall wird kein nennenswer-
ter Stoffumsatz beobachtet. Verantwortlich dafiir ist die hohe Aktivierungsenergie fiir
den betreffenden Prozess. Unter Aktivierungsenergie versteht man den Mindestbetrag
an Energie, der Reaktanden zugefiihrt werden muss, damit sie miteinander reagieren.
Durch eine Erhohung der Reaktionstemperatur oder durch den Einsatz von Katalysa-
toren lassen sich chemische Reaktionen beschleunigen. Durch den Einsatz von Kataly-
satoren wird die Aktivierungsenergie des betreffenden Vorgangs herabgesetzt.

1.0.1.2 Die chemische Reaktionsgleichung
Zur verkiirzten Darstellung chemischer Reaktionen benutzt man sogenannte Reakti-
onsgleichungen. Es sind Gleichungen, in denen Stoffe durch Summenformeln oder
Strukturformeln wiedergegeben werden und die Edukte (Ausgangsstoffe, Startmate-
rialien, Reaktanden) durch einen Reaktionspfeil (—) von den Produkten getrennt
sind. Edukte stehen auf der linken und die Produkte auf der rechten Seite des Reakti-
onspfeils und die Spitze des Pfeils zeigt in die Richtung,in welche die Reaktion abléuft.
Das Entstehen einer korrekten chemischen Reaktionsgleichung soll stufenweise
an folgendem Fillungsvorgang entwickelt werden: Geloste Arsenige Saure [H3;AsOs]
wandelt sich beim Einleiten von gasformigem Schwefelwasserstoff [H,S] in schwer



1.0.1 Allgemeine Grundlagen chemischer Reaktionen

16sliches Arsen(III)-sulfid [As,S3] und Wasser [H,O] um. In einer Wortgleichung stellt
sich dieser Vorgang wie folgt dar:

Arsenige Saure + Schwefelwasserstoff — Arsen(III)-sulfid + Wasser

Beriicksichtigt man, dass in der Chemie Elemente durch ein Elementsymbol und
Molekiile durch eine Summenformel wiedergegeben werden, so kann dieser Prozess
auch mit einer Formelgleichung formuliert werden, wobei die Anzahl der Atome als
Index an das betreffende Elementsymbol geschrieben wird:

H3ASO3 + st ad Ast3 + H20

Wie nachfolgend in den Erhaltungssédtzen dargelegt wird, gilt fiir chemische Reaktio-
nen das Gesetz von der Erhaltung der Elemente und der Erhaltung der Masse (siche
» Kap. 1.0.2). Das bedeutet, dass auf beiden Seiten des Reaktionspfeils die gleiche
Anzahl und Art von Atomen stehen muss. Damit Reaktionsgleichungen stéchiome-
trisch ausgeglichen sind, miissen deshalb die Reaktionsteilnehmer mit den entspre-
chenden Stéchiometriezahlen versehen werden. Diese Zahlen sind in der Regel ganz-
zahlig und moglichst klein, wobei im Allgemeinen die Zahl Eins nicht geschrieben
wird. Somit lautet die korrekte Reaktionsgleichung fiir die Féllung von Arsen(III)-
sulfid:

2 H;As0; + 3 H,S — As,S; + 6 H,0

Beziiglich des Reaktionspfeils ist auszufiihren, dass ein einfacher Pfeil (—) fiir eine
weitgehend einseitig (irreversibel) verlaufende Reaktion steht und die Spitze des
Pfeils in Richtung auf die Produkte hin zeigt. Bei Gleichgewichtsreaktionen (reversi-
bler Verlauf) werden Doppelpfeile () genutzt, die in entgegengesetzte Richtungen zei-
gen. Mehrere Reaktionspfeile hintereinander (— — —) weisen auf einen mehrstufi-
gen Prozess hin.

Entstehende gasformige Produkte (T) oder schwer 16sliche Niederschlige (1) kon-
nen ebenfalls mit Pfeilen kenntlich gemacht werden. Uber den Reaktionspfeil schreibt
man hiufig die Reaktionsbedingungen (Druck, Temperatur) oder den eingesetzten
Katalysator. Auch kénnen kleine Molekiile wie Wasser (H,O) oder Kohlendioxid
(CO,) auf den Reaktionspfeil (fiir Edukte) oder darunter (fiir Produkte) mit einem
Vorzeichen versehen (+ fiir Edukte bzw. — fiir Produkte) angezeigt werden. Ein Delta-
Zeichen (A) auf dem Reaktionspfeil gibt an, dass das Reaktionsgemisch erhitzt wurde.

Weiterhin kann man in den Reaktionsgleichungen zur Verdeutlichung des Reakti-
onsgeschehens in runden Klammern Hinweise auf die Aggregatzustinde oder
Losungszustdnde der Reaktanden geben. Folgende Abkiirzungen sind gebrduchlich: g
fur gasformig (engl.: gaseous) — 1 fiir fliissig (engl.: liquid) —s fiir fest (engl.: solid) — aq
fur ,,in Wasser gelost“ (engl.: aqueous)

Thermodynamische Daten wie beispielsweise die Reaktionsenthalpie (AH) werden
mit einem entsprechenden Vorzeichen (+ fiir endotherm, — fiir exotherm) versehen
auf die Produktseite geschrieben (siehe » Kap. 1.9.2). Daher kann die Reaktionsglei-
chung fiir die exotherme Bildung von Wasser aus den Elementen (Knallgasreaktion)
wie folgt formuliert werden:

2 Hz(g) + Oz(g) — 2 HZO(I) AH = —241,1 kJ - m()l_l

1 Aligemeine Chemie
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1.0.2  Erhaltungssdtze bei chemischen Reaktionen

1.0.2.1  Dalton Atomhypothese

Die Dalton Atomhypothese ist eine sehr frithe Vorstellung tiber den Bau der Materie

und heute nicht mehr in allen Einzelheiten giiltig. Sie vermittelt jedoch ein gutes Ver-

standnis fiir die nachfolgend zu besprechenden Erhaltungssidtze bei chemischen

Reaktion. Nach Dalton:

m besteht jeder Stoff aus Atomen, die sich chemisch nicht weiter teilen lassen (grie-
chisch: atomos = unteilbar) und in chemischen Reaktionen weder vernichtet noch
erzeugt werden konnen,

m gibt es so viele Atomsorten wie es Elemente gibt. Derzeit sind 118 Elemente und
somit 118 Atomsorten bekannt,

® sind alle Atome desselben Elements untereinander gleich; sie besitzen das gleiche
Volumen (Grofe, Radius) und die gleiche Masse. Folglich unterscheiden sich
Atome verschiedener Elemente in ihrem Volumen und ihrer Masse (siche
» Kap. 1.1),

® werden bei chemischen Reaktionen die Atome der Edukte neu zu Produkten ange-
ordnet, wobei sie in einem ganz bestimmten Zahlenverhéltnis miteinander ver-
kniipft werden. Mit anderen Worten, bei chemischen Reaktionen behalten die
Atome ihre Individualitét bei, sie gruppieren sich lediglich um,

® bestehen Verbindungen wie Ammoniak (NHj3) auch aus Atomen, die Atome sind
aber zu einem neuen, stabilen Teilchen, Molekiil genannt, angeordnet. Das kleinste
Teilchen einer Verbindung (Substanz, Stoff) sind daher Molekiile, die aus mindes-
tens zwel verschiedenen Atomsorten bestehen. Demgegeniiber ist jedes Stickstoff-
molekiil (N,) aus zwei gleichen Stickatomen aufgebaut. Daher ist Stickstoff ein Ele-
ment und keine Verbindung.

1.0.2.2 Satz von Avogadro

Avogadro fand heraus, dass sich bei Reaktionen zwischen Gasen ganzzahlige Volu-
menverhiltnisse zwischen den Edukten und Produkten einstellten. Beispielweise
reagiert eine Volumenteil Wasserstoff (H,) mit einem Volumenteil Chlor (Cl,) zu zwei
Volumenteilen Chlorwasserstoff:

Hy(g) + Clyg) — 2 HCl )

Dies fiihrt zur Folgerung, dass gleiche Volumina aller Gase bei gleicher Temperatur
und gleichem Druck gleich viele Teilchen enthalten, unabhéngig davon, ob das Gas
aus Atomen (Edelgas) oder Molekiilen (O,, CO, CO,) besteht. Dies fithrte ihn dann
zum Molbegriff und zur Avogadro-Konstanten (N, = 6,022 - 10%%) (siehe » Kap.1.1.1.6).

Die Stoffmenge (n), die aus 6,022 - 10?3 Teilchen (Atome, Molekiile, Ionen) besteht,
wird als 1 Mol bezeichnet und der Quotient aus Stoffmenge und Volumen (n/V) einer
Losung wird Konzentration (c) der betreffenden Losung genannt (siehe » Kap.1.8.7.3).
Stoffmenge (n) und Konzentration (c) sind die grundlegenden Angaben fiir stochio-
metrische Berechnungen.



1.0.2 Erhaltungssatze bei chemischen Reaktionen

1.0.2.3 Gesetz von der Erhaltung der Elemente
Edukte und Produkte enthalten dieselben Elemente und die gleiche Anzahl von Ato-
men. Es konnen bei chemischen Reaktionen keine Elemente neu entstehen oder ver-
schwinden. Daher kann zum Beispiel Gold aus einem nicht-goldhaltigen Material
nicht auf chemischem Wege hergestellt werden (Absage an die Alchemie!).

Derzeit sind 118 Elemente bekannt. IThre Elementsymbole sind zusammen mit den
Ordnungszahlen und den relativen Atommassen im Anhang aufgelistet.

1.0.2.4  Gesetz von der Erhaltung der Masse

Die Summe der Massen der Edukte ist gleich der Summe der Massen der Produkte.
Dies ist eine Folge des Befundes, dass bei chemischen Reaktionen keine neuen Atome
entstehen konnen noch vorhandene Atome verloren gehen.

Daher kann fiir die Fillung von Arsen(I11)-sulfid, bei der entsprechend dem sto-
chiometrischen Umsatz 2 Mol Arsenige Sdure mit 3 Mol Schwefelwasserstoff reagie-
ren, folgende Massenbilanz erstellt werden, wonach aus 354 g an Edukten auch wieder
354 ¢ an Produkten entstehen:

2H3ASO3 +3 st _)A5283 + 6H20
2-126g+3-34g — 246g+6-18¢
2529 +102g —> 246 + 108g

Somit kann hinsichtlich der Stochiometrie dieser Reaktion auch formuliert werden,
dass 252 g Arsenige Saure mit 102 g Schwefelwasserstoff bei kompletten Stoffumsatz
zu 246 g Arsen(111)-sulfid und 108 g Wasser reagieren.

1.0.2.5 Prinzip der Elektroneutralitadt

Bei chemischen Reaktionen konnen Ladungen weder vernichtet noch aus dem Nichts
erzeugt werden. Die Summe aller Ladungen auf der Eduktseite entspricht der Summe
aller Ladungen auf der Produktseite, wobei die jeweiligen Ladungen als Exponenten
an das betreffende Elementsymbol geschrieben werden. Dies ist von Bedeutung fiir
die korrekte Formulierung von lonengleichungen, wie beispielsweise die Oxidation
von Nitrit-Tonen (NO3) zu Nitrat-Ionen (NO3) mit Permanganat (MnQj3) in saurer
Losung (H;0%), wobei Permanganat zu Mangan(II)-Ionen (Mn?*) reduziert wird
(siehe auch » Kap. 1.12.1.5):

5NO3 +2MnOj + 6 H;0" — 5 NO3 + 2 Mn?* + 9 H,0O
Diese Ionengleichung kann auch als Stoffgleichung formuliert werden:

5NaNO, + 2 KMnO, + 3 H,80, — 5 NaNO; + 2 MnSO, + K,SO, + 3 H,O

1.0.2.6 Gesetz der konstanten Proportionen
Dieses Gesetz besagt, dass das Massenverhéltnis von Elementen in einer chemischen
Verbindung konstant ist. Mit anderen Worten, chemische Verbindungen enthalten die
Elemente in einem unverédnderlichen, fiir die jeweilige Substanz charakteristischen
Zahlenverhaltnis. Ein Wassermolekiil (H,O) besteht immer aus zwei Wasserstoffato-
men (H) und aus einem Sauerstoffatom (O).
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1.0.2.7 Gesetz der multiplen (vielfachen) Proportionen

Danach konnen Elemente mit anderen Elementen zu unterschiedlichen Verbindun-
gen zusammentreten, die Massenverhiltnisse stehen aber immer in einem konstanten
Zahlenverhaltnis. Zum Beispiel bilden Stickstoff (N) und Sauerstoff (O) mehrere
Oxide unterschiedlicher Zusammensetzung (NO, NO,, N,O, N,O3, N,0,4, N,Os), aber
jedes Stickstoffdioxid-Molekiil (NO,) besteht immer aus einem Stickstoff- und zwei
Sauerstoffatomen.

1.0.3  Einteilung chemischer Reaktionen

Chemische Reaktionen lassen sich einteilen nach:

® dem Aggregatzustand der Reaktanden,z.B. Reaktionen in der Gasphase,in Losung
oder an Feststoffoberflachen,

®m der Art der daran beteiligten Teilchen (Atome, Molekiile, lonen),

® dem gemeinsamen Reaktionsprinzip, das nachfolgend zur Klassifizierung chemi-
scher Reaktionen bevorzugt behandelt wird.

1.0.3.1 Sdure-Base-Reaktionen

Sédure-Base-Reaktion sind — sofern man die Definitionen von Sduren und Basen nach
Bronsted zugrunde legt — Reaktionen, bei denen Protonen (H*) von einem Molekiil
auf ein anderes iibertragen werden. Solche Protoneniibertragungsreaktionen werden
auch als Protolysen bezeichnet (siche » Kap. 1.10).

HA +B =< A~ + BH*

Bei diesen Reaktionen gibt immer die Sdure (HA) als Protonendonator das Proton an
die Base (B) ab, die als Protonenakzeptor fungiert. Durch die Protolyse geht die Sdure
in ihre korrespondierende Base (A~) und die Base in ihre korrespondierende Séure
(BH") tiber. Sdure-Base-Reaktionen sind mit hoher Geschwindigkeit ablaufende
reversible Prozesse.

1.0.3.2 Redoxreaktionen

Redoxreaktionen beruhen auf Elektroneniibertragungen (e’) und setzen sich zusam-
men aus dem Teilprozess der Oxidation (Elektronenabgabe) und dem Teilprozess der
Reduktion (Elektronenaufnahme), die stets miteinander gekoppelt sind. Als Edukte
dienen ein Reduktionsmittel (Red) als Elektronendonator und ein Oxidationsmittel
(Ox) als Elektronenakzeptor. Bei Redoxreaktionen wird das Reduktionsmittel (Red")
oxidiert (zu Ox') und das Oxidationsmittel (Ox?) wird reduziert (zu Red?), sodass sich
solche Prozesse in allgemeiner Form wie folgt darstellen lassen (siehe » Kap. 1.12):

Red! + Ox?> = Ox! + Red?
Beispielsweise werden beim Uberleiten von Chlorgas (Cl,) iiber metallisches Natrium

(Na) zu Natriumchlorid (Na*Cl), die Natriumatome (Na) zu Natrium-Ionen (Na*)
oxidiert und die Chloratome (Cl) zu Chlorid-lIonen (CI") reduziert.

2Na+Cl, —>2Na*+2Cl"



1.0.3 Einteilung chemischer Reaktionen

Eine technische wichtige Klasse von Redoxreaktionen sind elektrochemische Pro-
zesse. Bei Elektrolysen dienen die Elektronen des elektrischen Stroms als Redukti-
onsmittel. Viele Redoxreaktionen sind gehemmt und bediirfen einer Katalyse. Redox-
reaktionen, an denen Sauerstoff als Reaktand beteiligt ist, werden auch als Verbren-
nungsprozesse bezeichnet.

1.0.3.3 Komplexbildungsreaktionen
Hier reagieren mehrere Liganden (L) mit einem Zentralatom (Z) zu einem Komplex.
Das Zentralatom kann zum Beispiel ein Metallatom oder eine Metallkation sein.

Bei der Komplexbildung stellen die Liganden als Lewis-Base ein Elektronenpaar
einem Zentralatom als Lewis-Sdure fiir eine kovalente Bindung (koordinative Bin-
dung) zur Verfiigung. Der Ligand fungiert somit als Elektronenpaardonator und das
Zentralatom als Elektronenpaarakzeptor. Die Komplexbildung kann durch folgende
allgemeine Reaktionsgleichung beschrieben werden (siehe » Kap. 1.5):

Z+nL = [ZL,]

Zum Beispiel reagieren Kupfer(II)-Ionen (Cu?*) mit vier Ammoniak-Molekiilen
(NHj3;) als Elektronenpaardonator zum tiefblauen Tetramminkupfer(IT)-Komplex.
Das komplexe Ion wird in eckige Klammern geschrieben.

Cu2+ +4 NH3 = [CI.I(NH3)4]2Jr

Viele Komplexe sind charakteristisch gefarbt und ihre Bildung dient zum analytischen
Nachweis zahlreicher Metallionen.

1.0.3.t  Fallungsreaktionen

Als Fillung bezeichnet man einen Vorgang, bei dem zuvor geloste Teilchen in eine
schwer losliche Verbindung tibergefiihrt werden, die als unloslicher Niederschlag aus-
fallt. Die Bildung unloslicher Salze, ist eine wichtige chemische Reaktion zum Nach-
weis von positiv geladenen (Kationen) oder negativ geladenen Teilchen (Anionen).
Zur Quantifizierung des Féllungsvorganges kann das Loslichkeitsprodukt einer Ver-
bindung dienen (siehe » Kap. 1.10.4.2).

1.0.3.5 Sonstige Reaktionen
Zum Ablauf von Substitutionen, Additionen, Eliminierungen oder von Umlagerun-
gen siche Ehlers, Chemie II, » Kap. 3.2.

Als Hydrolysen bezeichnet man chemische Reaktionen, bei denen eine Bindungs-
spaltung durch Wassermolekiile erfolgt. Demzufolge ist eine Solvolyse eine Reaktion,
bei der eine Bindungsspaltung durch das verwendete Losungsmittel eintritt.

Wenn zwei Molekiile unter Abspaltung eines kleineren Molekiils, wie z.B. Wasser,
zu einem einzigen Molekiil zusammentreten, so bezeichnet man diesen Vorgang als
Kondensationsreaktion.

X-H+ HO-Y — X-Y + H,0

Die Bildung von Proteinen (EiweiBmolekiilen) aus verschiedenen Aminosduren ist
ein solcher Kondensationsprozess.

1 Aligemeine Chemie
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104 Verlauf chemischer Reaktionen

Reaktionen konnen beziiglich der Produktbildung unterteilt werden in:

m reversible (umkehrbare) Reaktionen, bei denen unter den gewihlten Reaktionsbe-
dingungen die Produktbildung (Hinreaktion) und der Produktzerfall (Riickreak-
tion) gleichzeitig ablaufen konnen,

m irreversible (einseitig verlaufende) Reaktionen, bei denen unter den gewihlten
Bedingungen nur eine Produktbildung erfolgt. Das hei3t nicht, dass die Produkte
nicht wieder zu den Edukten umgewandelt werden konnen, jedoch sind dann
andere Reaktionsbedingungen zu wihlen.

Weiterhin kann man unterscheiden zwischen einstufigen und mehrstufigen (gekop-
pelte) Reaktionen.

Edukt(e) — Produkt(e)
Edukt(e) — [Zwischenprodukt(e)] — Produkt(e)

Mehrstufige Reaktionen sind eine Abfolge einzelner Reaktionsschritte (Folgereak-
tion); sie verlaufen tiber Zwischenprodukte. Haufig bezeichnet man aber einen Stoff
nur deshalb als Zwischenprodukt, weil er wahrend der real ablaufenden Reaktion
nicht isoliert wird.

Mehrstufige Reaktionen setzen sich aus mehreren Teilschritten, sogenannten Ele-
mentarreaktionen, zusammen. Als Elementarreaktion bezeichnet den kleinsten
Abschnitt, in den ein chemischer Prozess unterteilt werden kann. Die Abfolge der
Elementarreaktionen charakterisiert den Reaktionsmechanismus der Gesamtreak-
tion.

Ein und dieselben Edukte konnen unter den gewihlten Bedingungen zu unter-
schiedlichen Produkten reagieren. Werden die verschiedenen Produkte in stark unter-
schiedlicher Quantitdt gebildet, so spricht man auch von der Hauptreaktion
(erwiinschte Reaktion) und der Nebenreaktion (unerwiinschte Reaktion).

C
A+B~|:
D

Da aus den Edukten (A und B) unter den gleichen Reaktionsbedingungen, sowohl
das Produkt (C) als auch das Produkt (D) nebeneinander gebildet werden, verwendet
man fiir diesen Reaktionsablauf auch Begriffe wie Parallelreaktionen, Simultanreakti-
onen oder Konkurrenzreaktionen. Dabei kann durch kinetische oder thermodynami-
sche Kontrolle der Reaktion der Reaktionsverlauf in eine bevorzugte Richtung
gelenkt werden (siehe » Kap. 1.13.4.3).



1.1 Atombau

111 Aufbau der Atome
1.1.1.1  Protonen, Neutronen, Elektronen
Als Atom bezeichnet man den kleinsten Baustein einer Elements oder einer Verbin-
dung, der sich mit chemischen Methoden nicht weiter zerlegen ldsst. Mit Ausnahme
des Wasserstoffatoms konnten Elektronen, Protonen und Neutronen als Elementar-
teilchen aller Atome nachgewiesen werden. Dagegen besteht das Wasserstoffatom nur
aus einem Proton und einem Elektron [vgl. MC-Fragen Nr. 2, 3, 6, 9, 12, 165].
Elektronen (e) tragen eine negative Elementarladung, wihrend Protonen (p*)
positiv geladen sind. Neutronen (n) besitzen keine elektrische Ladung. Daher werden
Neutronen —im Gegensatz zu Elektronen und Protonen — auch nicht in einem elektri-
schen oder magnetischen Feld beschleunigt. Ein elektrisch neutrales Atom enthilt
ebenso viele Protonen (positive Elementarladungen) wie Elektronen (negative Ele-
mentarladungen) [vgl. MC-Fragen Nr. 2, 3, 5,9, 12, 14, 15, 17, 19, 20, 22, 24, 26, 164, 165,
170, 202].
Die Elementarladung () ist definiert als Quotient aus der Faraday-Konstanten (F)
und der Avogadro-Konstanten (N,) [siche auch » Kap. 1.1.1.6 und MC-Fragen Nr.
17-21]:

Elementarladung
e

Faraday-Konstante/Avogadro-Konstante
FIN,
1,60218 - 10719 A - s (Coulomb)

Protonen und Neutronen haben ndherungsweise die relative Masse 1 u. Ihre Masse ist
etwa 1836mal groBer als die eines Elektrons. Eine Atommasseneinheit (u) betrigt
1,66053 - 10-** g [siche hierzu » Kap. 1.1.1.5 und MC-Frage Nr. 11].

Neutronen scheinen nur als Bestandteil von Atomkernen stabil zu sein. Freie Neu-
tronen wandeln sich mit einer Halbwertszeit von ca. 13 min in ein Elektron und ein
Proton um [vgl. MC-Frage Nr. 7]:

n—pt+e

11
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o Tab.1.1 Masse und Ladung von Elementarteilchen

Elementar- Relative Masse (ing) | Elektr. Aufenthalt
teilchen Atommasse Ladung

Elektron 0,000549 u 09117-10% | —¢ Hiille
Proton 1,007276 u 1,6726-1024 | +e Kern
Neutron 1,008665 u 1,6749 - 1024 | Neutral Kern

Freie Neutronen entstehen in Kernspaltungsreaktoren beim Bestrahlen leichterer
Elemente [Li, Be oder B] mit a-Teilchen sowie bei der Spaltung des Uranisotops 2°U
[siehe » Kap. 1.1.3.6 und MC-Fragen Nr. 10, 115].

1
ZBe + §He e [%C] —— léc + on
11 4 15 14 | odet
ot e [ el

Freie Elektronen konnen bei hohen Temperaturen als Kathodenstrahlen aus einer
metallischen Glithkathode austreten;sie werden in Feldrichtung (in Richtung Anode)
beschleunigt. Ein Elektron besitzt dann die kinetische Energie von 1 Elektronenvolt
(eV) [1eV =1,6021- 107" J], wenn es in einem elektrischen Feld der Spannung 1 Volt
(V) beschleunigt wurde [vgl. MC-Fragen Nr. 16, 21].

In aTab. 1.1 sind die wichtigsten Eigenschaften der genannten Elementarteilchen
nochmals aufgelistet [vgl. MC-Fragen Nr. 4,7, 8, 12, 15, 32-34].

Zu erwihnen ist, dass man neben Elektronen, Protonen und Neutronen noch eine
Reihe weiterer Elementarteilchen (Bosonen, Leptonen, Mesonen, Pionen, Quarks
u.a.) kennt (siche hierzu Lehrbiicher der Physik). Sie sind fiir das Verstdndnis der
nachfolgenden Kapitel jedoch von untergeordneter Bedeutung.

Elementarteilchen : Protonen Nucleonen
Neutronen
Elektronen

1.1.1.2 Rutherford-Modell

Aufgrund der Ergebnisse von Bestrahlungsversuchen diinner Metallfolien mit
a-Teilchen entwickelte Rutherford folgendes Atommodell: Im Zentrum eines Atoms
befindet sich der positiv geladene Atomkern, der aus Protonen und den geringfiigig
schwereren Neutronen besteht. Diese Kernbausteine werden auch als Nucleonen
bezeichnet.

Der Atomkern enthilt den groBten Teil (99,95 bis 99,98% ) der Masse eines Atoms.
Thn umgibt die lockere, negativ geladene Atomhiille. Sie besteht aus den Elektronen,
die sich in stdndiger Bewegung befinden. Die Elektronen nehmen fast das gesamte
Volumen des Atoms ein, das in der GréBenordnung von 10~ m? liegt [vgl. MC—Fra-
gen Nr. 2, 3, 6, 8,165,169, 202].



1.1.1 Aufbau der Atome

Der Radius eines Atoms betriigt ungefihr 101 m (0,1 nm = 100 pm), der Radius
des Atomkerns etwa 1015 m (1 fm) [vgl. MC-Fragen Nr. 29-31].

Ein Atom besteht aus Elektronen, Protonen und Neutronen. Protonen und Neutronen befin-
den sich im positiv geladenen Atomkern, der praktisch die Gesamtmasse des Atoms in sich
vereint. Den Kern umgibt eine lockere Hiille mit einer konkreten Anzahl negativ geladener
Elektronen.

Die Struktur des Atomkerns ist fiir Fragen der atomaren Stabilitét, der Radioaktivitit
usw. von Bedeutung. Sie hat hingegen — mit Ausnahme des sog. Isotopeneffektes (siche
» Kap. 1.1.2.2) — nur einen geringen Einfluss auf das chemische Verhalten der Atome.
Die chemischen Eigenschaften von Atomen und den aus ihnen aufgebauten Molekii-
len werden ausschlieBlich durch die Struktur der Elektronenhiille bestimmt.

1.1.1.3 Kernkrdfte, Massendefekt
Starke Krifte (starke Wechselwirkungen), die nur iiber kurze Distanzen von etwa
1013 cm wirksam sind, verursachen den Zusammenhalt der Kernbausteine. Zum tie-
feren Verstiandnis dieser Kréfte wird auf die Lehrbiicher der Physik verwiesen.

Diesen sehr starken Kernkréften entspricht eine hohe nucleare Bindungsenergie,
die beim Aufbau eines Kerns aus seinen Nucleonen frei wird. Diese Energie zeigt sich
im sog. Massendefekt, d. h. in der Tatsache, dass die Summe der Einzelmassen aller
Nucleonen eines bestimmten Atomkerns grof3er ist als die betreffende Kernmasse.
Mit anderen Worten, beim Zusammentritt von Protonen und Neutronen zu einem
Atomkern geht dem System eine der freiwerdenden Bindungsenergie dquivalente
Masse verloren.

Der Zusammenhang zwischen der Bindungsenergie des Atomkerns und dem Mas-
sendefekt ist nach Einstein gegeben durch:

E = Am- ¢ E = Energie
Am = Massendefekt
¢ = Lichtgeschwindigkeit

Beispielsweise berechnet sich der Massendefekt fiir einen Heliumkern wie folgt [vgl.
MC-Fragen Nr. 3, 6]:

Masse von 2 Protonen: 2-1,00728 u= 2,01456 u = 3,34530 102" kg
Masse von 2 Neutronen: 2 -1,00867 u= 2,01734 u = 3,34990 10-*" kg

Summe der Einzelmassen: 4,03190 u = 6,69520 102" kg
Masse des Heliumkerns: 4,00260 u = 6,64480 102" kg
Massendefekt (Am): 0,02930 u = 0,05040 102" kg

Dieser Massenverlust macht etwa 0,8 % der Masse des Heliumkerns aus und entspricht
nach der Einsteinschen Gleichung einer molaren Bindungsenergie des Heliumkerns
von etwa —28 - 10 Joule/mol. Das Minuszeichen bedeutet, dass dieser Energiebetrag
beider Bildung des Atomkerns aus seinen Nucleonen frei wird (siehe hierzu » Kap.1.9.2).
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1.1 Atombau

1.1.1.t Elemente, Elementsymbole (Atomsymbole)

Unter einem Element versteht man einen Stoff, dessen Atome die gleiche Kernladung (Pro-
tonenzahl) besitzen.

Jedes chemische Element ist somit durch die Anzahl der Protonen in seinem Atom-
kern eindeutig charakterisiert. Diese Zahl wird Kernladungszahl (Z) genannt. Sie ent-
spricht auch der Ordnungszahl des betreffenden Elements im Periodensystem (siche
» Kap. 1.2.1). Dariiber hinaus entspricht in einem ungeladenen (elektrisch neutralen)
Atom die Anzahl der Protonen im Atomkern der Anzahl Elektronen in der Atom-
hiille [vgl. MC-Fragen Nr. 5, 40, 43].

Kernladungszahl = Anzahl der Protonen = Anzahl der Elektronen = Ordnungszahl

Da die Masse eines Protons und die eines Neutrons etwa eine atomare Masseneinheit
betragen, ist die Differenz aus der Massenzahl (Nucleonenzahl) (A) und der Kernla-
dungszahl (Z) gleich der Anzahl (N) der im Kern befindlichen Neutronen [vgl. MC-
Frage Nr. 1302].

Massenzahl = Kernladungszahl + Neutronenzahl
A=Z+N

Zur abgekiirzten Darstellung eines bestimmten Atomkerns schreibt man nun links
oberhalb des betreffenden Elementsymbols seine Massenzahl und links unten seine
Protonenzahl (Ordnungszahl) [vgl. MC-Fragen Nr. 41, 43-46].

12 14 70 238
6 7 50 92

Beriicksichtigt man, dass Atome Elektronen aufnehmen oder abgeben kénnen und
dabei in negativ bzw. positiv geladene Ionen iibergehen, und dass Molekiile auch meh-
rere Atome des gleichen Elements enthalten konnen, so ist eine vollstindige Charak-
terisierung wie folgt moglich [vgl. MC-Frage Nr. 42]:

Massenzahl

Ordnungszahl G,

Elementsymbol z.B. N, Sn, U

16 ~ 2-

Massenzahl
892

Ordnungszahl

Ladung(szahl)

Atomzahl zB.

Elementsymbol

Elektrisch geladene Teilchen, die aus einem oder mehreren Atomen bestehen, nennt man
lonen. Ihre Ladung ergibt sich aus der Summe der positiven Ladungen der Protonen und der
negativen Ladungen der Elektronen.



1.1.1 Aufbau der Atome

1.1.1.5 Relative Atommassen
Die Masse von Atomen ist extrem klein und bewegt sich in der Gro3enordnung von
10> bis 1022 g (10?7 - 10> kg) [vgl. MC-Fragen Nr. 35, 36].

Da sich bei der Verwendung der Einheit ,,Gramm*® bzw. ,,Kilogramm* fiir die ato-
maren Massen sehr kleine, unhandliche Zahlenwerte ergeben, hat man die relative
Atommasseneinheit (u) eingefiihrt.

BezugsgroRe fiir die Masse eines Atoms ist die Masse des >C-Nuclids, die man will-
kiirlich zu 12 Einheiten [12 u] festgelegt hat [vgl. MC-Fragen Nr. 37-39, 1621].

1u =1/12 der Masse des 12C-Nuclids
=1gIN, =1 gl6,022141 - 1023
=1,6605 - 10~2% g = 1,6605 * 10~27 kg

Die relative Masse eines bestimmten Atoms ist dann das Vielfache des zwolften Teils
der Masse des Kohlenstoffnuclids '2C bzw. das Vielfache der Atommasseneinheit (u).
Daraus errechnet sich z. B.
= die Atommasse von Wasserstoff zu:
Ay =1,0079u=1,0079-1,6605-10%*g
=1,673-1024g=1,673-102"kg
® die Atommasse von Sauerstoff zu:
Ao =159994 u=15,9994-1,6605-102* g
=2,658-1023 g =2,658-102°kg

Die meisten in der Natur vorkommenden Elemente sind jedoch Isofopengemische

(sieche » Kap. 1.1.2.1) und ihre Atommasse héngt von der Isotopenzusammensetzung

ab, die bei natiirlichen Elementen einen konstanten Wert besitzt. Die mittlere Atom-

masse ecines Elements ergibt sich dann aus den Massen seiner Isotope unter Beriick-

sichtigung ihrer relativen Haufigkeit.

® Zum Beispiel besteht das Element Kohlenstoff aus den Nucliden >C und 3C und
einem nicht ins Gewicht fallenden Anteil an '*C.

98,892 % '2C-Isotop mit einer Masse von 12,0000 u = 11,8671 u
1,108% 3C-Isotop mit einer Masse von 13,0034 u = 0,1441u

Die mittlere Atommasse des C-Atoms betrigt somit 12,0112 u oder
12,0112 - 1,6605 - 102* g = 1,995 - 1023 ¢ [MC-Frage Nr. 35].

In der Chemie rechnet man unter Weglassen der Einheit ausschlieBlich mit relativen
Atommassen (A,), die in atomaren Einheiten (u) ausgedriickt sind. Man rechnet also
mit den Zahlenwerten 1,0079 fiir Wasserstoff, 15,9994 fiir Sauerstoff, 12,0112 fiir Koh-
lenstoff, 22,9898 fiir Natrium usw.

Die Masse (m) eines Atoms kann auch in Dalton (Da) ausgedriickt werden. 1 Dal-
ton enspricht der Masse des Wasserstoffatoms (1 Da = 1,00785 u).
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1.1.1.6 Mol-Begriff, Avogadro Zahl, Molekiilmassen
Grundsitzlich gilt, dass in den Mengen verschiedener Elemente, die zahlenmiBig der
Atommasse in Gramm entsprechen, immer die gleiche Anzahl von Atomen enthalten
sind.
Zum Beispiel sind in 15,9994 g Sauerstoff(atome) ebenso viele Teilchen vorhanden
wie Natriumatome in 22,9898 g Natrium oder Heliumatome in 4,003 g Heliumgas.
Diese Zahl wird als Avogadro-Konstante (N, ) bezeichnet. Sie ist gleich dem Quo-
tienten aus der Faraday-Konstante (F) und der Elementarladung (e). Ihr von duf3eren
Bedingungen unabhingiger Zahlenwert betrégt [vgl. MC-Fragen Nr. 47, 48, 54|:

N, =F/e =6,022141 - 10* [mol"]

Die Avogadro-Zahl ldsst sich experimentell aus elektroanalytischen oder kristallo-
graphischen Daten, aus der kinetischen Gastheorie, aus der Brownschen Bewegung
oder aus Sedimentationsgleichgewichten ermitteln. Eine weitere Bestimmungsmog-
lichkeit bietet der radioaktive Zerfall.

Mithilfe der Avogadroschen Zahl (N4 ) berechnet sich die Stoffmenge (n) eines Ele-
ments oder einer Verbindung aus der Anzahl (N) der Teilchen des betreffenden Stoffes zu:

n = Zahl der Teilchen/Avogadro-Zahl = N/N,

Die Stoffmenge, die aus 6,02 - 10> Teilchen (Atome, Molekiile, Ionen) besteht, wird
als ein Mol bezeichnet. Das Mol zdhlt zu den SI-Basiseinheiten (SI-Symbol: mol). Die
Masse eines Mols wird molare Masse (oder Molmasse) genannt [vgl. MC-Fragen Nr.
48,49, 53, 54].

1 Mol = 6,022141 - 1023 elementare Einheiten

1 Mol ist die Stoffmenge eines Systems, das aus ebenso vielen Teilchen besteht, wiein 12 g
des Nuclids *2C vorhanden sind. Verschiedenartige Substanzen enthalten pro Mol jeweils die
gleiche Anzahl von elementaren Einheiten.

Elementare Einheiten sind Elektronen, Protonen, Neutronen, Atome, Ionen oder
Molekiile.

Bei Elektrolyten muss fiir die Berechnung der Teilchenzahl die elektrolytische Dis-
soziation der Substanz beriicksichtigt werden. So sind zum Beispiel in 0,1 Mol Natri-
umchlorid (NaCl) insgesamt 1,2 - 10> elementare Einheiten (Ionen) vorhanden [vgl.
MC-Frage Nr. 52]:

0,1-6-10% Na*-Ionen + 0,1 - 6 - 102 Cl-Ionen

Bei Mengenangaben in Mol muss stets ausgefithrt werden, um welche Teilchen es sich
handelt. Beispielsweise enthiilt 1 Mol Chloratome 6,022141 -10?* Cl-Atome und besitzt
eine Masse von 35,453 g. Demgegeniiber enthélt 1 Mol Chlor 6,022141 - 10?* Cl,-Mole-
kiile und hat die Masse 70,906 g.



1.1.2 Isotope

Bei molekularen Substanzen ergibt sich die relative Molekiilmasse (M,) aus der
Summe der relativen Atommassen (A,) aller das Molekiil aufbauenden Atome. Daher
enthalten zum Beispiel 18 g Wasser [H,O] ebenso viele Molekiile wie 78 g Benzol
[CeHg] [vel. MC-Frage Nr. 51].

Die Stoffmenge n(X) (in mol) eines beliebigen Stoffes X erhidlt man, wenn die
Masse des Stoffes m(X)(in Gramm) durch seine molare Masse M(X)(in Gramm/mol)
dividiert wird.

m(X) [g]

n(X) [mol] = ——M———
M(X) [g/mol]

Stoffmengenangaben beziehen sich immer auf eine bestimmte Substanz, die in run-
den Klammern nach dem Stoffmengensymbol genannt wird, z.B. durch n(NH4Cl) fiir
die Stoffmengenangabe von Ammoniumchlorid. Beziiglich weiterer Mengenangaben
und Konzentrationsmaf3e siche » Kap. 1.8.7.3 und Ehlers, Analytik II, » Kap. 4.1.

1.1.2 Isotope

1.1.2.1  Reinelemente, Mischelemente

Alle Atome eines Elements haben die gleiche Kernladungszahl (Ordnungszahl). Fiir

einige Elemente existieren jedoch Atome, die aufgrund unterschiedlicher Neutronen-

zahlen verschiedene Massenzahlen (unterschiedliche Nucleonenzahlen) aufweisen.
Ein Atom ist erst dann eindeutig charakterisiert, wenn neben seiner Kernladungs-

zahl auch die Anzahl der Neutronen bekannt ist, die in engen Grenzen variieren kann

[vgl. MC-Fragen Nr. 4, 11, 15, 55, 57-61, 63-77].

Nuclide gleicher Protonenzahl mit einer unterschiedlichen Anzahl von Neutronen werden als
Isotope oder isotope Nuclide bezeichnet. Isotope besitzen unterschiedliche Atommassen
(unterschiedliche Massenzahlen).

Uber den Kernaufbau einiger wichtiger Elemente informiert aTab. 1.2.

Die meisten natiirlichen Elemente sind Mischelemente, d. h., sie bestehen aus
einem Gemisch mehrerer Isotope. Elemente, die nur aus einem einzigen Nuclid aufge-
baut sind, werden als Reinelemente bezeichnet. Zu den in der Natur vorkommenden
isotopenreinen Elementen zdhlen u. a. Fluor - Natrium - Aluminium - Phosphor -
Arsen - Mangan - Gold - Kobalt - Bismut und lod [vgl. MC-Frage Nr. 56].

Element: Aufbau aus einer einzigen Atomart
Reinelement: Aufbau aus Kernen gleicher Masse
Mischelement: Aufbau aus Kernen unterschiedlicher Masse

Isotope haben infolge identischer Protonenzahlen die gleiche Struktur in ihren Elek-
tronenhiillen und stehen an derselben Stelle im Periodensystem. Da die Elektronen-
hiille eines Atoms vorrangig dessen chemische Eigenschaften bestimmt, verhalten sich
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o Tab.1.2 Kernaufbau ausgewiihlter Elemente

Atom | Element Sym- Kernaufbau Massenzahlen | Natiirlich

Nr. bol n = Neutron vorkommende
p = Proton Massenzahlen

1 Wasserstoff H lp+0bis2 n 1 bis 3 1,23

2 Helium He 2p+ 1 bis6 n 3 bis 8 34

3 Lithium Li 3p+2bis8 n 5 bis 11 6,7

4 Beryllium Be 4p+2bis8 n 6 bis 12 9,10

5 Bor B S5p+3bis10n 8 bis 15 10,11

6 Kohlenstoff C 6p+3 bis10n 9 bis 16 12,13,14

7 Stickstoff N Tp+5bislln 12 bis 18 14,15

8 Sauerstoff 0 8§p+5 bisl2n 13 bis 20 16,17,18

9 Fluor F 9p+7 bis 13n 16 bis 22 19

10 Neon Ne 10 p+7 bis 14n 17 bis 24 20,21,22

92 Uran u 92 p + 135 bis 148 n 227 bis 240 234,235,238

93 Neptunium Np 93 p + 135 bis 148 n 228 bis 241 237

94 Plutonium Pu 94 p + 138 bis 152 n 232 bis 246 239

die einzelnen Isotope eines Elements chemisch gleichartig. Zu ihrer wirksamen Tren-
nung muss man sich physikalischer Methoden bedienen, deren Trennwirkung auf den
unterschiedlichen Massen der Isotope beruht, wie z. B. die bereits 1919 von Aston
entwickelte Massenspektrometrie [vgl. MC-Frage Nr. 55].

Jedes Isotop besitzt eine definierte Nucleonenzahl und die meisten dieser Isotope
sind stabil. Einige natiirlich vorkommende Isotope sind hingegen instabil und zerfal-
len unter Aussendung radioaktiver Strahlen. Man bezeichnet sie daher als radioaktive
Nuclide oder Radioisotope [siehe auch » Kap. 1.1.3 und MC-Frage Nr. 86].

oTab. 1.3 gibt Auskunft {iber die relative Haufigkeit und Stabilitét einiger natiirli-
cher Isotope [vgl. MC-Fragen Nr. 69, 78-84, 163].

Dariiber hinaus kann man heute in Atomreaktoren oder Teilchenbeschleunigern
durch Kernumwandlung kiinstliche radioaktive Nuclide in beliebigen Mengen erzeugen.
Einige dieser Radioisotope zerfallen in Sekunden, andere besitzen hingegen extrem
lange Halbwertszeiten [siche hierzu » Kap. 1.1.3.4 sowie MC-Fragen Nr. 69, 71-73,163].

Isobare: Darunter versteht man Atomarten gleicher Masse (Nucleonenzahl) aber
unterschiedlicher Kernladung (Protonenzahl). Bei Isobaren handelt es sich also um
verschiedene Elemente, die demzufolge auf chemischem Wege voneinander getrennt
werden konnen [vgl. MC-Frage Nr. 62].

1.1.2.2 Isotopeneffekte

Aufgrund ihrer identischen Elektronenhiillen zeigen isotope Nuclide eine hohe Uber-
einstimmung in ihren chemischen Eigenschaften. Graduelle Abweichungen treten
dann auf, wenn die Massenunterschiede zwischen den einzelnen Isotopen relativ grof3
sind. Daher zeigen sich Isotopeneffekte vor allem bei den Elementen mit niedrigen
Massenzahlen.



1.1.3 Radioaktiver Zerfall

o Tab.1.3 Eigenschaften in der Natur vorkommender Isotope

Element Massenzahl | Symbol | Relative Hiufigkeit Stabilitét
[%]
Wasserstoff | 1 H 99,986 Stabil
(Deuterium) | 2 ’H,D 0,014 Stabil
Tritium) 3 SH, T Spur Instabil [*]
Kohlenstoff | 12 2c 98,892 Stabil
13 3¢ 1,108 Stabil
14 14C Spur Instabil [*]
Stickstoff 14 4N 99,635 Stabil
15 BN 0,365 Stabil
Sauerstoff 16 160 99,759 Stabil
17 170 0,037 Stabil
18 180 0,204 Stabil
Chlor 35 3Cl 75,4 Stabil
37 31C1 24,6 Stabil
[*] B-Strahler

Besonders stark ausgeprégt sind die Isotopeneffekte bei den Wasserstoffisotopen
'H, ?H (Deuterium; Symbol: D) und *H (Tritium; Symbol: T) mit einem Massenver-
héltnis von 1 : 2 : 3. Bei keinem anderen Element ist der Massenunterschied so grof3
wie beim Wasserstoff. Aus diesem Grund unterscheiden sich die Isotope des Wasser-
stoffs beziiglich ihren Reaktionsgeschwindigkeiten oder Dissoziationskonstanten
relativ stark voneinander. Die Eigenschaften der Wasserstoffisotope werden im
» Kap. 2.2.2 noch explizit vorgestellt [vgl. MC-Frage Nr. 69].

1.1.3  Radioaktiver Zerfall

1.1.3.1 Strahlungsarten natiirlicher Zerfallsprozesse, Zerfallsreihen

Manche Atomkerne sind nicht stabil. Sie wandeln sich unter Aussendung einer cha-

rakteristischen Strahlung in energiedrmere, stabilere Kerne um. Diese Erscheinung

wird Radioaktivitit genannt. Radioaktivitdt ist somit eine Eigenschaft des Atomkerns.
Hierbei lassen sich drei Arten von natiirlicher radioaktiver Strahlung nachweisen

[vel. MC-Frage Nr. 87]:

® o -Strahlen

® [ -Strahlen

® vy -Strahlen

Die emittierten o-, B- und y-Strahlen besitzen unterschiedliche Eigenschaften und
unterscheiden sich in ihrer [vgl. MC-Fragen Nr. 121-132]:

® Ablenkung in einem elektrischen oder magnetischen Feld,

® Reichweite in Luft,

» Féhigkeit, Atome oder Molekiile zu ionisieren,

® Féhigkeit, Materie zu durchdringen.
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B o Abb.1.1 Ablenkung radioaktiver Strahlen in einem
Magnetfeld

a -Strahlen sind Heliumkerne, d. h. doppelt positiv geladene Heliumatome [Korpusku-
larstrahlen]. Sie konnen aufgrund ihrer Ladung und Masse in einem elektrischen und
magnetischen Feld abgelenkt werden. Ihre Reichweite in Luft betrdgt nur wenige
Zentimeter. Sie durchdringen in der Regel nicht einmal Papier. Beim Zusammenstof3
mit Luftmolekiilen verlieren sie an Geschwindigkeit, fangen zwei Elektronen ein und
werden zu Heliumatomen. Aus radioaktiven Substanzen werden sie mit Geschwindig-
keiten von 10 000 bis 20 000 km/s emittiert [vgl. MC-Fragen Nr. 14, 19, 20, 27, 88, 91, 92,
124,125,130, 131].

B-Strahlen sind ebenfalls Korpuskularstrahlen und bestehen aus Elektronen, die
mit einer Geschwindigkeit von etwa 130 000 km/s aus einem Atomkern austreten. Bei
der Emission von -Strahlen wandelt sich im Kern ein Neutron in ein Proton um [vgl.
MC-Fragen Nr. 7, 8, 13, 15, 23, 89, 93, 94, 124, 125, 131, 135]:

n— p*+e”

B-Strahlen bewegen sich nahezu mit Lichtgeschwindigkeit; ihre kinetische Energie
liegt im Bereich von 0,024 MeV [1 eV =1,6021 101 J]. B-Strahlen kénnen ein Alumi-
niumblech von 1lcm Dicke nicht mehr durchdringen. Aufgrund ihrer hoheren
Geschwindigkeit besitzen B-Strahlen eine groBere Reichweite als a-Strahlen.

v-Strahlen sind elektromagnetische Strahlen sehr kurzer Wellenldnge von etwa
0,005 nm (5 pm) [extrem kurzwelliges, energicereiches Rontgenlicht]. Sie werden — im
Gegensatz zu o- oder B-Strahlen — weder in einem elektrischen noch in einem magne-
tischen Feld abgelenkt. Die Fahigkeit, Materie zu durchdringen, ist bei den y-Strahlen
am stirksten ausgeprigt [vgl. MC-Fragen Nr. 90, 102-104, 126, 127].

Die Aussendung von y-Strahlen kann gleichzeitig mit der von o~ oder -Strahlen erfol-
gen. Die y-Strahlung stellt hierbei den Energiebetrag dar, der beim Kernzerfall frei und
nicht als kinetische Energie fiir die Bewegung der a- und -Strahlen verbraucht wird.

Die beim Zerfall von radioaktiven Nucliden entstehenden Tochterisotope sind
meistens wieder radioaktiv und zerfallen weiter. Man kann drei natiirliche Zerfallsrei-
hen unterscheiden:
® Uran-Zerfallsreihe, die vom Uran-238 ausgeht,
® Actinium-Zerfallsreihe, ausgehend von Uran-235 sowie die
# Thorium-Zerfallsreihe, die vom 2**Th ausgeht.

Alle drei natiirlichen Zerfallsreihen enden bei einem stabilen Blei-Isotop: Die erste
bei Blei-206, die zweite bei Blei-207 und die dritte bei Blei-208.



1.1.3 Radioaktiver Zerfall

Aufler den Elementen dieser Zerfallsreihen kennt man noch einige andere natiirli-
che Elemente mit schwacher Radioaktivitit, wie z. B.{H,}¢ C, 1§ K oder §7Rb.

1.1.3.2 Kernchemische Gleichung, radioaktive Verschiebungssatze

Die beim radioaktiven Zerfall im Atomkern auftretenden Veridnderungen konnen

durch eine kernchemische Gleichung wiedergegeben werden. Man verwendet dabei

fiir die Nuclide die Isotopenschreibweise mit Kernladungs- und Massenzahlen links

vom Elementsymbol unter Beriicksichtigung, dass

®m die Summe der Massenzahlen (A) auf der linken Seite der kernchemischen Glei-
chung der auf der rechten Seite entspricht.

Fiir natiirliche radioaktive Vorgédnge ergeben sich folgende Verschiebungssiitze

® Die Kernladung (Protonenzahl) (Z) eines a-Strahlers nimmt um 2 ab, seine Nucle-
onenzahl (Massenzahl) (A) verringert sich um 4. Da die Ordnungszahl um 2
abnimmt, entsteht ein Element (E’), das im PSE zwei Stellen vor dem Ausgangsele-
ment (E) angeordnet ist. Ein Beispiel hierfiir ist der a-Zerfall von natiirlichem
Uran-238 unter Bildung von Thorium-234 [vgl. MC-Fragen Nr. 95, 96, 100, 111, 112,
116].

o-Strahler:

A A-4
E — E + He (o)
Z Z-2
238 234 4
U — Th + He
92 90 2

# Durch Umwandlung eines Neutrons in ein Proton nimmt die Kernladung (Proto-
nenzahl) (Z) eines B-Strahlers um 1 zu, sodass das neu entstehende Element glei-
cher Masse (Nucleonenzahl) der nichstfolgenden Gruppe des PSE angehort.
Bekannte Beispiele sind der B-Zerfall von Tritium (fH) oder von ¢C-Atomen. Der
B-Zerfall des '&-C-Isotops dient zur Altersbestimmung fossiler Funde (Radiocar-
bonmethode) [siehe » Kap.1.1.3.7 und MC-Fragen Nr. 97-99, 101, 105,107, 108, 110,
113].
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B-Strahler:

AE AE B
- o+ e (B
Z 7+1
234 234
Th — Pa + in
90 91
40 40
K — Ca + B~
19 20
14 14
C — N + B~
6 7
3 3
H — He + in
1 2

® Durch die Emission von y-Quanten tritt keine Elementumwandlung ein und die
Kernladungs- (Ordnungszahl) und Massenzahl bleiben unverédndert [vgl. MC-Fra-
gen Nr. 102-104, 109, 116].

1.1.3.3 Nachweis der Radioaktivitat

Zum Nachweis radioaktiver Strahlen dient ihre Fihigkeit zur [vgl. MC-Fragen Nr.

121-123, 128, 129, 132, 136, 1864]:

= Ionisation von Atomen oder Molekiilen in Gasen [Geiger-Miiller-Zahlrohr, Wil-
sonsche Nebelkammer, Elektroskop].

® Szintillation: Man versteht darunter die Absorption von radioaktiver Strahlung
durch bestimmte Verbindungen und die anschlieBende Umwandlung der absor-
bierten Strahlung in sichtbares Licht. Zum Beispiel leuchtet Zinksulfid [ZnS] bei
radioaktiver Bestrahlung griinlich auf.

# Schwirzung photographischer Platten (Autoradiographie): Durch Einwirkung
radioaktiver Strahlen wird aus dem Silberbromid [AgBr] des Films elementares
Silber abgeschieden.

# Verinderung von organischen Molekiilen.

Zur Charakterisierung radioaktiver Priparate verwendet man deren Aktivitiit. Sie ist
definiert als die Anzahl der Zerfallsprozesse pro Zeiteinheit und wird in der SI-Ein-
heit Becquerel (Bq) angegeben. Ein Becquerel entspricht einem radioaktiven Zerfall
pro Sekunde. Die Energie radioaktiver Strahlen wird im Allgemeinen in Elektronen-
volt (eV) angegeben [vgl. MC-Fragen Nr. 133-135].



1.1.3 Radioaktiver Zerfall

1.1.3.t  Kinetik des radioaktiven Zerfalls

Der radioaktive Zerfall kann weder mit chemischen noch physikalischen Methoden
beeinflusst werden. Ebensowenig ist er vom Druck und der Temperatur abhingig. Der
radioaktive Zerfall ist eine Eigenschaft des Atomkerns und gehorcht rein statistischen
Gesetzen. Es besteht eine bestimmte Wahrscheinlichkeit dafiir, dass ein Atomkern in
einem gegebenen Zeitabschnitt mit einer definierten Geschwindigkeit zerfallen wird.
Diese Wahrscheinlichkeit ist um so hoher, je groer die Anzahl der Atome in einer
Substanzprobe ist.

Die Geschwindigkeit jedes radioaktiven Zerfalls gehorcht einem Zeitgesetz 1. Ord-
nung und ist proportional der zu einem bestimmten Zeitpunkt vorhandenen Anzahl
unzerfallener Atome [siehe auch » Kap. 1.13.2.4 und MC-Fragen Nr. 137,138, 142,143,
1204, 1216].

-dN/dt = A-N

- dN/dt = Geschwindigkeit des radioaktiven Zerfalls
N = Anzahl der Atome zur Zeit t
A = Zerfallskonstante

Bezeichnet man mit N, die zum Zeitpunkt t = 0 vorhandene Anzahl von Radionucli-
den, so erhilt man durch Integration obiger Gleichung:

oder in exponentieller N = N, e At

In N/N, = -4t Schreibweise

Tragt man die Anzahl der Atome gegen die Zeit auf, so ergibt sich eine exponentiell
abfallende Kurve, wie sie in 0 Abb. 1.2 dargestellt ist. Trdgt man hingegen den Logarith-
mus (In, log) der jeweiligen Restmenge an Radionucliden gegen die Zeit auf, so resul-
tiert eine Gerade [siehe auch » Kap. 1.13.2.4 und MC-Fragen Nr. 139-141, 1217, 1219,
1220].

Bezeichnet man die Zeit t, in der die Aktivitit eines radioaktiven Nuclids auf die
Hilfte zuriickgegangen ist, als Halbwertszeit t;,,, so erhilt man durch Einsetzen von N
=Ny/2 in die o. a. Gleichung:

In (NJ/2) / Ny=-L" t;, —_— t,, =1In 2/ A = 0,693 /A
‘ o Abb.1.2 Graphische Dar-
stellung des radioaktiven Zer-
falls

No/2 1

N0/4"
N,/8 1
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o Tab.1.4 Zusammenhang zwischen Halbwertszeit und vorhandener Restmenge an
Radionucliden

Zeit Vorhandene Menge Zerfallene Menge

t Nuclide in % Nuclide in %

0 100,00 0,00
1ty 50,00 50,00
21y, 25,00 75,00
3ty 12,50 87,50
4, 6,25 93,75

Da die Zerfallskonstante A fiir jeden radioaktiven Zerfall einen bestimmten, charak-
teristischen Zahlenwert besitzt, ist auch die Halbwertszeit eine fiir jede Zerfallsreak-
tion charakteristische Konstante und unabhdngig von der Anzahl der zum Zeitpunkt t
vorhandenen Radionuclide [vgl. MC-Fragen Nr. 144-148, 160-162, 1225-1227].

oTab. 1.4 gibt Auskunft iiber den prozentualen Zusammenhang zwischen der Halb-
wertszeit eines radioaktiven Préparats und der Restmenge an unzerfallenen Radionu-
cliden. Zur Berechnung von Halbwertszeiten siche Kommentierung der Fragen Nr.
149-156, 158,159 im Fragenband.

Der radioaktive Zerfall verldauft mit einer bestimmten Geschwindigkeit und gehorcht einem
Zeitgesetz 1. Ordnung. Pro Zeiteinheit zerfallt prozentual zur Menge der vorhandenen Nuc-
lide immer die gleiche Anzahl an radioaktiven Atomkernen. Die Geschwindigkeit des radio-
aktiven Zerfalls ist unabhdngig davon, welche Zerfallsprodukte gebildet werden. Die Halb-
wertszeit (t;,) eines Radioisotops gibt hierbei an, in welchem Zeitraum die Halfte der Menge
des betreffenden Nuclids zerfallen ist. Die Halbwertszeit ist unabhdngig von der Ausgangs-
konzentration (Ng) des Isotops und umgekehrt proportional zur Zerfallskonstanten A.

1.1.3.5 Kiinstliche Radioaktivitat
Gewisse kiinstlich hergestellte Isotope konnen auch Protonen, Neutronen oder Posi-
tronen emittieren [vgl. MC-Frage Nr. 116].

L. 65 64 1
H-Emission: /n — Cu + H

30 29 1

L. 17 16 1
n-Emission: (0] —— (0] + n

8 8 0

Die aus dem Atomkern stammenden Positronen (e*) entstehen dadurch, dass sich ein
Proton in ein Neutron umwandelt. Somit bildet sich bei der Abstrahlung eines Posi-
trons ein neues Element, dessen Ordnungszahl um eine Einheit geringer ist,ohne dass
sich die Masse des Atoms nennenswert éndert [vgl. MC-Fragen Nr. 7, 106, 1862, 1863].
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A A
E — F

Z Z-1

p——= 1’ + ¢

BF— "50+e"(B") oder Na— Ne+e (B")

In der Positronen-Emissions-Tomographie (PET), ein bildgebendes Verfahren in der
Nuclearmedizin, verwendet man vor allem Fluor-18 als radioaktives Isotop, das eine
Halbwertszeit von rund 110 Minuten besitzt.

1.1.3.6 Kernumwandlungen, Kernspaltung

Will man ein Element in ein anderes umwandeln, so muss man die Zahl der Kernproto-
nen verdndern. Dies gelingt nicht mit chemischen Methoden, sondern vollzieht sich in
Kernreaktoren durch Kernspaltung bei der Bestrahlung stabiler Nuclide mit Elemen-
tarteilchen und als Folgeprodukt eines radioaktiven Zerfalls [vgl. MC-Frage Nr. 85].

Als ,,Geschosse* zur Elementumwandlung dienen vor allem Atomkerne mit einer
kleinen Kernladung [0 (Neutron, n), 1 (Wasserstoffkern, p) und 2 (Heliumkern, o)].
Besonders Neutronen sind wichtige Reaktionspartner bei der kiinstlichen Kernum-
wandlung, da sie als ungeladene Teilchen von den Protonen des Atomkerns nicht
abgestoflen werden. Auch Protonen und a-Strahlen vermogen aufgrund ihrer gerin-
gen GroBle und ihrer geringen positiven Ladung relativ leicht in andere, ebenfalls
positiv geladene Atomkerne einzudringen.

Kernumwandlungen mit Heliumkernen: Trifft ein Heliumkern (a-Strahlung) auf
einen Atomkern, so wird er im Allgemeinen von diesem nicht nur eingefangen, sondern
schleudert beim Aufprall meistens einen weiteren Kernbaustein — ein Proton oder ein
Neutron — heraus. Beispiele hierfiir sind die Erzeugung freier Neutronen durch Bestrah-
len leichter Elemente (B, Be, Li) mit a-Teilchen [vgl. MC-Fragen Nr. 10, 115, 118].

Emission von Protonen: A 4 A+3 1
[(c,p)-Prozess] T R L
14 4 17 1
N + He ——= o + H
7 2 8 1
Emission von Neutronen: A - 4 H A+3E' N 1
[(ct,n)-Prozess] 7 ) € - 742 0“
9 12 1
Be + He ——= C + n
4 2 6 0

Man pflegt Elementumwandlungen dieser Art auch als (a,p)- bzw. (a,n)-Prozesse zu
bezeichnen, wobei in der Klammer zuerst das eingeschossene und danach das emit-
tierte Teilchen genannt wird.
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Kernumwandlungen mit Neutronen: Hierbei konnen z. B. Protonen oder Helium-
kerne abgestrahlt werden, sodass neue Elemente entstehen, die im PSE eine oder
zwei Stellen vor dem Ausgangselement stehen. Ein wichtiger (n,p)-Prozess ist die Ent-
stehung von '¢C-Isotopen aus 4¥N-Atomen durch kosmische Strahlung [vgl. MC-Fra-
gen Nr. 11, 14,119].

Emission von Protonen: A E 4+ 1 A B+ lH
[(n,p)-Prozess] 7 0 n : 7-1 1

14 1 14 1

+ n —— + H

7 6 1
Emission von o-Teilchen: A 1 A-3
[(n, 0)-Prozess] V4 E -+ 0 n/ 7-2 £ He
Emission von B-Teilchen: A E o+ 1 A B o+ B
[(n, B)-Prozess] 7 0 n > 7+1 i

108 1 > 108 -
47 Ag + o1 48 Cd + B

Ein wichtiges Beispiel fiir einen (n,)-Prozess ist die Herstellung von metastabilem
Technetium (*™Tc¢ = Technetium-99m) zur Radiodiagnostik. ®™Tc ist ein Tochteriso-
top von Molybdiin-99 (*’Mo). Seine Herstellung erfolgt durch Bestrahlen von Molyb-
didn-98 (*®Mo) mit thermischen Neutronen [vgl. MC-Frage Nr. 114].

#Mo +jn — [33Mo] — BTc+e ()

Ein weiterer Typ von Kernreaktionen als Folge der ,,BeschieBung” von Atomkernen
mit Neutronen stellt die von Hahn, StraBmann und Meitner entdeckte Kernspaltung
dar.

Bestrahlt man z. B. Uran-235 mit langsamen Neutronen, so bildet sich primér durch
Neutronenaufnahme Uran-236, das aber spontan und unter gro3er Wiarmeentwick-
lung in zwei Bruchstiicke mit unterschiedlicher Masse (meistens um 95 und um 140)
zerfillt [vgl. MC-Fragen Nr. 12, 117].

235 1 236
U + n —— U X + Y + 3n + Wirme
92 0 92

[X, Y =Ba, Kr, Sr, Y, I, Br, La, u.a.]

Die entstehenden Elemente sind wegen des in ihren Atomkernen vorhandenen gro-
Ben Neutroneniiberschusses radioaktiv und zerfallen weiter. Gleichzeitig werden 2 bis
3 Neutronen je Elementarakt freigesetzt. Diese Tatsache eroffnet die Moglichkeit zur
Durchfithrung geméBigter (gesteuerter) oder lawinenartig sich steigender Kernket-
tenreaktionen.
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Léasst man hingegen Neutronen auf natiirliches Uran einwirken, so findet keine
Kettenreaktion statt, weil die bei der Spaltung von Uran-235 gebildeten Neutronen
vom Uranisotop 233U absorbiert und dadurch der weiteren Kettenreaktion entzogen
werden. Das gebildete Uran-239 geht schlieBlich unter -Emission in Plutonium tiber,
das eine extrem lange Halbwertszeit besitzt.

238 | 239 - B 239 oty 239
u + n —s Ul ——: Np| ——= Pu
92 92 93 94
t,o: 23,5 min 2,5 Tage 24 360 Jahre

In der Natur vorkommendes Uran besteht zu 99,28% aus Uran-238, zu 0,71% aus
Uran-235 und zu 0,006% aus Uran-234, deren natiirliche Radioaktivitdt durch einen
a-Zerfall gekennzeichnet ist [vgl. MC-Fragen Nr. 111,112, 116].

235 231 4
U—=_Th + _He [t,, = 7,13 10° Jahre]
92 90 2

238 234 4
U—="'Th + _He [t, = 451 10° Jahre]
92 90 2

1.1.3.7  Anwendungsgebiete aktiver und stabiler Nuclide

Kiinstliche radioaktive Isotope haben heute einen breiten Anwendungsbereich gefun-
den. Man kann z. B. in chemischen Verbindungen bestimmte Positionen ,,markieren®,
indem man anstelle stabiler Atome deren radioaktive Isotope einbaut.

Das Arbeiten mit markierten Substanzen ist besonders zur Erforschung von chemi-
schen Vorgingen im lebenden Organismus sowie zur Untersuchung des genauen
Ablaufs chemischer Reaktionen geeignet. In der Medizin verwendet man Radionuc-
lide fiir diagnostische und therapeutische Zwecke.

Auf der Existenz radioaktiver Isotope beruht auch eine Methode zur Altersbestim-
mung von organischem Material (Radiocarbonmethode).

Natiirlicher Kohlenstoff enthilt in sehr geringen Mengen das radioaktive '¢C-Nuc-
lid, das durch kosmische Strahlung unter Neutronenaufnahme aus atmosphérischem
Stickstoff 4N entsteht. In lebenden pflanzlichen und tierischen Geweben ist das Ver-
héltnis von radioaktivem zu inaktivem Kohlenstoff dasselbe wie in der Atmosphére,in
der sich im Laufe der Zeit ein Gleichgewicht zwischen dem radioaktiven '¢C-Zerfall
und seiner Neubildung aus Stickstoff eingestellt hat. In einem lebenden Organismus
ist somit das Verhiltnis von '¢C zu '2C konstant. Stirbt nun die Pflanze oder das Tier, so
verringert sich stetig der '¢C-Gehalt infolge des radioaktiven B-Zerfalls. Aus der
bekannten Halbwertszeit des '¢C-Zerfalls und den gemessenen '¢C-Restanteilen in
fossilen Funden kann daher deren ungefihres Alter bestimmt werden [vgl. MC-Fra-
gen Nr. 157-159, 1627].

Zur Altersbestimmung von Gesteinen ist die 14-C-Methode nicht geeignet. Man
muss hier die Zusammensetzung der Zerfallsprodukte radioaktiver Nuclide mit 14n-
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geren Halbwertszeiten ermitteln. Zum Beispiel kann man in Uran-haltigen Mineralien
aus dem Bleigehalt— dem Endprodukt der Uran-Zerfallsreihe —auf das Alter des Gesteins
schliefen. Statt des Bleis kann zur Altersbestimmung von Uranmineralien auch das durch
den o-Zerfall gebildete, eingeschlossene Heliumgas herangezogen werden.

114 Atommodelle

1.1.4.1 Rutherford-Modell

Rutherford nahm an, dass sich die Elektronen auf kreisférmigen oder elliptischen
Bahnen um den im Zentrum des Atoms befindlichen Atomkern bewegen.

Die Krifte, die sich in diesem ,,mikrokosmischen Planetensystem* die Waage hal-
ten, sind die elektrostatische Anziehungskraft (Coulomb-Kraft) [e*/r?] zwischen dem
Kern und den Elektronen sowie die Zentrifugalkraft [m - v¥/r], die als Folge der Bewe-
gung der Elektronen um den Atomkern auftritt [vgl. MC-Fragen Nr. 166-168].

m = Masse des Elektrons
v = Umlaufgeschwindigkeit
m- v’ V4 e’ r = Radius der Bahn
T T n — Z = Kernladungszahl
g, =  Dielektrizitéitszahl
e = Elementarladung

Das Rutherfordsche Atommodell besitzt jedoch einige grundlegende Mingel. Eine
sich beschleunigt bewegende elektrische Ladung, wie sie das um den Kern rotierende
Elektron darstellt, miisste nach den Gesetzen der klassischen Elektrodynamik lau-
fend Energie verlieren und diese Energie in Form von Licht abstrahlen. Bei einem
Atom, das fortwidhrend Energie abgibt, wiirden sich aber die Elektronen allmihlich
auf immer enger werdenden Spiralbahnen dem Kern nidhern und schlieBlich als Folge
der elektrostatischen Anziehung ganz vom Kern aufgesogen werden. Parallel zur
stindig ansteigenden Umlauffrequenz des Elektrons miisste die Frequenz der emit-
tierten Strahlung stetig wachsen. Ein kontinuierliches Spektrum elektromagnetischer
Wellen wiirde ausgestrahlt werden.

Man beobachtet aber, dass Atome nach entsprechender Anregung nur Licht defi-
nierter Wellenldngen in Form eines Linienspektrums auszusenden vermogen (siche
» Kap. 1.1.6.1). Die Rutherfordschen Uberlegungen fiihrten also nicht zu einem stabi-
len Atommodell.

1.1.4.2 Bohrsches Atommodell
Nils Bohr hielt im Prinzip an der Rutherfordschen Vorstellung fest, nach der die Zen-
trifugalkraft des um den Kern rotierenden Elektrons der Coulombschen Anziehungs-
kraft zwischen Kern und Elektron gerade das Gleichgewicht hélt und beide Kréfte an
jeder Stelle der Umlaufbahn wirksam sind. Auch im Bohrschen Atommodell wird das
sich bewegende Elektron als materielles Teilchen beschrieben [vgl. MC-Fragen Nr.
166-168, 170].

Bohr beseitigte jedoch die Méngel des Rutherford-Modells durch Einfithrung sog.
Postulate, die darauf hinausliefen, die Gesetze der klassischen Physik im atomaren
Bereich aufler Kraft zu setzen bzw. einzuschrinken. Die Bohr-Postulate lauten:
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o Abb.1.3 Bohrsches Atommodell

a) Bohrsche Kreisbahn
(m,, = Masse des Protons, m, = Masse des Elektrons, v = Geschwindigkeit des Elektrons,
r = Bahnradius)

b) Bohrsche Kreisbahnen des Wasserstoffatoms fiirn=1,2,3,4

¢) Energieniveaus des Wasserstoffatoms fiirn=1,2,3,4,...,0

» Es gibt stabile Elektronenbahnen, auf denen Elektronen konzentrisch den Atom-
kern umkreisen konnen, ohne Energie durch Strahlung zu verlieren.

# Die Zahl dieser stabilen Bahnen ist begrenzt, und nur solche Bahnen sind moglich,
fiir die der Drehimpuls [m - v - r] ein ganzzahliges Vielfaches von (h/27) ist, und
worin h dem Planckschen Wirkungsquantum, eine fundamentale Naturkonstante
der Physik, entspricht.

m-v-r = n- (h/2n) [n=1,23,..]

Jede dieser Bahnen stellt einen bestimmten stationdren Zustand des Elektrons im
Atom dar. Die einzelnen stationdren Zustdnde, die durch die Hauptquantenzahl n
charakterisiert sind, werden als Energieniveaus (Energiezustinde, Energieterme oder
Schalen) des Elektrons bezeichnet. Dabei ist die kinetische Energie eines Elektrons
um so hoher, je gro3er der Radius der jeweiligen Elektronenbahn ist. Elektronen in
hoheren Energieniveaus bewegen sich im zeitlichen Mittel weiter vom Kern entfernt
als die energiedrmeren inneren Elektronen. o Abb. 1.3 zeigt stark vereinfacht das
Bohrsche Modell des Wasserstoffatoms [vgl. MC-Frage Nr. 169].

# Ein Elektron absorbiert oder emittiert Energie, z. B. in Form elektromagnetischer
Strahlung, nur beim sprunghaften Ubergang von einer stationiiren Bahn auf eine
andere. Dabei ist die Strahlungsfrequenz (v) durch die Differenz (AE) der betref-
fenden Energieniveaus gegeben. Es gilt [siche auch » Kap. 1.1.6.1 und MC-Fragen
Nr. 164,167-169, 171, 172]:

E4 = duBleres, hoheres Energieniveau
AE = E4i - E{f =h-v E{ = inneres, niedrigeres Energieniveau
h = Plancksches Wirkungsquantum

Die Abstdnde der Energieniveaus nehmen zu hoheren Energiewerten hin ab (e Abb.
1.3c) und konvergieren schlielich gegen einen Grenzwert. Diese Anregungsenergie
(Ew) entspricht der lonisierungsenergie des Atoms (siche » Kap. 1.2.4.1).
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1.1.4.3 Energiestufen der Atome
Fiir die Hauptquantenzahl n diirfen nur ganze Zahlen (n = 1, 2, 3, usw.) eingesetzt
werden (siehe auch » Kap. 1.1.4.5). Zu jedem Wert von n gehort eine Umlaufbahn mit
einer bestimmten Energie, die einem stationidren Zustand (diskretes Energieniveau)
des Elektrons entspricht.

o Abb. 1.4 zeigt das Energieniveauschema, d. h. die relative Reihenfolge dieser
Zustidnde im Wasserstoffatom und in Atomen mit hoheren Ordnungszahlen.
Die Hauptenergieniveaus werden mit einer Zahl n oder mit den Buchstaben K, L, M,
N usw. gekennzeichnet. Jede dieser Hauptenergiestufen (Elektronenschalen) kann
nur eine bestimmte Anzahl von Elektronen aufnehmen, die sich nach folgender For-
mel berechnen lédsst [vgl. MC-Frage Nr. 171]:

n = Energiestufe
2n? = Schalennummer
= Hauptquantenzahl

Somit kann die K-Schale (n=1) maximal mit 2, die L-Schale (n=2) mit 8, die M-Schale
(n=3) mit 18 und schlieBlich die N-Schale (n=4) mit maximal 32 Elektronen besetzt
sein [vgl. MC-Fragen Nr. 181, 190, 1111].

Die L-, M- oder N-Niveaus hoherer Atome gliedern sich noch in eine bestimmte
Anzahl von Unterniveaus, die zwar hinsichtlich ihrer Energie dhnlich aber nicht
gleichwertig sind. Man unterscheidet als Untergruppen s-, p-, d- und f-Zusténde (siche
hierzu » Kap. 1.1.4.5).

1.1...4  Wellenmechanisches Atommodell

Die Bohrschen Postulate sind nach der klassischen Physik nicht versténdlich. Dariiber
hinaus besitzt auch die Bohr-Theorie einige grundlegende Mingel, obwohl mit ihrer
Hilfe die GesetzméBigkeiten der Atomspektren und der periodische Aufbau der
Elektronenhiille veranschaulicht und interpretiert werden konnte. Die Bohr-Theorie
versagt zudem bei Atomen hoherer Elemente mit mehreren Elektronen. Daher ver-
suchte man das Bohrsche Atommodell bereits kurz nach seiner Entwicklung zu ver-
bessern.

A H-Atom | Hohere Atome o Abb.1.4 Energieniveau-
| 4f (14¢”) schema des Wasserstoff-
| n=4N-Schale(32¢") /7 4d (10¢") atoms und von Atomen
% N 4p (6¢7) hoherer Elemente
s N 3d (10e)
> n =3 M-Schale (186 ) X 4 (26-)
2 «- 3p (6¢)
£ 1 35 (2¢)
S| n=2L-Schale (8¢) L 2p (6¢°)
= &< -
_ T 2s (2¢)
n =1 K-Schale (2¢°) J_
L 2

1s (2¢)
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Eine in dieser Hinsicht bahnbrechende Erkenntnis ist die Heisenbergsche Unschiir-
febeziehung. Sie besagt, dass es nicht moglich ist, den Aufenthaltsort (x) und den
Impuls (p) bzw. die kinetische Energie eines Objektes zu einem definierten Zeitpunkt
gleichzeitig exakt zu bestimmen. Die Unschérferelation beinhaltet auch, dass wir den
Ort eines Objektes umso weniger genau kennen, je exakter uns sein Impuls bekannt
ist (und umgekehrt). Mit anderen Worten, der Versuch, ein Elektron zu orten, verin-
dert seinen Impuls in signifikanter Weise.

Nach Heisenberg ist das Produkt des Fehlers einer Ortsmessung (Ax) und des Feh-
lers einer Impulsmessung (Ap) mindestens von der GroBenordnung des Planckschen
Wirkungsquantums (h):

Ax+Ap~h oder AE-At~h

Die Heisenbergsche Unbestimmtheitsbeziehung gilt fiir alle Variablen, deren Produkt
die Dimension einer Wirkung besitzt, wie z. B. auch fiir das Produkt Energie (E) mal
Zeit (1). Die Heisenbergsche Unschirfebeziehung hat nichts mit der durch die Unvoll-
kommenheit unserer Messinstrumente gegebenen Ungenauigkeit der experimentel-
len Ergebnisse zu tun, sondern ist als Folge des Welle-Teilchen-Dualismus eine prinzi-
pielle Genauigkeitsgrenze fiir die Messung zueinander komplementérer Systemgro-
Ben.

Aus dieser Unschirferelation folgt, dass das klassische Bild des Elektrons als eine
kompakte Masse, die sich kreisformig um den Atomkern bewegt, wenig sinnvoll ist,
denn die exakte Festlegung des Ortes eines Elektrons wiirde zu einer volligen Unsi-
cherheit beziiglich seines Impulses fithren. Fiir Elektronen lésst sich ihr Aufenthaltsort
nur mit einer gewissen Unschérfe, d. h. nur mit einer gewissen Wahrscheinlichkeit
angeben.

Eine solche rdumliche Wahrscheinlichkeitsverteilung kann als eine in bestimmter
Weise tiber das Atom verteilte negative Ladungswolke veranschaulicht werden, die an
den Stellen grofiter Aufenthaltswahrscheinlichkeit fiir das Elektron ihre grofte
Dichte besitzt. Die graphische Darstellung solcher Ladungswolken in der Art der
o Abb. 1.5 muss man sich durch Summierung zahlreicher ,Momentaufnahmen* des
Elektrons entstanden denken. Ein Punkt entspricht hierbei dem Ort des Elektrons in
einem bestimmten Augenblick. Dort, wo die Punkte dichter liegen, hélt sich das Elek-
tron héufiger auf. In Bereichen niedriger Wahrscheinlichkeit ist die Elektronenwolke
diffuser [vgl. MC-Fragen Nr. 170, 172, 177].

o Abb.1.5 Ladungswolke des Wasserstoffatoms

a) Querschnitt durch die Ladungswolke (negative Ladungsverteilung) des H-Atoms

b) Grenzflichendarstellung der Ladungswolke, innerhalb der sich das Elektron mit einer
90%-Wahrscheinlichkeit aufhélt
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Dariiber hinaus sind experimentelle Befunde zu beriicksichtigen, nach denen sich
Elektronen je nach der Versuchsanordnung wie Korpuskeln (mit Masse, Energie und
Impuls) oder wie Wellen verhalten konnen. Man kann nach De Broglie Elektronen
hoher kinetischer Energie auch als Materiewellen von sehr kurzer Wellenldnge (L)
auffassen. Bei gewohnlichen Objekten sind diese Wellenldngen sehr klein, sodass die
Welleneigenschaften nicht nachweisbar sind. Bei Elementarteilchen mit kleiner
Masse, wie z. B. Elektronen, konnen hingegen diese Wellenldngen, die umgekehrt pro-
portional zum Impuls (m - v) des Elektrons sind, experimentell bestimmt werden. Es
gilt:

L = De Broglie-Wellenlénge
A=h/m-v m = Masse des Elektrons

v = Geschwindigkeit des Elektrons

h = Plancksches Wirkungsquantum

Welle und Teilchen sind also nur zwei Erscheinungsformen derselben physikalischen
Realitiit, die wir Elektron nennen.

Diese Betrachtungsweise legt nahe, das Verhalten von Elektronen durch Gleichun-
gen zu beschreiben, wie sie auch zur Darstellung anderer Arten von Wellenbewegun-
gen verwendet werden. In der Quantenmechanik ersetzt man jedoch die einfachen
Bewegungsgesetze durch Gleichungen, die Wahrscheinlichkeiten angeben. Die quan-
tenmechanische Behandlung des Elektrons versucht, die Energie und den Impuls
sowie andere charakteristische Eigenschaften des Elektrons zu seiner Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit im Bereich um den Atomkern in eine mathematische Beziehung
zu setzen.

Die Schrodinger-Gleichung, eine partielle Differentialgleichung, verbindet nun die
Wellenfunktion y des Elektrons mit seiner Energie und den Raumkoordinaten, die
zur Beschreibung dieses Systems notwendig sind. Die Funktion y selbst besitzt keine
anschauliche Bedeutung, hingegen bildet der Ausdruck [y?- dx - dy - dz] ein Ma8 fiir
die Wahrscheinlichkeit, das Elektron in einem bestimmten Volumenelement [dx - dy -
dz] anzutreffen. y? gibt im zeitlichen Mittel die rdumliche Ladungsverteilung des
Elektrons an. Wenn man das Elektron als negative Ladungswolke auffasst, wird ihre
Form durch y bestimmt und ihre Ladungsdichte in einem definierten Volumenele-
ment ist proportional zu y2.

Die Schrodinger-Gleichung bildet die Grundlage der Wellenmechanik. Sie macht
eine Aussage liber die atomare Elektronenverteilung und hat vereinfacht die Form:

HY = E VY
H ist der Hamilton-Operator und bedeutet eine auf y angewandte Rechenoperation.
E ist der Zahlenwert der Energie fiir ein bestimmtes System. Die Losung der Schro-
dinger-Gleichung ist unter Festlegung gewisser Rahmenbedingungen ein rein mathe-
matisches Problem, auf das im Rahmen eines Kurzlehrbuches nicht ndher eingegan-
gen werden kann.
Wellenfunktionen v, die Losungen der Schrodinger-Gleichung darstellen, heiflen

Eigenfunktionen. Man nennt sie auch Atomorbitale (AO). Diese Eigenfunktionen
entsprechen den stationdren Zustdnden des Atoms im Bohrschen Modell. Die Ener-
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giewerte (E), die zu diesen Eigenfunktionen gehoren, werden Eigenwerte genannt
[siehe auch » Kap. 1.1.4.6 und MC-Frage Nr. 173].

Man sagt, ein Elektron besetzt ein Orbital, und meint damit, dass es durch eine Wel-
lenfunktion beschrieben werden kann, die eine Losung der Schrodinger-Gleichung
darstellt. Mit anderen Worten, ein Orbital ist der mathematische Ausdruck fiir die
Wellenfunktion eines Elektrons in einem Atom.

1.1.4.5 Quantenzahlen

Die Schrodinger-Gleichung besitzt als Differentialgleichung viele mogliche Losun-

gen. Um fiir ein einfaches Atom eine sinnvolle und mit den beobachteten Atomspek-

tren iibereinstimmende Losung zu erhalten, muss man zusitzliche Gréen (Quanten-

zahlen) einfiihren. Zur eindeutigen Charakterisierung eines Elektrons benotigt man

vier Quantenzahlen, die folgende Bedeutung besitzen [vgl. MC-Fragen Nr. 172, 173,

176-179):

» Hauptquantenzahl (n): Sie bestimmt das Hauptenergieniveau und den mittleren
Abstand des betreffenden Elektrons vom Atomkern. n ist ganzzahlig und kann 1, 2,
3 usw. betragen. Je kleiner n ist, desto néher befindet sich das Elektron am Atom-
kern, und desto hohere Energiebetrdge sind erforderlich, das Elektron aus dem
Atomverband zu entfernen. Im Bohrschen Atommodell kennzeichnet n die Schale.
n ist auch ein grobes MaB fiir die Grofse der Elektronenwolke. Je groB3er der Zah-
lenwert fiir n ist, desto groBer ist das Volumen der Elektronenwolke [siche auch
» Kap. 1.1.4.6 und MC-Fragen Nr. 183, 189].

n=123,4,5,6,..
= Nebenquantenzahl (I) (Orbitalquantenzahl): Sie gibt das Unterniveau eines Elek-
trons an, bestimmt die rdumliche Verteilung seiner Ladungsdichte und héngt mit
der Gestalt der Elektronenwolke zusammen. Der ganzzahlige Wert von 1 gibt an, ob
die Elektronenwolke kugelformig, hantelféormig oder von noch komplizierterer

Form ist. l ist auch ein Ma8 fiir den Bahndrehimpuls des um den Kern rotierenden
Elektrons [vgl. MC-Fragen Nr. 174, 185, 187, 189].

Die moglichen Werte fiir 1 hingen von der Hauptquantenzahl n ab. 1 kann Werte von 0
bis n-1 annehmen.

1=0,1,2,3,..., (n-1)

Der Wert der Nebenquantenzahl | kann auch durch bestimmte, historisch festgelegte
Buchstaben (s, p,d, f, g, h, ...) wie folgt gekennzeichnet werden.

Nebenquantenzahl 0 1 2 3
Orbital s p d f
Zahl der Orbitale 1 3 5 7

Man spricht z. B. von einem s- oder p-Orbital und versteht darunter ein Atomorbital,
fiir das die Nebenquantenzahl 1 den Wert Null bzw. Eins hat.
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# Magnetquantenzahl (m): Sie steht im Zusammenhang mit der Orientierung des
Orbitals im Raum und bestimmt das Verhalten eines Elektrons in einem Magnet-
feld. m bringt zum Ausdruck, dass eine sich bewegende elektrische Ladung in ihrer
Umgebung ein Magnetfeld induziert und z. B. die p-, d- oder f-Zustinde durch ein
duBeres Magnetfeld aufgespalten werden konnen. m kann Werte von -1 iiber 0 bis
+1 annehmen [vgl. MC-Fragen Nr. 174, 184, 188, 189].

m = -1,-1+1,...,0, ..., +1-1, +]
= Spinquantenzahl (s): Sie gibt die Richtung des Elektronenspins an. Jedes Elektron
zeigt eine Eigenrotation, die im Uhrzeiger- oder im Gegenuhrzeigersinn erfolgen
kann. Mit der Eigenrotation ist ein magnetisches Moment verbunden, das sich par-
allel oder antiparallel zu einem dufleren Magnetfeld einstellen kann. Den mogli-

chen Spinrichtungen entsprechen die beiden Quantenzahlen [vgl. MC-Fragen Nr.
186, 189]:

s=+12unds=-1/2

Zwei Elektronen mit verschiedenen s-Werten haben einen entgegengesetzten antipar-
allelen Spin. In nTab. 1.5 sind die moglichen Elektronenzustinde fiir die Hauptquan-
tenzahlen n = 1 bis 4 zusammengestellt.

Jede erlaubte Kombination der Quantenzahlen stellt einen moglichen Zustand eines Elek-
trons in einem Atom dar. Alle Elektronen mit gleichen n-Werten gehoren zur selben Schale.
Elektronen mit gleichen Werten fiir n und | gehdren zur selben Unterschale. Ein Elektronen-
paar mit den gleichen Werten fiir n, | und m besetzt dasselbe Orbital [vgl. MC-Fragen Nr.
179, 180].

o Tab.1.5 Quantenzahlen und mogliche Elektronenzustinde

n 1 Orbital m S Anzahl der
Kombinationen

1 0 1s 0 +1/2, -1/2 2

2 0 2s 0 +1/2, -1/2 2} 8
2 1 2p +1, 0, -1 +1/2, -1/2 6

3 0 3s 0 +1/2, -1/2 2

3 1 3p +1, 0, -1 +1/2, -1/2 6,18
3 2 3d +2, +1, 0,-1, -2 +1/2, -1/2 10

41 0 45 0 +1/2, -1/2 2

4 1 4p +1, 0, -1 +1/2, -1/2 6 3
4| 2 4d +2, +1, 0, -1, -2 +1/2, -1/2 10

4 3 4 f +3, +2, +1, 0, -1, -2, -3 +1/2, -1/2 14




1.1.4 Atommodelle

1.1...6 Atomorbitale
Wellenfunktionen vy, die Losungen der Schrodinger-Gleichung darstellen, heiflen
Eigenfunktionen oder Atomorbitale (AO). Sie entsprechen den stationédren Zustén-
den im Bohrschen Atommodell. Fasst man ein Elektron als eine Art ,negativer
Ladungswolke* auf, so ist die Ladungsdichte in einem bestimmten Volumenelement
proportional zu y2. y? ist ein Map fiir die Wahrscheinlichkeit, mit der ein Elektron an
einem bestimmten Punkt im Raum anzutreffen ist [vgl. MC-Fragen Nr. 173-180].
Diese ,,rdumliche Wahrscheinlichkeitsverteilung® besitzt an den Stellen grofiter
Aufenthaltswahrscheinlichkeit ihre grof3te Dichte, wihrend sie in den Knotenflichen
Null ist. Nach aufen hin haben solche Ladungswolken keine scharfen Grenzen. Man
kann jedoch eine Fliche konstanter Aufenthaltswahrscheinlichkeit zeichnen, inner-
halb der sich das Elektron mit hoher Wahrscheinlichkeit (meistens 90-99% ) aufhalt.

Aus mathematischer Sicht ist ein Atomorbital eine Losung der Schrodinger-Gleichung.
Anschaulich betrachtet, kann ein Atomorbital zur Beschreibung des Aufenthaltsraumes fiir
Elektronen herangezogen werden. Atomorbitale sind graphisch darstellbar und kénnen
durch Konturen, die allerdings keine scharfen Grenzen besitzen, eingegrenzt werden. Im
Allgemeinen zeichnet man diese Konturen so, dass die Wahrscheinlichkeit, das Elektron in
einem bestimmten Raum anzutreffen, zwischen 90 und 99 % liegt.

Die Gestalt eines Orbitals wird durch die Nebenquantenzahl 1 charakterisiert. Eigen-
funktion mit 1=0 werden als s-, Eigenfunktionen mit I=1 als p- und solche mit 1=2 als
d-Orbitale bezeichnet.

Eigenfunktionen, die zu Zustdnden gleicher Energie fithren, nennt man entartet
oder degeneriert. Solche Orbitale besitzen die gleiche Form aber eine unterschiedliche
Orientierung ihrer rdumlichen Ausdehnung. Solange kein duleres Magnetfeld vor-
handen ist, stellt man keinen Unterschied zwischen den Elektronen in entarteten
Orbitalen fest. Erst durch Anlegen eines dufleren Magnetfeldes wird die Entartung
aufgehoben, d. h. die Orbitale sind dann energetisch nicht mehr gleichwertig. Die Ori-
entierung der Orbitale im Raum wird durch die Magnetquantenzahl m beschrieben.

o Abb. 1.6 zeigt die Ladungsdichteverteilung des 1s- und 2s-Orbitals des Wasser-
stoffatoms. Alle s-Orbitale besitzen eine kugelféormige Ladungsdichteverteilung.
Beim 1s-Orbital ist die Ladungsdichte nahe dem Atomkern am grof3ten und nimmt
mit der Entfernung rasch ab. Fiir das 2s-Orbital existieren zwei Bereiche mit erhohter
Elektronendichte, einer in Kernnidhe und ein zweiter mit einem etwas grof3eren

a) b)

o Abb.1.6 Elektronendichteverteilung des 1s- und 2s-Orbitals des Wasserstoffatoms
a) Querschnitt durch das 1s-Orbital
b) Querschnitt durch das 2s-Orbital
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y y y

Is 2s 3s

o Abb.1.7 Schematisiertes Grenzflichendiagramm des kugelférmigen 1s-, 2s- und
3s-Orbitals

Abstand zum Atomkern. Zwischen beiden Bereichen befindet sich eine kugelsymme-
trische Knotenfliiche [vgl. MC-Fragen Nr. 173,177, 180, 1282].

In o Abb. 1.7 sind die Grenzflachen des 1s-, 2s- und 3s-Orbitals schematisch darge-
stellt. Im Vergleich zur 1s-Funktion besitzt das 2s-Orbital eine grolere Ausdehnung,
d. h., das Elektron hélt sich in diesem Zustand durchschnittlich weiter vom Kern ent-
fernt auf. Beim 3s-Orbital mit zwei kugelférmigen Knotenflichen ist die Ladung noch
weiter nach auf3en verlagert.

Die p-Orbitale sind hantelférmig und beziiglich einer Koordinatenachse rotations-
symmetrisch (axialsymmetrisch). Sie besitzen eine ebene Knotenfliche und unter-
scheiden sich in der rdiumlichen Orientierung dieser Fliche.

Auf jeder Seite der Knotenfldche findet sich ein Bereich erhohter Ladungsdichte,
wihrend die Aufenthaltswahrscheinlichkeit des Elektrons in der Knotenebene Null
ist. Wie o Abb. 1.8 zeigt, kann diese Knotenfldche parallel zu den drei Raumkoordina-
ten orientiert sein, sodass sich insgesamt drei entartete p-Zustinde ergeben. Man
unterscheidet entsprechend der jeweiligen Vorzugsachse zwischen py-, py- und p,-
Orbitalen [vgl. MC-Fragen Nr. 173,176, 177].

3p-, 4p-Orbitale haben im Prinzip die gleiche Gestalt. Die grof3te Ladungsdichte
befindet sich jedoch im weiteren Abstand zum Atomkern.

In o Abb. 1.9 sind die fiinf entarteten d-Orbitale graphisch dargestellt. Sie haben
jeweils zwei Knotenflachen. Mit Ausnahme des dz2 -AO besitzen diese Orbitale eine
rosettenformige Gestalt [vgl. MC-Fragen Nr. 179, 180].

p
y
Knotenebene: [zx]

o Abb.1.8 Schematisierte Grenzflichendiagramme der 2p-Orbitale



1.1.4 Atommodelle

dxy dyz

o Abb.1.9 Schematisierte Grenzflichendiagramme der fiinf 3d-Orbitale

Die Vorzeichen der Orbitale in den o Abb. 1.7- o Abb. 1.9 ergeben sich aus der
mathematischen Beschreibung der Elektronen durch Wellenfunktionen, entsprechen
also nicht Ladungen. Diese Vorzeichen miissen vor allem bei der Konstruktion von
Hybridorbitalen und der Kombination von Orbitalen zur Bildung kovalenter Bindun-
gen berticksichtigt werden (sieche » Kap. 1.4.2.3).

Zusammenfassung: Wellenfunktionen, welche stationdre Zustande des Elektrons beschrei-
ben, werden Atomorbitale genannt. Die Hauptquantenzahl n charakterisiert das Hauptener-
gieniveau. Zustande gleicher Hauptquantenzahl bilden eine Schale.

Innerhalb dieser Schale bilden Zustdnde gleicher Nebenquantenzahl | eine Unterschale (z. B.
s-, p—, d- oder f-Orbital).

Elektronenzustande, die die gleiche Energie besitzen und sich nur in ihrer raumlichen Lage
unterscheiden, nennt man entartet (degeneriert). In Abwesenheit magnetischer Felder sind
alle Orbitale einer Unterschale energetisch gleichwertig.

Im freien Atom besteht das p-Niveau aus drei, das d-Niveau aus fiinf und das f-Niveau aus
sieben entarteten AO.

InoTab. 1.6 sind nochmals die Zusammenhénge zwischen den einzelnen Elektronenscha-
len,ihrer maximalen Besetzung und der jeweiligen Anzahl von Atomorbitalen dargestellt.

Wie aTab. 1.6 ausweist, umfassen die vier Elektronenschalen K-N (n=1-4) bereits
30 Atomorbitale. Zdhlt man 16 Orbitale (5s,3x5p, 5x5d, 7x5f) hinzu, so stehen bei der
Hauptquantenzahl n=5 insgesamt 46 Orbitale fiir die Besetzung mit Elektronen zur
Verfiigung [vgl. MC-Frage Nr. 191].

1.1...7  Elektronenhiille hdherer Atome
Die Gesamtenergie der Elektronenhiille eines Atoms mit mehreren Elektronen setzt
sich zusammen aus den Eigenwerten, d. h. aus der Summe der Energien aller mit Elek-
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o Tab.1.6 Aufbau der Elektronenhiille von Atomen

Elektronen- | Hauptquanten- | Nebenquanten- |Zahl der Maximale Besetzung
schale zahl (n) zahl (1) Atomorbitale Z =2n’
K 1 0 Ein s 2
L 2 0,1 Ein s + drei p 8
M 3 0,1,2 Ein s + drei p + finf d 18
N 4 0,1,2,3 Ein s + drei p + finf d + 32
sieben f

tronen besetzten Orbitale und der Summe der Energien der abstoenden Elektron-
Elektron-Wechselwirkung.

Eine vollstindige Losung der Schrodinger-Gleichung fiir Atome mit mehreren
Elektronen ist mit den derzeit verfiigbaren Mitteln nicht durchfiihrbar, da es unmog-
lich ist, die interelektronische Wechselwirkung mathematisch zu erfassen. Man ist fiir
die Berechnung der Eigenwerte auf Naherungsverfahren angewiesen. Allerdings sind
die Eigenwerte experimentell aus den Atomspektren zuginglich (siehe » Kap.1.1.6.1).
Als wichtigstes Ergebnis dieser Naherungsverfahren ist festzuhalten, dass —im Gegen-
satz zum Wasserstoffatom — in einem Atom mit mehreren Elektronen die verschiede-
nen Unterniveaus (s-, p-, d- und f-Zustidnde) derselben Hauptquantenzahl als Folge
der absto3enden Elektron-Elektron-Wechselwirkung energetisch nicht mehr gleich-
wertig sind (siehe auch o Abb. 1.4). Die p-Zusténde sind stets energiereicher als die
s-Zustéande, und die jeweiligen d-Zustidnde liegen bei noch hoheren Energiewerten.

o Abb. 1.10 zeigt das Energieniveauschema der empirisch gefundenen relativen
Energien der einzelnen Atomorbitale hoherer Atome.

Das in o Abb. 1.10 dargestellte Energieniveauschema gilt nur fiir Atome niedriger
Ordnungszahlen (bis etwa Z = 24). Bei diesen Elementen sind die 4s-Elektronen ener-
giedrmer als die 3d-Elektronen, eine Folge der abschirmenden Wirkung der inneren
Elektronen auf die Kernladung. Bei schwereren Atomen bewirkt die hohe Kernladung
dann eine weitgehende Angleichung der 4s- und 3d-Niveaus. Die Energieunterschiede

A Tp— o Abb.1.10 Relative Energien der Orbitale
6d— hrelektroniger A
7g — 5f — mehrelektroniger Atome
6p—
5d—
o 6s — 4f —
% Sp—
5} 4d —
S| Ss— 4y
3 P— 34—
s 4s — 3p—
E| 35—
e
=] 2p —
N2 — P
ls —




1.1.5 Elektronenbesetzung von Orbitalen

zwischen diesen Orbitalen verwischen sich und schlief3lich werden die 3d-Orbitale ener-
giedrmer als das 4s-Niveau [vgl. MC-Fragen Nr. 181, 182, 194, 199, 200].

1.1.5 Elektronenbesetzung von Orbitalen

1.1.5.1 Pauli-Prinzip

Jedes Elektron eines Mehrelektronenatoms kann durch vier Quantenzahlen (n, I, m,
s) charakterisiert werden, d. h., jede erlaubte Kombination der vier Quantenzahlen
stellt einen moglichen stationdren Zustand eines Elektrons in einem Atom dar.

Nach Pauli diirfen aber in einem Atom niemals zwei Elektronen in Bezug auf ihren
Zustand iibereinstimmen. Daher konnen zwei Elektronen eines Atoms nie dieselben
Werte fiir alle vier Quantenzahlen besitzen.

Aufgrund dieses Ausschlussprinzips haben zwei Elektronen, die in den drei Quanten-
zahlen (n, 1, m) iibereinstimmen und somit durch die gleiche Wellenfunktion beschrieben
werden bzw. dasselbe Orbital besetzen, einen antiparallelen Spin. D.h., sie unterscheiden
sich in ihrer Spinquantenzahl s [vgl. MC-Fragen Nr. 172,178,179, 192, 194, 195, 197].

Da sich in einem doppelt besetzten AO die beiden Spinrichtungen kompensieren,
tritt insgesamt kein magnetisches Moment auf. Das Spinmoment eines mit zwei
(gepaarten) Elektronen besetzten Orbitals ist Null. Substanzen, die nur doppelt
besetzte Orbitale enthalten, sind diamagnetisch [vgl. MC-Frage Nr. 192].

Enthilt ein Atom (Molekiil, Ion) ungepaarte Elektronen,d. h. nur mit einem Elekt-
ron besetzte Orbitale, so ergibt sich ein magnetisches Moment, dessen Grofie durch
die Zahl der insgesamt vorhandenen ungepaarten Elektronen bestimmt ist. Solche
Substanzen sind paramagnetisch und werden auch als Radikale bezeichnet [siche
auch » Kap. 1.4.4.4 und MC-Frage Nr. 193].

1.1.5.2 Orbitalbesetzung, Hundsche Regel
Ein Atomorbital kann

® unbesetzt (leer),

® nur mit einem Elektron oder

® maximal mit zwei Elektronen besetzt sein,

sofern die beiden Elektronen entgegen gesetzten (antiparallelen) Spin besitzen [vgl.
MC-Fragen Nr. 172, 178-180, 192, 193].

In einem mehrelektronigen Atom besetzen die Elektronen im Grundzustand
(sieche » Kap. 1.1.6.1) immer die energiedrmsten zur Verfiigung stehenden Zustéinde.
Aus den moglichen Kombinationen der vier Quantenzahlen in Verbindung mit dem
Energieniveauschema lésst sich dann die Besetzung der verschiedenen Zustdnde
ableiten. Die daraus resultierende Verteilung der Elektronen eines Atoms auf die ver-
schiedenen Orbitale wird Elektronenkonfiguration genannt (siche »Kap. 1.2.3).
o Abb. 1.11 zeigt die Reihenfolge der Orbitalbesetzung in einem mehrelektronigen
Atom [vgl. MC-Fragen Nr. 178, 181, 182, 194, 199, 200, 224].

Niveaus unterschiedlicher Energie werden in der Reihenfolge zunehmender Ener-
gie aufgefiillt, wihrend (entartete) Zustinde gleicher Energie (z. B. die drei 2p- oder
die fiinf 3d-Zusténde) gemél der Hundschen Regel zunéchst nur einfach von Elektro-
nen mit parallelem Spin besetzt werden. Die Hundsche Regel ist eine Folge der nega-
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o Abb.1.11 Reihenfolge der
Besetzung von Atomorbitalen

tiven Elektronenladung (geringere abstoBende Wechselwirkung zwischen den einzel-
nen Elektronen) [vgl. MC-Fragen Nr. 181,192,193, 196, 198].

3 4

P HiH !

Die Elektronenzahl in einem Niveau wird als Index rechts oben an das Orbitalsym-
bol geschrieben. Die Kennzeichnung der Schale, zu der das Niveau gehort, erfolgt,
indem man die zugehorige Hauptquantenzahl vor das Orbitalsymbol schreibt, z. B. 152,
2p°,3d3 usw. (siehe auch » Kap. 1.2.3).

Das Pauli-Prinzip sagt aus, dass im Grundzustand eines Atoms keine zwei Elektronen den
gleichen Satz von Quantenzahlen aufweisen, also nicht in allen vier Quantenzahlen tiber-
einstimmen diirfen. Besetzen zwei Elektronen das gleiche Orbital und stimmen somit in den
Quantenzahlen n, | und m iiberein, so unterscheiden sie sich in ihrer Spinquantenzahl (s).
Sie besitzen antiparallelen Spin.

Die Hundsche Regel der maximalen Multiplizitat besagt, dass Elektronen sich so auf energie-
gleiche (entartete, degenerierte) Orbitale verteilen, dass eine maximale Anzahl von unge-
paarten Elektronen mit paralellem Spin resultiert.

oTab. 1.7 zeigt die Reihenfolge der Besetzung von s-, p-, d- und f-Orbitalen mit Elek-
tronen unter Beriicksichtigung der Hundschen Regel. Die Pfeile kennzeichnen die
jeweilige Spinrichtung.

1.1.6 Angeregte Atome

1.1.6.1 Grundzustand, angeregter Zustand

Der Aufbau der Elektronenhiille eines Atoms gehorcht rein mathematisch beschreib-
baren Gesetzen. Die Elektronen besetzen unter Beachtung des Pauli Prinzips und der
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o Tab.1.7 Reihenfolge der Besetzung der s-, p-, d- und f-Zustinde
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Hundschen Regel ganz bestimmte Orbitale. Maximal zwei Elektronen, sofern sie sich
in ihrem Spin unterscheiden, konnen dasselbe Orbital besetzen;sie haben in bezug auf
den Atomkern die gleiche Aufenthaltswahrscheinlichkeit. Jedes dieser Orbitale
besitzt einen definierten Energieinhalt, wobei die Energie mit wachsender Entfer-
nung des Elektrons vom Kern ansteigt.

Normalerweise befinden sich die Elektronen eines Atoms im energiedrmsten
Zustand, dem sog. Grundzustand. Der Grundzustand ist der stabilste Zustand eines
Atoms. AuBler den mit Elektronen besetzten Orbitalen existieren noch unbesetzte
Orbitale, die einer hoheren Gesamtenergie des Elektrons entsprechen.

Fiihrt man einem Atom Energie in Form von thermischer, optischer oder elektri-
scher Energie zu, so konnen Elektronen von energiedrmeren (inneren) auf energierei-
chere (duBere) Zustinde (Schalen) angehoben werden, wie dies in o Abb. 1.12 schema-
tisch dargestellt ist. Man nennt diesen Vorgang Absorption. Das Atom befindet sich
danach nicht mehr im Grundzustand sondern in einem angeregten Zustand. Hierbei
kann ein atomares Elektronensystem aber nur solche Energiebetrdge aufnehmen, die
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o Abb.1.12 Grundzustand und angeregter Zustand eines Atoms

exakt dem Energieunterschied zweier Elektronenzustinde entsprechen [vgl. MC-Fra-
gen Nr. 167, 194, 201, 202, 204].

Diese angeregten Zustinde sind nicht stabil. Nach einer Lebensdauer von 10~ bis
1077 Sekunden gehen die Elektronen wieder in den Grundzustand, zumindest aber auf
tiefere Energieniveaus zuriick. Hierbei wird die der Differenz der beiden Zustdnde
entsprechende Energie in Form elektromagnetischer Strahlung (Licht) definierter
Wellenlidnge ausgestrahlt. Man bezeichnet diesen Vorgang als Emission. Die Frequenz
(v) des ausgesandten Lichts hdangt nach der Planck-Einstein-Bedingung mit der Ener-
giedifferenz (AE) eines Elektrons vor und nach dessen Anregung wie folgt zusammen
[vgl. MC-Fragen Nr. 622, 623]:

AE=h-<v=h-c} AE = Energiedifferenz zweier Zustande
v = Frequenz des Lichts
A = Wellenldnge des Lichts
¢ = Lichtgeschwindigkeit
h = Plancksches Wirkungsquantum

Die Photonenenergie (AE) des Lichts ist danach proportional zu seiner Frequenz und
umgekehrt proportional zu seiner Wellenldnge. Kurzwelliges Licht ist energiereich,
langwelliges Licht ist energiearm.

Dassich die Elektronen eines Atoms nur in ganz bestimmten Orbitalen mit definier-
ten Energieinhalten aufhalten, kann auch nur Licht ganz bestimmter Frequenzen (v)
[Wellenldngen (A)] emittiert werden. Es resultiert ein sogenanntes Linienspektrum.
Eine Spektrallinie entspricht der Differenz zweier Energiezustédnde eines Elektrons.
Die Frequenzen der emittierten Spektrallinien erlauben daher Riickschliisse auf die
Energiezustdnde eines Atoms. Die einzelnen Frequenzen eines solchen Linienspek-
trums stehen untereinander in einem bestimmten mathematischen Zusammenhang
und lassen sich zu Spektralserien ordnen [vgl. MC-Fragen Nr. 205-207].

Anzumerken ist,dass die Energieabgabe aus angeregten Elektronensystemen auch
strahlungslos erfolgen kann (internal conversion).

1.1.6.2 Spektrum des Wasserstoffatoms
Atomarer Wasserstoff (H*) kann z. B. in elektrischen Gasentladungsrohren aus mole-
kularem Wasserstoff (H,) dargestellt werden. Das entstandene Wasserstoffatom, das
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o Abb.1.13 Zusammenhang zwischen den Elektroneniibergingen und den Linien im
Spektrum des Wasserstoffatoms

im Grundzustand iiber ein 1s-Elektron verfiigt, ergibt nach der Anregung ein Linien-
spektrum mit Linien im ultravioletten, sichtbaren und infraroten Spektralbereich.
Der Anregungsschritt ldsst sich wie folgt beschreiben, wobei der angeregte Zustand
hiufig durch ein hochgestelltes Kreuz* gekennzeichnet wird [vgl. MC-Fragen Nr. 215,
217].

H* + Energie — H**

In o Abb. 1.13 ist der Zusammenhang zwischen den moglichen Elektroneniibergén-
gen und den Energiestufen des Wasserstoffatoms in Abhingigkeit von der Haupt-
quantenzahl graphisch dargestellt. Die Frequenzen der emittierten Spektrallinien las-
sen sich nach folgender Formel berechnen,

v (s™1)=3,289 - 10"[1 /(n)* -1/ (n,)]
wobei n; der Hauptquantenzahl einer inneren und n, der einer weiter auflen liegen-
den Elektronenbahn entspricht.

Die einzelnen Spektrallinien des Wasserstoffatoms erscheinen in fiinf Serien. Unter
einer Serie werden diejenigen Spektrallinien zusammengefasst, die ihr Entstehen
Elektroneniibergéngen von beliebig hohen Werten von n, auf denselben Wert von n;
verdanken. Zum Beispiel ergibt sich die linienreichste Lyman-Serie des Wasserstoff-
atoms durch die Riickkehr des Elektrons aus angeregten Zustdnden (n, = 2, 3,4 usw.)
in den Grundzustand (n; = 1). Das Zustandekommen der Balmer-Serie erklidrt man
durch einen Ubergang des angeregten Elektrons in ein Orbital mit der Hauptquan-
tenzahl n; = 2. Die einzelnen Spektralserien des Wasserstoffs sind in mTab. 1.8 zusam-
men mit den jeweiligen Spektralbereichen aufgelistet [vgl. MC-Fragen Nr. 169, 2006,
216].
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o Tab.1.8 Spektralserien des Wasserstoffs

n, 1, Name der Serie Spektralbereich
1 2,3, 4, Lyman Ultraviolett

2 3,4,5, Balmer Sichtbar

3 4,5, 6, Paschen Nahes Infrarot
4 56,7, .. Brackett Infrarot

5 6,7,8, . Pfund Fernes Infrarot

1.1.6.3 Emissionsspektrum, Absorptionsspektrum

Das von angeregten Atomen bei der Riickkehr in den elektronenenergetischen
Grundzustand ausgesandte Linienspektrum wird Emissionsspektrum genannt [vgl.
MC-Fragen Nr. 205, 206]. Fiihrt man die zur Anregung erforderliche Energie in Form
von ,,weillem* (sichtbaren), d. h. ein kontinuierliches Spektrum ergebendem Licht zu,
so werden die einzelnen Anregungsbetrige diesem Licht entnommen. Demzufolge
treten im kontinuierlichen Spektrum des wei3en Lichts bei den Frequenzen (Wellen-
lingen), die vom Atom absorbiert werden, dunkle Absorptionslinien auf sonst durch-
gehend hellem Hintergrund auf (Absorptionsspektrum).

Bei der Absorption, d. h. einem Elektroneniibergang aus dem Grundzustand in
einen angeregten Zustand, dndert sich die Elektronenkonfiguration, hingegen bleibt
die Gesamtelektronenzahl eines Atoms konstant. Wie o Abb. 1.14 veranschaulicht, hat
z. B. das Boratom im Grundzustand die Elektronenkonfiguration 1s*2s*2p' und im
angeregten Zustand die Konfiguration 1s?2s'2p? [vgl. MC-Frage Nr. 209].

Beziiglich weiterer Elektronenkonfigurationen in angeregten Zustinden wird auf
die Kommentierung der MC-Fragen Nr. 208, 210-213 im Fragenband verwiesen.

Die Absorption bzw. Emission von Energie durch Atome erfolgt in der Regel unter Beibehal-
tung des Elektronenspins. Liegen die zu bestimmenden Elemente als Salze vor, so erfolgt —
z.B. in einer Flamme - eine homolytische Spaltung (Atomisierung) des Salzes unter Bildung
von freien Metallatomen, die thermisch angeregt werden.

- I
25 }# _Anmregung 5 Jr
Is AH— 1s

Grundzustand 1. angeregter Zustand

o Abb.1.14 Elektronenanregung im Boratom

Energie E
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1.1.6.4 Spektralanalyse, Flammenfarbung

Elemente senden im atomaren Zustand nach entsprechender Anregung Licht
bestimmter ,, Farbe“ aus, das aus definierten, fiir das jeweilige Element charakteristi-
schen Spektrallinien besteht.

Ein solches Linienspektrum kommt dadurch zustande, dass die im Atom befindli-
chen duBeren Elektronen (Valenzelektronen) durch die Anregung kurzzeitig auf ein
hoheres Energieniveau gehoben werden, und beim ,,Zuriickspringen* auf ein niede-
res Niveau die zugefithrte Energie in Form von elektromagnetischer Strahlung einer
bestimmten Wellenldnge wieder abgegeben wird. Die inneren Elektronen werden
hierbei nicht beeinflusst. Sie konnen erst durch Zufuhr wesentlich hoherer Energiebe-
trage angeregt werden. Die aus der anschlieBenden Lichtemission resultierenden
Rontgenspektren werden im nachfolgenden Abschnitt behandelt (siehe » Kap.1.1.6.6).

Die Anregungsbedingungen der Valenzelektronen einzelner Elemente sind recht
unterschiedlich. Bei den Alkali-, Erdalkali- und einigen anderen Elementen gentigt,
falls die Verbindungen leicht fliichtig sind, die Temperatur der Bunsenflamme, bei
manchen anderen muss man zur Gebldseflamme iibergehen und bei den meisten Ele-
menten ben6tigt man einen elektrischen Lichtbogen oder Funken (siehe auch Ehlers,
Analytik II, » Kap. 11.4 ,, Atomemissionsspektroskopie” und » Kap. 11.5 ,,Atomab-
sorptionsspektrophotometrie®).

Die Flammenfirbung einer Bunsenflamme ldsst demnach bei Alkali- und Erdalka-
lielementen unter bestimmten Bedingungen eine Aussage iiber deren Vorhandensein
zu. Da sich jedoch die Farben der Linien einzelner Elemente iiberdecken konnen, ist
die Anwendung eines Spektralapparates vorteilhafter (siche auch Ehlers, Analytik I,
» Kap. 1.2.1). Zum spektralanalytischen Nachweis der Alkali- und Erdalkalielemente
dienen die in aTab. 1.9 zusammengestellten Spektrallinien [vgl. MC-Fragen Nr. 218-
220].

o Tab.1.9 Flammenfirbung einiger pharmazeutisch wichtiger Elemente

Element Farbe und Wellenldnge der Spektrallinien

Lithium 670,8 nm Rot

Natrium 589,3 nm Gelb

Kalium 768,2 nm Rot und 404,4 nm Violett

Rubidium 780,0 nm Rot und 421,5 nm Violett

Caesium 458,0 nm Blau

Calcium 622,0 nm Rot und 533,3 nm Griin

Strontium Mebhrere rote Linien (650 - 660 nm), wéhrend die charakteri-
stische blaue Linie bei 460,7 nm nur selten sichtbar wird

Barium 513,9 - 524,2 nm Schar griiner Linien

Thallium ca. 527 nm Griin

45

1 Aligemeine Chemie



L6

1.1 Atombau

Angeregte Atome emittieren beim Ubergang in den Grundzustand Linienspektren. Die Emis-
sionslinien konnen im sichtbaren (400—800 nm) sowie im nicht-sichtbaren (ultravioletten,
infraroten) Spektralbereich auftreten. Die Lage der Spektrallinien ist charakteristisch fiir das
angeregte Atom und kann zur qualitativen und quantitativen Bestimmung des betreffenden
Elements herangezogen werden.

1.1.6.5 Singulett-Zustdnde, Triplett-Zustande

In Atomen oder Molekiilen, die eine gerade Anzahl von Elektronen enthalten, konnen
alle Orbitale paarweise besetzt werden. Die entgegengesetzten Elektronenspins
heben sich auf, sodass solche Substanzen kein Spinmoment besitzen. Diese elektroni-
sche Struktur wird Singulett-Zustand genannt [vgl. MC-Frage Nr. 192].

Absorbiert eine Substanz im Singulett-Grundzustand (S°) ein Photon hinreichen-
der Energie, so wird sie unter Beibehaltung der Spinrichtung in einen angeregten Sin-
gulett-Zustand (S') iibergefiihrt. Angeregte Zustinde sind als Zustinde hoherer
Energie instabil und nur von kurzer Lebensdauer. Aus S! wird in der Regel ein Photon
emittiert und das Elektron kehrt wieder in den Grundzustand (S°) zuriick. Dieser
Elektroneniibergang [S! — S'] wird Fluoreszenz genannt (siehe auch Ehlers, Analy-
tik IL, » Kap. 11.7 ,,Fluorimetrie*).

In S! kann aber auch eine Spinumkehr oder ein sog. intersystem crossing

erfolgen und die Substanz geht in einen angeregten Triplett-Zustand (T!) iiber.
Infolge der Spinumkehr enthilt das Molekiil im Triplett-Zustand zwei ungepaarte
Elektronen mit parallelem Spin. Im Allgemeinen ist der niedrigste angeregte Tri-
plett-Zustand (T') energiereicher als der Singulett-Grundzustand (S°), aber ener-
giedrmer als der erste angeregte Singulett-Zustand (S!) [vgl. MC-Fragen Nr. 194,
214].
Bei vielen Verbindungen ist die beschriebene Umkehr des Elektronenspins in S! ein
unwahrscheinlicher Vorgang, und der Triplett-Zustand spielt in der Photochemie die-
ser Substanzen keine Rolle. Bei manchen Substanzen besitzt die Spinumkehr jedoch
eine endliche Wahrscheinlichkeit. Da der Prozess des intersystem crossing nur etwa
10~ s benotigt und die Lebensdauer von S! in der GréBenordnung von 108 bis 10-7s
liegt, erleiden in diesen Fillen fast alle angeregten S!-Zustéinde ein intersystem cros-
sing zu T

Angeregte Triplett-Zustéinde sind mit einer Lebensdauer von ca. 107 s recht langle-
big. Manchmal erreichen sie sogar eine Lebensdauer bis zu einer Sekunde. Ein Grund
fiir die Langlebigkeit ist, dass sich beim Ubergang nach S° der Spin eines Elektrons
erneut umkehren muss. Der Elektroneniibergang [T! — S°] wird als Phosphoreszenz
bezeichnet.

In o Abb. 1.15 sind die elektronischen Vorgédnge schematisch dargestellt, die sich
beim Auftreten von Fluoreszenz- und Phosphoreszenz-Erscheinungen abspielen.
Diese Vorgidnge sollen am Beispiel des Berylliums nochmals verdeutlicht werden.
Beryllium besitzt im Grundzustand die Elektronenkonfiguration 1s22s? und im ersten
elektronisch angeregten Zustand die Konfiguration 1s?2s'2p!. Sind die Elektronen-
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o Abb.1.15 Schematische Darstellung von Fluoreszenz und Phosphoreszenz
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o Abb.1.16 Singulett- und Triplett-Zustand des Berylliumatoms

spins in den Zustinden 2s! und 2p' antiparallel, spricht man von einem Singulett-
Zustand, sind sie parallel, handelt es sich um einen Triplett-Zustand [siche o Abb. 1.16
und MC-Frage Nr. 213].

1.1.6.6 Rontgenspektren, Moseley-Gesetz

Treffen durch ein Hochspannungsfeld beschleunigte Elektronen (Kathodenstrahlen)
auf eine Anode, so werden sie durch die Atome des Anodenmaterials abgebremst. Sie
besitzen danach aber immer noch soviel Energie, dass sie aus den Atomen des Ano-
denmaterials Elektronen, die sich auf inneren Schalen befinden, abspalten konnen.
Die dadurch auf diesen Schalen entstandenen Liicken werden anschlieend von Elek-
tronen weiter aullen liegender Schalen aufgefiillt. Die hierbei freiwerdende Energie
wird in Form elektromagnetischer Strahlung sehr kurzer Wellenldnge (Rontgenstrah-
len) ausgestrahlt.

Je nach dem Element, das als Anodenmaterial verwendet wurde, wird ein anderes
Linienspektrum beobachtet. Die Rontgenspektren sind sehr einfach und bestehen
nur aus zwei bis drei Gruppen von Spektrallinien, die als K-, L- oder M-Serie bezeich-
net werden. o Abb. 1.17 veranschaulicht das Entstehen solcher Rontgenserien.

Wird z. B. ein Elektron aus der K-Schale herausgeschlagen, so beobachtet man das
sog. K-Spektrum, das durch Elektroneniibergidnge aus der L-, M-, N-Schale usw. zustan-
dekommt. In der Regel wird nach der lonisierung die Liicke in der K-Schale durch ein
Elektron aus der L-Schale aufgefiillt, sodass die K,-Linie die intensivste Linie im
K-Spektrum ist. o Abb. 1.18 zeigt das Zustandekommen der K -Linie beim Lithium.
Fiir die Wellenldnge der K -Linie gilt:
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o Abb.1.17 Schematische Darstellung des Entstehens der Rontgenserien
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Grundzustand Angeregter Grundzustand
Zustand

o Abb.1.18 Entstehung der K -Linie des Lithiumatoms

1UL=3/4-R - (Z-1)?

Danach ist die reziproke Wellenlinge (1/\ der emittierten K,-Rontgenlinie eines Ele-
ments dem Quadrat der um Eins verminderten Kernladungszahl (Z) proportional. R
wird als Rydberg-Konstante bezeichnet, die eine Naturkonstante darstellt. Diese als
Moseleysches Gesetz bekannte Beziehung ermoglicht die eindeutige Festlegung der
Protonenzahl (Kernladungszahl) eines Elements.



1.2 Periodensystem der Elemente (PSE)

121 Aufbau des Periodensystems

Das urspriingliche Periodensystem der Elemente (PSE) von Mendelejew und Meyer,
in dem die Elemente nach zunehmender Afommasse angeordnet waren, musste an
mehreren Stellen korrigiert werden [vgl. MC-Fragen Nr. 221, 224, 226].

In der heutigen Form des PSE sind die Elemente nach steigender Protonenzahl
(Ordnungszahl, Kernladungszahl) schematisch in Perioden (horizontal) und Gruppen
(vertikal) geordnet. Alle Nuclide mit einer bestimmten Kernladung stehen an dersel-
ben Stelle im PSE und bilden zusammen ein Element. Eine alphabetische Auflistung
der Elemente, ihrer Symbole und Massen findet sich im Anhang [vgl. MC-Fragen Nr.
222-224,226,298].

Die Reihenfolge der Elemente im PSE nach steigender Ordnungszahl konnte von
Moseley aus den Rontgenspektren der Elemente ermittelt werden.

1.2.2 Anordnung der Elemente, Perioden, Gruppen

1.2.2.1  Perioden

Es gibt 7 Perioden. Sie werden mit arabischen Zahlen gekennzeichnet. Periodennum-
mer und Hauptquantenzahl der duBersten Schale (Valenzschale) eines Elements stim-
men iiberein.

Innerhalb einer Periode steigt die Ordnungszahl von links nach rechts jeweils um 1
an. In der Regel ist die relative Atommasse des Elements zur rechten gro3er. Ausnah-
men von dieser Regel nennt man Inversionen. Beispiele hierfiir sind die Element-
paare Ar/K —Te/I und Co/Ni. Die chemischen Eigenschaften der Elemente einer Peri-
ode differieren stark [vgl. MC-Fragen Nr. 224-226, 302].

1.2.2.2 Gruppen

Es gibt 16 Gruppen, 8 Haupt- und 8 Nebengruppen, wobei die VIII. Nebengruppe drei
Elemente enthélt (sieche o Abb. 1.20). Die Gruppen werden mit rémischen Ziffern
gekennzeichnet. (Anmerkung: In neueren Priifungsfragen werden zur Kennzeichnung
der Gruppennummer arabische Zahlen verwendet. Dariiber hinaus werden nach
TUPAC die Gruppen durchnummeriert, sodass das PSE dann insgesamt 18 Gruppen
besitzt.)

L9
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n Ia ITa IIa IVa Va VIa Vlla VIIIa
1 'H ZHe
2 3Li “Be °B 6C N 80 °F 10Ne
3 11 Na 12 Mg 13 Al 14 Si 15 P 16 S 17 CI 18 Ar
4 YK 20 Ca* 31 Ga 32 Ge 33 As 34 Se 35Br 36 Ky
5 37Rb 38 g 49 1 50 Spn 51Qp 52 Te 531 54 Xe
6 SCs | ®Ba* |SITI | ®2Pb | BBi | #Po | SAt | HRn
7 87 Fr 88 Rag* 113N h 114 5Mec 1161 .y 17T 1180g

o Abb.1.19 Periodensystem der Hauptgruppenelemente
(An den mit einem Stern * markierten Stellen sind die jeweiligen Nebengruppen einzuordnen)

Fiir einige Hauptgruppen (HG) sind Trivialnamen gebriuchlich, wie z. B. Alkalime-
talle (I.HG), Erdalkalimetalle (II.HG), Chalkogene (VI.HG), Halogene (VIL.HG)
und Edelgase (VIII.HG). Die iibrigen Hauptgruppen werden jeweils nach dem ersten
Element der betreffenden Gruppe benannt: Borgruppe (111.HG), Kohlenstoffgruppe
(IV.HG), Stickstoffgruppe (V.HG). Neuerdings werden die Elemente der I1I. Haupt-
gruppe auch als Erdmetalle bezeichnet.

Die Gruppennummer eines Elements ist identisch mit der Zahl seiner Valenzelekt-
ronen. Da die Anzahl der Elektronen auf der dulersten Schale vorrangig die chemi-
schen Eigenschaften eines Elements bestimmt, besitzen die Elemente einer Gruppe
eine hohe Ahnlichkeit in ihren Eigenschaften und Verbindungsformen (homologe
Elemente). Die Elektronen der weiter innen liegenden Schalen, insbesondere die der
zweitduBersten, modifizieren diese Eigenschaften und fithren zu graduellen Unter-
schieden innerhalb einer Gruppe [vgl. MC-Fragen Nr. 225, 226].

1.2.2.3 Hauptgruppenelemente

50 Elemente einschlieBlich der Edelgase sind in 8 Hauptgruppen angeordnet. Unter
den Hauptgruppenelementen finden sich Metalle, Halbmetalle und Nichtmetalle
(siche auch » Kap. 1.2.4.5).

o Abb.1.19 zeigt ein gekiirztes Periodensystem, das nur die Hauptgruppenelemente
enthilt, wobei links oben neben dem Elementsymbol die dazugehorige Ordnungszahl
angegeben ist. Die Hauptgruppen sind mit einem romischen Zahlenwert und dem
Buchstaben ,,a“ gekennzeichnet. Die Periodennummer entspricht der Hauptquanten-
zahl (n) der Valenzelektronen (siche nachfolgendes » Kap.). Ein vollstdndiges Perio-
densystem aller Elemente findet sich im Anhang [vgl. MC-Fragen Nr. 227-241, 243—
250,252,254, 256, 1865, 1891].

1.2.2.4 Nebengruppenelemente (iibergangselemente)

68 Elemente einschlieBlich der inneren Ubergangselemente sind in 8 Nebengruppen
angeordnet. Alle Nebengruppenelemente sind Metalle. Zu den inneren Ubergangs-
elementen zdhlen auch die Lanthanoide (Seltene Erden) und Actinoide [vgl. MC-
Frage Nr. 225].



1.2.3 Elektronenkonfiguration der Elemente

n IIIb IVb Vb VIb VIIb VIIIb | Ib IIb

4 21 Sc 22 Ti 23 \V4 24 Cr 25 Mn 26 Fe 29 Cu 30 7n
27 Co
28 Ni
5 39 Y 40 7r 41 Nb 42 Mo 43 Tc 44 Ru 47 Ag 48 Cd
45 Rh
46 Pd
6 57 La* 2Hf 3Ta T4W 5 Re 76 Og 9 Au 80 Hg
77 Ir
78Pt

7 89 Ac* 104 Rf 105 Db 106 Sg 107 Bh 108 Hs 111 Rg 112 Cn
109 Mt
110 Ds

o Abb.1.20 Periodensystem der Nebengruppenelemente
(An den mit einem Stern * markierten Stellen sind die Elemente der Lanthanoide und der Actinoide
einzufiigen)

Lanthanoide Mce - PPr-Nd-"Pm-Psm-“Eu- *aGd -

(Lanthanide) STh - “Dy - Ho - BEr - “Tm-"vb - ' Lu
Actinoide Oy .y - 20 - B Np - “Pu - % Am - % Cm -
(Actinide) Bk - B Cf - P Rs - 0y - 100y g - 102y, 103,

o Abb.1.21 Lanthanoide und Actinoide

o Abb. 1.20 zeigt das Periodensystem der Nebengruppenelemente ohne die inneren
Ubergangselemente. Die Nebengruppen werden ebenfalls durch einen romischen
Zahlenwert jedoch mit dem Zusatz ,,b* gekennzeichnet; die Periodennummer (n) ent-
spricht wiederum der Hauptquantenzahl der Valenzelektronen. Jede Reihe der
Nebengruppenelemente umfasst 10 Elemente (Besetzung von 5 entarteten d-Niveaus).
Die jeweils 14 Elemente (Besetzung von 7 entarteten f-Niveaus) der Lanthanoiden
und Actinoiden sind in e Abb. 1.21 zusammengestellt [vgl. MC-Fragen Nr. 234, 242,
251, 255,257-263].

Wie bei den Hauptgruppenelementen sind auch bei den Nebengruppenelementen
stetige Eigenschaftsdnderungen zu beobachten, allerdings in abgeschwichter Form
(siehe hierzu » Kap. 1.2.4).

1.2.3  Elektronenkonfiguration der Elemente

Als Elektronenkonfiguration eines Atoms bezeichnet man die Verteilung seiner Elek-
tronen auf die verschiedenen Orbitale, wobei zur Kennzeichnung die Hauptquanten-
zahl vor das Orbitalsymbol (s, p, d, f) geschrieben und die Zahl der Elektronen rechts
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oben als Exponent angegeben wird. Aufgrund ihrer Elektronenstruktur lassen sich die
Elemente in vier Gruppen unterteilen.

1.2.3.1 Edelgase

Mit Ausnahme des Heliums (Konfiguration 1s?) besitzen alle iibrigen Edelgase fiir die
Schale mit der Hauptquantenzahl (n) die Konfiguration ns’np®. Edelgase zeigen ein
diamagnetisches Verhalten, d. h., alle Elektronenzustinde liegen im Grundzustand
paarweise mit Elektronen besetzt vor [vgl. MC-Fragen Nr. 280, 1111].

Diese Edelgaskonfiguration [ns’np®] scheint energetisch besonders stabil zu sein,
was u. a. die extreme Reaktionstragheit und die hohen Ionisierungsenergien (siche
» Kap. 1.2.4.1) dieser Elemente beweisen. Lediglich mit Fluor und Sauerstoff bilden
die schwereren Edelgase Verbindungen (siche » Kap.2.1).

Die hohe Stabilitidt der Edelgaskonfiguration zeigt sich auch daran, dass neutrale
Atome durch Elektronenabgabe oder Elektronenaufnahme Ionen mit einer Edelgas-
elektronenstruktur bilden. So werden Alkalimetalle durch Abgabe von einem, Erdal-
kalimetalle durch zwei und die Elemente der 3. Hauptgruppe durch Abgabe von drei
Elektronen zu Kationen oxidiert. Umgekehrt werden Halogene durch Aufnahme von
einem und Chalkogene durch Aufnahme von zwei Elektronen zu Anionen reduziert.
Ionen wie Li*, Be?*, H™ oder D~ besitzen die Elektronenstruktur des Heliums (1s?).
Die Elektronenstruktur des Neons (1s?2s?2p°) liegt vor in Ionen wie Na*, Mg?*, AP+,
N3-, 0% und F. Ionen wie K*, Ca%*, S~ oder CI sind isoelektronisch mit der Elektro-
nenstruktur des Argons (...3s?3p%). Die Edelgaskonfiguration des Kryptons (...4s24p°)
findet sich bei Ionen wie Rb*, Sr* oder Br~. Die Ionen Cs*, Ba?* oder I" besitzen die
Elektronenstruktur des Edelgases Xenon (...5s?5p®) [vgl. MC-Fragen Nr. 280-292].

1.2.3.2 Hauptgruppenelemente
Bei diesen Elementen wird beim Durchlaufen einer Periode von links nach rechts
jeweils die duBlerste Schale (Valenzschale) mit einem weiteren Elektron aufgefiillt.
Bei den Hauptgruppenelementen sind mit Ausnahme der Valenzschale alle inneren
Schalen voll besetzt bzw. besitzen eine ns?np®-Konfiguration. Die Elektronen in der
duBersten Schale werden Valenzelektronen genannt. Sie bestimmen die chemischen
Eigenschaften eines Elements.

In Abhéngigkeit vom Orbitaltyp des jeweils zuletzt hinzukommenden Elektrons
kann man diese Elemente auch in s- und p-Elemente unterteilen.

o Tab.1.10 Elektronenstruktur der Hauptgruppenelemente im Grundzustand

Hauptgruppe Konfiguration
Alkalimetalle | ... ns!
Erdalkalimetalle | .. ns?
Borgruppe .. ns? np!
Kohlenstoffgruppe | ... ns? np?
Stickstoffgruppe | ... ns? np>
Chalkogene | ... ns? np*
Halogene | ... ns’np’
Edelgase | ... ns® np®




1.2.3 Elektronenkonfiguration der Elemente

s-Elemente = 1. und II. Hauptgruppe
p-Elemente = III. bis VII. Hauptgruppe

In oTab. 1.10 sind die Elektronenkonfigurationen der Hauptgruppenelemente hin-
sichtlich ihrer Gruppenzugehorigkeit nochmals aufgelistet. Die Elektronenkonfigura-
tionen ausgewihlter Hauptgruppenelemente finden sich im Kommentarteil des Fra-
genbandes [vgl. MC-Fragen Nr. 267-279, 302, 1866, 1867].

Bei der Ermittlung der Zusammenhinge zwischen der Stellung des Elements im PSE
und der Struktur seiner Elektronenhiille (Schalenaufbau) sind folgende Gesetzma-
Bigkeiten zu beachten:

m Die Ordnungszahl entspricht der Gesamtzahl der Elektronen in der Atomhiille.

® Die Anzahl der Elektronen auf der duRersten Schale (Valenzschale) eines Hauptgruppen-
elements entspricht der Gruppennummer.

m Die Anzahl der mit Elektronen besetzten Schalen eines Elements ist gleich der Perioden-
nummer.

® Mit Ausnahme des Heliums (2 Elektronen) besitzen alle Edelgase 8 Elektronen in der
Valenzschale.

Zur abgekiirzten Schreibweise von Elektronenkonfigurationen kann man die inneren
Elektronen durch das in eckige Klammern gesetzte Elementsymbol des vorausgehen-
den Edelgases kennzeichnen. Zum Beispiel kann die Elektronenkonfiguration des
Natriumatoms mit seinen 11 Elektronen wie folgt wiedergegeben werden:

Na: 1s22s%2p%3s! = [Ne] 3s!

1.2.3.3 Ubergangselemente

Bei den Ubergangsmetallen sind die beiden duBeren Schalen nicht vollbesetzt. Beim
Durchlaufen einer Periode von links nach rechts werden die neu hinzukommenden
Elektronen in die d-Orbitale der zweitduBersten Schale eingebaut. Bei diesen Ele-
menten bestimmen sowohl die d-Elektronen der zweitduBBersten als auch die s-Elek-
tronen der dufleren Schale das chemische Verhalten. Es gibt insgesamt vier Reihen
von Ubergangselementen, bei denen jeweils die 3d-, 4d-, 5d- und 6d-Zustéinde mit
Elektronen aufgefiillt werden.

o Tab.1.11 Valenzelektronenkonfiguration der ersten Nebengruppenelementperiode

Sc Ti \% Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn

3d| 1 2 3 5 5 6 7 8 10 10
4s | 2 2 2 1 2 2 2 2 1 2

In oTab. 1.11 sind die Valenzelektronenkonfigurationen einiger Ubergangsele-
mente aufgelistet.
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1.2.3 Elektronenkonfiguration der Elemente
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1.2 Periodensystem der Elemente (PSE)

Anomalien in der Abfolge der Besetzung treten dann auf, wenn halbbesetzte oder
vollstindig besetzte d-Schalen resultieren, weil solche Elektronenkonfigurationen
besonders stabil sind. Dies ist der Fall bei Cr, Ag, Au, Cu, Mo und Pd [vgl. MC-Fragen
Nr. 294-297,1808].

Cr: [Ar]  3d’ 4s' Pd: [Kr]  4d'"5s°
Cu: [Ar]  3d"4s' Ag: [Kr]  4d'"5s'
Mo:  [Kr] 4d°5s! Au: [Xe] 5d"s'

Da die s-Elektronen dieser Ubergangsmetalle bei der lonisierung bevorzugt abge-
spalten werden, ergeben sich fiir einige lonen von Nebengruppenelementen folgende
Elektronenkonfigurationen [vgl. MC-Fragen Nr. 281, 293].

Mn* : [Ar] 3d° Cu : [Ar] 3d" Zn*" : [Ar] 3d"

1.2.3.4  Innere Ubergangselemente

Lanthanoide (Seltene Erden) und Actinoide folgen im PSE den Elementen Lanthan
bzw. Actinium und gehoren in die 6. bzw. 7. Periode. Bei diesen Elementen werden die
f-Niveaus der drittdu3ersten Schale suksessive mit Elektronen aufgefiillt. Ihr chemi-
sches Verhalten hdngt somit von den drei letzten Schalen ab.

Lanthanoide  Auffiillung der 4f-Schale
Actinoide Auffiillung der 5f-Schale

1.2 Periodische Eigenschaften der Elemente

Die chemischen und physikalischen Eigenschaften der Elemente variieren systematisch
mit zunehmender Ordnungszahl, sodass die Stellung eines Elements im PSE allgemeine
Aussagen iiber sein chemisches Verhalten zulésst. Einige dieser Eigenschaften werden
in den nachfolgenden Abschnitten vorgestellt. Hierbei ist zu unterscheiden zwischen
Eigenschaften, die den jeweiligen Haupt- und Nebengruppenelementen gemeinsam
sind, und solchen, die nur fiir die Haupt- oder nur fiir die Nebengruppenelemente
zutreffen. Eine tabellarische Zusammenstellung iiber die wichtigsten Zusammenhdnge
innerhalb des PSE findet sich in mTab. 1.12. Die Abhéngigkeit der Oxidationszahl von
der Stellung des Elements im PSE wird im » Kap. 1.12.1.3 behandelt.

1.2...1 lonisierungsenergie (lonisierungspotential)
Ionisation (Ionisierung) bedeutet die Ablosung eines oder mehrerer Elektronen aus
der Elektronenhiille eines Atoms, Molekiils oder Ions.

Als erste Ionisierungsenergie (1. IE) bezeichnet man die Energie, die zur vollstindi-
gen Abtrennung des jeweils am schwichsten gebundenen Elektrons aus einem Atom
oder Molekiil im Gaszustand (g) aufzuwenden ist [vgl. MC-Fragen Nr. 301, 309, 314].

+ IE N ;
Atom (g ——— Kation™ (g) + e



1.2.4 Periodische Eigenschaften der Elemente

Da bei der Ionisation die Anziehungskraft des Atomkerns gegeniiber einem Elektron
zu iiberwinden ist, muss bei einem lonisierungsvorgang stets Energie zugefiihrt wer-
den. Die Ionisierungsenergie, die ein direktes Maf} fiir den Energiezustand des betref-
fenden Elektrons darstellt, héngt von folgenden Faktoren ab [vgl. MC-Frage Nr. 310]:

m Die lonisierungsenergie ist umso geringer, je hoher der Energieinhalt des jeweiligen Elek-
trons ist, d. h., je weiter das betreffende Elektron vom Atomkern entfernt ist.

= Im Allgemeinen nimmt die lonisierungsenergie mit wachsender Kernladung zu und mit
wachsendem Atomradius ab.

Daraus folgt, dass innerhalb einer Periode des PSE die Ionisierungsenergie von links
nach rechts ansteigt (wachsende Kernladung, abnehmender Atomradius). Somit
besitzen innerhalb einer Periode die Edelgase die jeweils hochsten Ionisierungspoten-
tiale [sieche auch o Abb. 1.22 und MC-Fragen Nr. 310, 1275, 1276, 1868].

Aus einem #hnlichen Grund ist auch die 2. IE beim Kalium ([Ar]4s') wesentlich
hoher als beim Calcium ([Ar]4s?), weil im Gegensatz zum Calcium beim Kalium die
Abspaltung eines zweiten Elektrons zu einem Verlust der Edelgaskonfiguration des
K*-Ions fiihrt.

In @Tab. 1.13 sind die Ionisierungsenergien der Elemente der 2. Periode des PSE
aufgelistet. Die lonisierungsenergien sind in Elektronenvolt (eV) angegeben. 1eV
entspricht 1,602-:107'° Joule (J).

Innerhalb einer Elementgruppe des PSE nimmt die Ionisierungsenergie mit stei-
gender Ordnungszahl von oben nach unten stark ab (Zunahme des Atomradius; das
Elektron stammt aus einer weiter auBBen liegenden Schale), da hier die abschirmende
Wirkung der inneren Elektronen die Erhohung der Kernladung zu kompensieren ver-
mag. aTab. 1.14 enthélt die Ionisierungsenergien der Elemente der I. Hauptgruppe
des PSE [vgl. MC-Fragen Nr. 299, 300, 310, 1868].

Aufgrund ihrer Stellung im PSE ist fiir Metalle eine relativ niedrige, fiir Nichtmetalle eine
relativ hohe lonisierungsenergie charakteristisch.

o Tab.1.13 Ionisierungsenergien der Elemente der 2. Periode

Element Li Be B C N (0] F Ne

IE (eV) 5,4 9,3 8,3 11,3 14,5 13,6 174 | 21,6

o Tab.1.14 Ionisierungsenergien der Alkalimetalle

Element Li Na K Rb Cs

IE (eV) 54 | 51 | 43 | 42 | 39
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1.2 Periodensystem der Elemente (PSE)

o Tab.1.15 Ionisierungsenergien des Kohlenstoffs

C-Atom L.IE 2.1E 3.IE 4.1E 5.IE 6.1E

eV 11,3 244 479 64,5 391,9 | 666,8

= Die lonisierungsenergie hangt in hohem MaRe von der Ladung des jeweiligen Atoms oder
Molekiils ab.

Die Abspaltung eines zweiten Elektrons, d. h. die Ablésung eines weiteren Elektrons
aus einem einwertigen Kation, erfordert mehr Energie als die Ablosung des ersten
Elektrons aus einem neutralen Atom, weil mit der Ionisierung die Atome kleiner wer-
den und die effektive Kernladung zunimmt. Die 2. Ionisierungsenergie eines Atoms
ist daher betrachtlich groBer als sein 1. Ionisierungspotential.

o L ., 2IE . 5. 3IE -
Atom” ———= Kation" —— Kation®" ————= Kation”" usw.
_e -e -

Es gilt: 1.IE < 2.IE < 3.IE < 4.IE < usw.

Dies dokumentieren auch die in @Tab. 1.15 aufgelisteten Ionisierungsenergien des
Kohlenstoffs [vgl. MC-Frage Nr. 1868].

Ganz besonders grof3 ist die Zunahme der Ionisierungsenergie dann, wenn alle
Elektronen einer Schale bereits abgespalten sind, und ein weiteres Elektron aus der
néichstinneren Schale abgetrennt wird (z. B. 5.1E fiir C* — C*).

In oAbb. 1.22 sind die 1. Ionisierungsenergien der Hauptgruppenelemente in
Abhingigkeit von ihrer Ordnungszahl aufgetragen.

Die starke Zunahme der Ionisierungsenergie vom Wasserstoff zum Helium hin
resultiert aus der erhohten Kernladung.

Der nachfolgende starke Abfall zum Lithium hin ist eine Folge der Tatsache, dass
hier das Valenzelektron (2s) zur 2. Schale gehort und die um eine Einheit gestiegene
Kernladung durch die beiden 1s-Elektronen stark abgeschirmt wird.

Vom Lithium zum Neon hin nimmt die Ionisierungsenergie erwartungsgemaf wieder
zu, weil die Kernladung stetig ansteigt und die Elektronen derselben Schale ein ande-
res Elektron aus der gleichen Schale kaum abschirmen.

Beim Bor beobachtet man eine deutliche Abnahme der Ionisierungsenergie, da die
p-Elektronen etwas energiereicher sind als die s-Elektronen derselben Hauptquan-
tenzahl.

Die im Vergleich zu Sauerstoff erhohte Ionisierungsenergie des Stickstoffs (Elek-
tronenkonfiguration: 1s?2s*2p?) wird mit der energetisch giinstigeren Halbbesetzung
des 2p-Zustandes erklért.
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o Abb.1.22 Ionisierungspotentiale der Hauptgruppenelemente

1.2...2  Elektronenaffinitat

Unter Elektronenaffinitit (EA) versteht man die mit der Aufnahme von Elektronen
durch ein neutrales Atom (oder Molekiil) im Gaszustand (g) verbundene Energie
[vel. MC-Fragen Nr. 301, 311, 313, 374, 1868].

+
Atom' (g) + € _ kA

Anion~ (g)

Nahert sich ein Elektron einem Atom, so wird es vom Atomkern angezogen und von

der Elektronenhiille abgestoBen. Je nachdem, ob die Anziehungs- oder Absto3ungs-

kréfte iiberwiegen, wird bei der Anionenbildung Energie freigesetzt oder benotigt.
oTab. 1.16 informiert iiber die Elektronenaffinititen einiger Nichtmetalle. Wie

diese Tabelle ausweist, erfolgt die Bildung einfach negativ geladener Ionen in exother-

mer Reaktion,d.h.,bei der Bildung einwertiger Anionen wird Energie frei (siche auch
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1.2 Periodensystem der Elemente (PSE)

o Tab.1.16 Elektronenaffinitit von Nichtmetallen (in kJ mol')

+1e +2e
H =73 F -328 0 +704
P =72 Cl -349 S +332
0 -141 Br -325
S -200 I -295

» Kap. 1.9.3.4). Das Maximum der Elektronenaffinitit beim Chlor ist damit zu erkla-
ren, dass hier die vom Fluor zum Chlor hin zunehmende Kernladung die Wirkung des
wachsenden Atomradius iibertrifft.

Die Bildung mehrfach negativ geladener Ionen [O%, S*-, N3] geschieht stets stark
endotherm.

Innerhalb des PSE gelten im Allgemeinen fiir die Elektronenaffinitit dieselben
Zusammenhidnge wie fiir die Ionisierungsenergie. Obwohl die Elektronenaffinitit
innerhalb einer Periode z. B. vom Lithium (EA: —60 kJ/mol) zu Fluor (EA: 328 kJ/
mol) hin zunimmt (negativere Werte annimmt), kann diese Tendenz nur sehr ein-
schriankend formuliert werden. Zum Beispiel ist die Angabe der EA fiir Stickstoff, die
Edelgase oder die Erdalkalielemente wenig sinnvoll, da deren einwertige Anionen
grundsétzlich instabil sind.

Bei der vergleichenden Betrachtung der EA-Werte zweier Elemente [Li (EA:
-60 kJ/mol) vs. Be (EA: +19 kJ/mol) oder C (EA:-122 kJ/mol) vs.N (EA: + 7 kJ/mol)]
spiegelt sich der Einfluss der Elektronenkonfiguration wieder. So ist im Vergleich zu
Kohlenstoff die Aufnahme eines Elektrons durch ein N-Atom aufgrund der Halbbe-
setzung der 2p-Niveaus beim Stickstoff energetisch ungiinstig. Auch nimmt die EA
vom Li (Konfiguration 1s?2s') zum Be (1s?2s?) hin ab, weil beim Be die Aufnahme
eines weiteren Elektrons (in ein 2p-Orbital) aufgrund der Vollbesetzung des 2s-Orbi-
tals energetisch ungiinstig ist.

1.2...3 Atomradius
Ein Atom hat keine definierte Oberflache und kann nicht vermessen werden. Die
Bestimmung der Atomgrof3e ist deshalb problematisch.

Bei Metallen bezeichnet man als Atomradius die Halfte des mittels Rontgenbeu-
gung bestimmten interatomaren Abstandes zweier Atomkerne im Metallgitter, wih-
rend man fiir Nichtmetalle die halbe Bindungslinge der X-X-Einfachbindung als
Atomradius annimmt.

Fiir den Atomradius ergeben sich folgende GesetzmaBigkeiten [vgl. MC-Fragen
Nr. 299, 304, 306, 307, 1783]:

Die Atomradien nehmen innerhalb einer Periode des PSE von links nach rechts ab, weil bei
konstanter Zahl der Elektronenschalen die Kernladung zunimmt und die Atome durch die
groRere elektrostatische Anziehung der hoheren Kernladung quasi schrumpfen.
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Die Radien der Elemente der 2. Periode des PSE sind in o Tab.1.17 aufgelistet (1 pm = 102 m).

o Tab.1.17 Atomradien der Elemente der 2. Periode des PSE

Element Li Be B C N 0 F

Radius (pm) | 145 | 105 | 85 70 | 65 60 50

Innerhalb einer Gruppe des PSE nimmt der Atomradius infolge des Aufbaus einer jeweils
neuen (duReren) Elektronenschale von oben nach unten mit steigender Ordnungszahl zu.

oTab. 1.18 zeigt die Atomradien der Elemente der 1. Hauptgruppe des PSE.

o Tab.1.18 Atomradien der Alkalimetalle

Element Li Na K Rb Cs

Radius (pm) 145 | 180 220 235 244

1.2...4  lonenradius
Ionen entstehen, wenn elektrisch neutrale Atome (bzw. Molekiile) Elektronen auf-
nehmen oder abgeben.

Positiv geladene Ionen (Kationen) sind stets betrichtlich kleiner als die entspre-
chenden Atome, wihrend negativ geladene Ionen (Anionen) erheblich grofler sind.
Ursache hierfiir ist, dass bei Ionen im Gegensatz zu neutralen Atomen die Kernla-
dungszahl nicht mehr der Zahl der Elektronen in der Hiille entspricht.

Kationenradius < Atomradius < Anionenradius

Durch die bei der Kationenbildung erfolgende Verringerung der Elektronenzahl wird
die interelektronische AbstoBung schwécher, und der Kern kann die verbleibenden
Elektronen stirker anziehen; die Ionen schrumpfen.
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1.2 Periodensystem der Elemente (PSE)
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o Abb.1.23 Atom- und Ionenradien von Hauptgruppenelementen

Bei der Anionenbildung erhoht sich die gegenseitige AbstoBung der Elektronen und
die elektrostatische Anziehung durch den Atomkern ist geringer; die Valenzschale
wird quasi aufgebldht.

Durch das Ungleichgewicht von Protonen- und Elektronenzahl in Ionen erfahren die
Elektronen in Kationen eine groflere und in Anionen eine kleinere elektrostatische
Anziehung durch den Kern wie in einem neutralen Atom [vgl. MC-Fragen Nr. 306-308].

In o Abb. 1.23 sind die Ionen- und Atomradien der Hauptgruppenelemente verglei-
chend gegeniibergestellt.

Tonenradien konnen aus den kiirzesten Abstédnden zwischen den Ionen eines lonen-
kristalls (Salzes) ermittelt werden (siehe auch » Kap. 1.3.2). Es gelten folgende Regeln:

Innerhalb einer Gruppe des PSE nehmen die lonenradien von oben nach unten mit wachsender
Kernladung zu (jeweils Aufbau einer neuen Schale) [vgl. MC-Fragen Nr. 299, 300, 305, 308].

In aTab. 1.19 sind die Ionenradien einiger Haupt- und Nebengruppenelemente aufge-
listet. Aus dieser Tabelle lassen sich folgende GesetzmiBigkeiten ableiten [vgl. MC-
Fragen Nr. 307, 308]:
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o Tab.1.19 Ionenradien in pm [100 pm =1 A =101 m]

H- 208 Li* 68 Be* 31
0o* 140 F~ 136 Na* 98 Mg* 65 AP 51
S* 184 Ccr 181 K* 133 Ca™ 99 Sc** 81
Se*” 198 Br 195 Rb* 148 Sr** 110 Y 93
Te’ 221 I 216 Cs* 167 Ba* 135 La** 115

Bei gleicher Elektronenanordnung (sogenannte isoelektronische Atomionen) ist das negativ
geladene lon groRer als das positiv geladene [z. B.: F~ (136 pm) > Na* (98 pm) oder CI~ (181
pm) > K* (133 pm)].

Der lonenradius nimmt fiir positive lonen innerhalb einer Periode ab [z. B.: K* (133 pm) >
(a?* (99 pm) > Sc3*(81 pm)].

Sind von einem Element mehrere positiv geladene lonen bekannt, so nimmt der Radius mit
zunehmender Ladung ab [z. B.: Mn™* (46 pm) < Mn3* (62 pm) < Mn?* (80 pm)].

Die Atome und Ionen der Nebengruppenelemente unterscheiden sich durch die Anzahl
der Elektronen auf der zweitdiuflersten Schale. Dabei schirmen die jeweils in eine innere
Schale neu eintretenden Elektronen die erhohte Kernladung so stark ab, dass die
Radien innerhalb einer Reihe von Ubergangselementen nur noch wenig abnehmen.

In oTab. 1.20 sind die Atom- und Ionenradien einiger 3d-Elemente zusammenge-
stellt.

Die Lanthanoide, die sich nur im Aufbau der drittdufiersten Schale (4f-Niveau)
unterscheiden, bilden alle Ionen der Ladung +3. Innerhalb der Reihe der Lanthanoide
nimmt der Ionenradius vom Lanthan [La®*: 115 pm] zum Lutetium [Lu3*: 85 pm] hin
stetig ab (Lanthanoidenkontraktion). Dies ist eine Folge der wachsenden Kernladung
bei gleichzeitiger Auffiillung einer inneren Elektronenschale.

o Tab.1.20 Atom- und Ionenradien einiger Nebengruppenelemente

Element Elektronen- Atomradius Ionenradius (pm)
konfiguration (pm) Me* Me**
Scandium [Ar] 3d'4s? 160 - 81
Titan [Ar] 3d%4s’ 140 90 76
Vanadium [Ar] 3d%4s? 135 88 74
Chrom [Ar] 3d%s' 140 84 69
Mangan [Ar] 3d%4s’ 140 80 66
Eisen [Ar] 3d%s? 140 76 64
Kobalt [Ar] 3d74s’ 135 74 63
Nickel [Ar] 3d%4s? 135 72 -
Kupfer [Ar] 3d4s' 135 72 :
Zink [Ar] 3d"4s> 135 74 -

1 Aligemeine Chemie



64

1.2 Periodensystem der Elemente (PSE)

1.2...5 Metallischer und nichtmetallischer Charakter
Die Einteilung der Elemente in Metalle, Halbmetalle und Nichtmetalle griindet sich
im wesentlichen auf ihre elektrische Leitfihigkeit.

Nichtmetalle sind Isolatoren und leiten den elektrischen Strom nicht. Metalle sind
im Allgemeinen sehr gute elektrische Leiter. Ihre Leitfdhigkeit nimmt mit steigender
Temperatur ab. Halbmetalle [Bor, Silicium, Germanium, Arsen, Tellur] leiten den
elektrischen Strom nur méBig. Im Gegensatz zu Metallen nimmt ihre Leitfahigkeit mit
steigender Temperatur zu [siche auch » Kap. 1.6.2.2 und MC-Fragen Nr. 580-594].

Innerhalb einer Periode des PSE nimmt der metallische Charakter von links nach
rechts ab [z. B. Na — Cl] und innerhalb einer Gruppe von oben nach unten zu [z. B.
C — Pb oder N — Bi]. Kohlenstoff und Stickstoff sind typische Nichtmetalle, Blei
und Bismut sind typische Metalle. Fiir den nichtmetallischen Charakter gelten inner-
halb des Periodensystems die umgekehrten Regeln [vgl. MC-Fragen Nr. 298, 300].

Demzufolge stehen die typischen Metalle in den Hauptgruppen links und unten,
die Nichtmetalle rechts und oben. Sie sind, wie o Abb. 1.24 ausweist, durch eine diago-
nal vom Bor zum Astat hin verlaufende Reihe von Halbmetallen getrennt. Alle
Nebengruppenelemente sind Metalle.

Man sollte sich allerdings bewusst sein, dass eine scharfe Trennungslinie nicht gezo-
gen werden kann, und eine Reihe von Elementen in mehreren Formen auftreten.

So ist z. B. Phosphor sowohl in seiner wei3en als auch in der roten Modifikation ein
typisches Nichtmetall, wiahrend schwarzer Phosphor Halbmetalleigenschaften besitzt
(sieche » Kap. 2.5.10.2). Graues Zinn zeigt die Eigenschaften eines Halbmetalls, wih-
rend weiles Zinn ein typischer metallischer Leiter ist (sieche auch » Kap.2.6.7.1).

Li Be B C N 0] F

Na Mg Al Si P S Cl

K Ca Ga Ge As Se Br

Rb Sr In Sn Sb Te I

Cs Ba Tl Pb Bi Po At

o Abb.1.24 Hauptgruppenelemente und Halbmetalle

1.2.4.6 Schragbeziehung
Die Erscheinung, dass das erste Element einer Gruppe des PSE in manchen Eigen-
schaften mehr dem zweiten Element der folgenden Hauptgruppe [Li — Mg; Be — Al,
B — Si] dhnelt als seinem nichsthoheren Homologen, wird Schriighbeziehung genannt.
Sie ist immer in vergleichbaren Ladungsdichten und in dhnlichen Atom- bzw. Ionen-
radien begriindet [vgl. MC-Fragen Nr. 264-266, 1787].

Die Tatsache, dass Lithiumverbindungen mehr den Magnesium- als den Natrium-
verbindungen gleichen, beruht auf der deformierenden Wirkung dieser Kationen.
Hierbei wird die durch die Zunahme des Kationenradius [Li* — Na*; Be?* — Mg?]



1.2.4 Periodische Eigenschaften der Elemente

bedingte Verringerung der deformierenden Wirkung (siehe » Kap. 1.3.1.4) durch eine
Zunahme der Kationenladung [Na* — Mg?*; Mg?* — AI**] wieder kompensiert.

So sind Li,COj3 und LizPO4 zum Unterschied von den Carbonaten und Phosphaten
der iibrigen Alkalimetalle und in Ubereinstimmung mit MgCO5 bzw. Mg;(PO,), in
Wasser schwer 16slich. Ferner besitzen die Fluoride und Hydroxide des Lithiums und
Magnesiums dhnliche Loslichkeiten und Basizitidten. LiCl und MgCl, sind hygrosko-
pisch, NaCl (!) hingegen nicht. Dariiber hinaus bilden Li und Mg mit elementarem
Stickstoff salzartige Nitride [LizN, MgzN,], die in Wasser leicht zu Ammoniak hydroly-
sieren.

Metallisches Beryllium und Aluminium sind infolge der Bildung einer zusammen-
hingenden Oxidschicht gegeniiber Sduren relativ inert. Auch sind Be(OH), und
Al(OH); —im Gegensatz zum basischen Mg(OH), — amphotere Hydroxide.

Bor und Silicium stellen harte, schlecht leitende Elemente dar, wihrend Alumi-
nium ein dehnbares, elektrisch gut leitendes Leichtmetall ist. Bor bildet wie Silicium
ein feuerbestdndiges Oxid und ein mit Fluorwasserstoff (HF) reagierendes fliichtiges
Fluorid. Bor- und Siliciumhydride sind fliichtig, leicht entziindlich und hydrolysierbar.
Dagegen ist Aluminiumhydrid ein hochpolymerer Feststoff. Ferner zeigen B(OH);
und Si(OH), einen zwar schwachen, aber deutlich sauren Charakter, wihrend
Al(OH); amphoter ist.

Schrigbeziehungen im PSE

Lithium/Magnesium
Beryllium/Aluminium
Bor/Silicium

1.2.4.7 Elektronegativitat

Die Elektronegativitiit (EN) ist ein Ma fiir die Fahigkeit eines Atoms, in einer Kova-
lenzbindung das bindende Elektronenpaar anzuziehen. Die kovalente Bindung zwi-
schen zwei Bindungspartnern stark unterschiedlicher Elektronegativitat fithrt zu
einer polaren Atombindung [siehe » Kap. 1.4.5 und MC-Fragen Nr. 301, 312, 315, 317,
318, 320].

Die Elektronegativitit hangt von der Ladung und der Grof3e eines Atoms ab. Die
Elektronegativitiat wichst mit zunehmender Kernladung und abnehmendem Atomra-
dius. Die Elektronen eines Molekiils sind aber dem elektrischen Feld aller Kerne aus-
gesetzt, sodass die Elektronegativitit eines Elements in verschiedenen Molekiilen mit
unterschiedlichen Bindungsverhiltnissen nicht genau denselben Wert besitzen kann.
Daher ist die Elektronegativitit eine zwar niitzliche, physikalisch jedoch eine nicht
exakte Grofie [vgl. MC-Fragen Nr. 316, 317].

Dain den Perioden des PSE die Kernladung von links nach rechts ansteigt, ohne dass
sich die Zahl der inneren Elektronen vermehrt, nimmt die Elektronegativitét innerhalb
einer Periode von links nach rechts zu. Innerhalb einer Gruppe nimmt sie hingegen von
oben nach unten ab, weil die elektrostatische Wirkung des Kernfeldes auf die Valenz-
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1.2 Periodensystem der Elemente (PSE)

elektronen mit zunehmender Abschirmung durch die inneren Elektronen und wach-
sendem Atomradius kleiner wird [vgl. MC-Fragen Nr. 299, 300, 302, 318, 320].

Die Elektronegativitiit zeigt innerhalb des PSE den gleichen Gang wie die Elektro-
nenaffinitit. Beide Begriffe beschreiben die gleiche elektrostatische Anziehung zwi-
schen Atomkern und Elektronen. Es besteht jedoch insofern ein Unterschied, als die
Elektronenaffinitidt die Energie angibt, deren Auftreten mit der vollstindigen Auf-
nahme eines Elektrons in das Elektronensystem des freien Atoms verbunden ist, wih-
rend die Elektronegativitdt nur die partielle Anziehung der mit einem Bindungspart-
ner gemeinsamen Elektronen innerhalb eines kovalenten Molekiils beschreibt.

Daraus ist abzuleiten, dass die Elektronegativitit eines Elements physikalisch
weniger klar definiert ist als seine Elektronenaffinitét, sodass die Festlegung von Maf3-
zahlen fiir die Elektronegativitdt auf experimentellem Wege nicht unmittelbar
zugénglich ist, sondern nur indirekt erfolgen kann.

Als Regel kann gelten, dass die Elektronegativitit eines Atoms dem arithmetischen
Mittel aus seiner lonisierungsenergie und seiner Elektronenaffinitit proportional ist.
Die Elektronegativitdt kann niherungsweise aus den Bindungsenthalpien berechnet
werden [siehe » Kap. 1.4.3.3 und MC-Fragen Nr. 317, 319, 320, 328].

Obwohl bisher keine eindeutigen Methoden zur Messung der Elektronegativitét
existieren, hat sich dieser Begriff in der Praxis fiir qualitative und halbquantitative
Betrachtungen als du3erst niitzlich erwiesen [vgl. MC-Frage Nr. 317].

In oTab. 1.21 sind die relativen Zahlenwerte der Elektronegativitit (gerundete
Werte) fiir eine Reihe wichtiger Elemente angegeben. Fluor wurde als dem elektrone-
gativsten Element willkiirlich der Zahlenwert 4,0 zugeordnet [vgl. MC-Fragen Nr. 321-
323].

Man erkennt, dass die EN-Werte fiir Metalle in der Regel kleiner als 2 sind und fiir
die meisten Nichtmetalle zwischen 2,5 und 4,0 liegen. Die Elemente Kohlenstoff und
Wasserstoff stehen ziemlich genau in der Mitte der von 0,8 bis 4,0 reichenden Skala.
d-Elemente besitzen Elektronegativitdten von 1,3 bis 2,4 und f-Elemente von 1,1 bis 1,2.

Die EN-Werte hdangen auch vom Hybridisierungszustand des betreffenden Atoms
ab. Im Allgemeinen nimmt die Elektronegativitiit hybridisierter Atome in folgender
Reihe zu (siehe auch » Kap.1.4.2.3):

sp’ < sp’ < sp
Die Elektronegativititsdifferenz zweier Bindungspartner bestimmt den ionischen

bzw. kovalenten Charakter einer Bindung. Je grof3er die EN-Differenz zweier mitein-
ander verkniipfter Atome ist, desto hoher ist der ionische Anteil der Bindung und

o Tab.1.21 Relative Elektronegativititen nach Pauling (gerundete Werte)

H 22
Li 1,0 Be 1,6 B 20 C 26 N 3,0 O 34 F 4,0
Na 0,9 Mg 1,3 Al 1,6 Si 1,9 P 22 S 2,6 Cl 3,2
K 0,8 Ca 1,0 Galg Ge 2,0 As 2.2 Se 2,6 Br 3,0
Rb 0,8 Sr 1,0 In 1,8 Sn 2,0 Sb 2,0 Te 2,1 I 27
Cs 0,8 Ba 09 TI 1,6 Pb 2,3 Bi 2,0 Po 2,0 At 2,2




1.2.4 Periodische Eigenschaften der Elemente

o Tab.1.22 Ionencharakter von Kovalenzbindungen

EN-Differenz 0 0,4 0,8 1,2 1,6 2,0 24

%-lonencharakter 0 3 12 25 40 54 68
%-Kovalenzcharakter 100 97 88 75 60 46 32

desto polarer ist die Bindung, wobei das Atom mit der groBeren Elektronegativitit
den partiell negativen Bindungspartner darstellt. Bei zwei gleichen Bindungspartnern
wie im Brommolekiil (Br,) ist die EN-Differenz Null und es liegt der Idealfall einer
unpolaren Atombindung vor. In mTab. 1.22 sind fiir einige EN-Differenzen die pro-
zentualen ionischen Anteile einer kovalenten Bindung aufgelistet [siche auch
» Kap. 1.4.5 und MC-Fragen Nr. 326, 374].

Bei einer Elektronegativitdtsdifferenz von 2 wie im BF; handelt es sich um eine
Atombindung mit 54% lonencharakter, bei kleineren Differenzen (z. B. NF;) um vor-
wiegend kovalente, bei grof3eren Differenzen (z. B. NaF) um vorrangig ionische Bin-
dungen. Fiir die metallische Bindung ist aufgrund der gleichartigen Bindungspartner
eine Elektronegativitidtsdifferenz < 1 charakteristisch. Die Elektronegativititsdiffe-
renz im Fluorwasserstoffmolekiil (HF) betrdgt 1,8, im Iodwasserstoffmolekiil (HI)
0,5. Aus diesen Werten lisst sich folgern, dass die HF-Bindung schwicher kovalent ist
als die HI-Bindung [vgl. MC-Fragen Nr. 324, 325, 374, 375].

Die Elektronegativitat ist ein Mal fiir die Tendenz eines Atoms, in einer Kovalenzbindung
Elektronen anzuziehen. Die Elektronegativitat wachst mit zunehmender Kernladung und
abnehmendem Atomradius eines Elements. Fluor ist das elektronegativste Element, gefolgt
von Sauerstoff, Chlor und Stickstoff. Kohlenstoff und Wasserstoff besitzen vergleichbare EN-
Werte.
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1.3 lonenbindung

1.3.1  Bildung von lonen und lonengittern

1.3.1.1 Bildung von lonen und Salzen

Verbinden sich zwei Atome von Elementen stark unterschiedlicher Elektronegativitit
miteinander, so kann ein vollstindiger Ubergang von Elektronen von einem auf das
andere Element erfolgen. Aus Metallen entstehen positiv geladene Kationen, aus
Nichtmetallen negativ geladene Anionen, die sich aufgrund ihrer entgegengesetzten
Ladungen elektrostatisch anziehen.

Me - + NMe - —— Me"* + NMe:"~
Metall Nichtmetall Kation Anion

Voraussetzung fiir die Bildung ionischer Substanzen ist im Allgemeinen, dass ein Bin-
dungspartner eine relativ niedrige lonisierungsenergie und der andere eine relativ
hohe Elektronenaffinitit besitzt [vgl. MC-Fragen Nr. 342, 343].

Die meisten Ionenverbindungen (Salze) resultieren daher aus Reaktionen von
Elementen entgegengesetzter Bereiche des PSE. Es sind dies gewohnlich Oxide, Sul-
fide und Halogenide der elektropositiven Metalle der 1. bis III. Hauptgruppe sowie
der Ubergangsmetalle. Ein Beispiel dafiir ist die spontane Bildung von Natriumchlo-
rid (Na*CI") beim Uberleiten von Chlorgas iiber metallisches Natrium [vgl. MC-Fra-
gen Nr. 1145, 1146, 1154].

Na+ % Cl, — Na* + CI

Auch Blei bildet in der zweiwertigen Stufe mehr oder weniger ionische Verbindungen.
Wihrend Quecksilber(11)-fluorid (HgF,) einen salzartigen Charakter besitzt, beste-
hen die iibrigen Quecksilber(11)-halogenide aus kovalent gebundenen HgX,-Molekii-
len (X = Cl, Br, I). Dariiber hinaus werden Salze von vielen Metallen mit mehratomi-
gen lonen (Molekiilionen) wie z. B. Oxoanionen (CO3-, NO3, PO3, SO7, ClOg, u. a.)
gebildet. Salze liegen auch vor in Verbindungen aus komplexen Ionen mit ihren
Gegenionen (Li[AlH,], Na[Al(OH)4(H,0),], Nas[AlF¢], [Cu(NH;)4]Cl,) [vgl. MC-
Fragen Nr. 329, 333, 808].



1.3.1 Bildungvon lonen und lonengittern

1.3.1.2 Bildung von lonengittern, Coulomb-Krafte
Kationen und Anionen konnen (zumindest in der Gasphase) als inkompressible
,lonenkugeln® definierter Grof3e aufgefasst werden.

O—)
Kation Anion

Die Coulombsche Anziehungskraft (K) zwischen Anionen und Kationen ist direkt
proportional zum Produkt der beiden Ionenladungen und umgekehrt proportional
zum Quadrat ihres Abstandes [~r~2]. Dariiber hinaus sind die Krifte umgekehrt pro-
portional zur Dielektrizitdtszahl des Mediums, in dem sich die Ladungen befinden.
Das Coulomb-Gesetz lautet [vgl. MC-Fragen Nr. 334-341, 361, 369, 375]:

1 et - e K = Anziehungskraft
K= — « — ¢” = Ladung des Kations
€ r’ ¢~ = Ladung des Anions
r = Abstand der Ionen
¢ = Dielektrizititszahl des Mediums

Elektrostatische Krifte sind ungerichtet und raumlich allseitig wirksam. Sie bilden ein
kugelsymmetrisches elektrostatisches Feld. Dies fiihrt dazu, dass sich eine moglichst
grof3e Zahl von Ionen um ein als Zentralion herausgegriffenes, entgengesetzt gelade-
nes Teilchen gruppiert, wie dies o Abb. 1.25 zeigt.

Die zunéchst aus einem Anion und einem Kation gebildeten Ionenpaare iiben
Anziehungskrifte auf weitere Ionen aus und bleiben deshalb als Einzelmolekiile
nicht erhalten. Es kommt aufgrund der in allen Raumrichtungen gleich stark wirksa-
men Coulomb-Kréfte in exothermer Reaktion zur Bildung eines dreidimensionalen
Ionenkristalls. Diese rdumliche Struktur wird Ionengitter genannt. Der Aufbau des
Tonenkristalls folgt hierbei rein geometrischen Gesichtspunkten, wobei das Verhiltnis
der Ionenradien eine entscheidende Rolle spielt (siche auch » Kap. 1.3.2.3). Die For-
mel einer Ionenverbindung gibt also nur das einfachste ganzzahlige Verhéltnis der
Ionen an [vgl. MC-Fragen Nr. 342, 343, 349, 373, 374].

O

@D D
A/\i/ r\/\’ /’ o Abb.1.25 Die Natriumchlorid-Struktur
\/\r ,\/T // [+ = Na*-Ion, - = CI" -Ion]
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1.3 lonenbindung

In einem lonengitter werden die Bausteine ausschlieflich durch allseitig wirkende Cou-
lomb-Krafte zusammengehalten, wobei das Prinzip der Elektroneutralitdat gewahrt ist. Dies
bedeutet, dass in einem lonenkristall die Summe der positiven Ladungen der Kationen mit
der Summe der negativen Ladungen der Anionen iibereinstimmt.

1.3.1.3 lonenwertigkeit, Edelgaskonfiguration
Die Ionenwertigkeit (Ladungszahl) entspricht der Zahl der Elementarladungen eines
Tons. Sie hingt in starkem Malle von der Anzahl der Valenzelektronen im Ausgangs-
atom ab [vgl. MC-Fragen Nr. 21, 25, 298].

Hauptgruppenelemente nehmen Elektronen auf oder geben sie ab, wobei in der
Regel Ionen entstehen, die mit Edelgasatomen isoelektronisch sind (Edelgaskonfigu-
ration) (siche » Kap. 1.2.3.1).

1.3.1.t Polarisation, Polarisierbarkeit

(siehe auch » Kap. 1.4.5)

Zwischen zwei benachbarten Ionen existiert neben der Coulomb-Anziehung und der
ElektronenabstoBung eine weitere Wechselwirkung, die durch die gegenseitige Pola-
risation hervorgerufen wird. o Abb. 1.26 veranschaulicht die Deformierung der Elek-
tronenhiille gro3er Anionen durch kleine, hochgeladene Kationen.

Je kleiner und hoher geladen ein Kation ist, desto mehr wird es dazu neigen, die
Ladungsverteilung eines benachbarten Anions zu verzerren (Deformation der Elek-
tronenhiille. Ein grobes Ma@ fiir diese Polarisierungskraft eines Kations ist sein Ionen-
potential.

Die Polarisierbarkeit (Elektronenverschiebbarkeit) eines Anions nimmt mit seiner
Grofle zu. Von zwei sonst vergleichbaren Anionen ist das grof3ere leichter polarisier-
bar, weil seine Elektronen vom Kern weiter entfernt sind. Von zwei isoelektronischen
Anionen, wie z. B. O> > F-, wird das hoher geladene stérker polarisierbar sein, weil die
zusétzliche Elektron-Elektron-AbstoBung die Elektronenhiille aufbliht.

Daher wird bei den Natriumhalogeniden der ionische Anteil der Metall-Halogen-
Bindung in der Reihenfolge Chlorid > Bromid > Iodid abnehmen, weil in der Reihe
CI" < Br~ < I" die Polarisierbarkeit des Anions zunimmt.

Da Kationen im Verhiltnis zu Anionen signifikant kleiner sind, kann die Polarisie-
rung eines Kations durch ein Anion in den meisten Féllen vernachlissigt werden. Cae-
siumfluorid (CsF) ist wahrscheinlich eine Ausnahme!

Kation  Anion Kation Anion
GrofBler Abstand Geringer Abstand

o Abb.1.26 Schematische Darstellung der Polarisation der Elektronenbhiille eines gro-
Ben Anions durch ein kleines Kation



1.3.2 Gitterenergie, Kristallstrukturen, Mischkristalle

Die Polarisierbarkeit des Anions und die Polarisierungskraft eines Kations haben
allerdings nur geringe Auswirkungen auf die Gitterenergie kristalliner Ionenverbin-
dungen.

1.3.1.5 lonenpotential

Zum Vergleich der Eigenschaften von Ionen mit unterschiedlicher Ladung und unter-
schiedlichem Ionenradius wird héufig das sog. Ionenpotential herangezogen. Das
Tonenpotential [z/r] ist definiert als Quotient aus der lonenladung (z) und dem Radius
(r) des Ions. [z/r] kann als ein grobes Ma# fiir die Stirke des von einem Ion ausgehen-
den elektrischen Feldes betrachtet werden.

Streng genommen ist aber ein Vergleich der chemischen Eigenschaften von Ionen
aufgrund ihres Ionenpotentials nur auf Ionen mit gleicher Elektronenanordnung
anwendbar. Dariiber hinaus ist zu beriicksichtigen, dass Ionen in Losung solvatisiert
vorliegen, sodass z. B. in wissriger Losung der Radius des hydratisierten Ions maf3ge-
bend ist (siche » Kap. 1.3.3.2).

In oTab. 1.23 sind die Ionenpotentiale einiger Kationen aufgelistet.

Tonen mit dhnlichem Ionenpotential zeigen vergleichbare chemische Eigenschaf-
ten. So besitzen Ammoniumsalze und Kaliumsalze &hnliche Loslichkeiten. Auch
Beryllium- und Aluminiumverbindungen zeigen ein dhnliches chemisches Verhalten.

1.3.2  Gitterenergie, Kristallstrukturen, Mischkristalle

1.3.2.1  Energiebilanz der Bildung von Salzen

Die Bildung von Salzen (Ionenverbindungen) aus einem Metall und einem Nichtme-
tall ist ein recht komplexer Vorgang, den man nach Haber und Born in eine Reihe von
Teilschritten zerlegen kann (siche 0 Abb. 1.27).

Bevor ein Metall und ein Nichtmetall miteinander reagieren konnen, miissen aus den
Elementen freie Atome entstehen und diese ggf. in den Gaszustand iibergefiihrt wer-
den. Hierfiir sind die Sublimationsenergie (Eg) bzw. Verdampfungswérme und die
Bindungsenergie (Dissoziationsenergie) (1/2 Eg) aufzubringen.

Die Bildung der Kationen geschieht ebenfalls unter Aufwendung von Energie
(Ionisierungsenergie) (IE), wihrend bei der Bildung einfach negativ geladener Anio-
nen [F-, Cl-, Br, I'] Energie (Elektronenaffinitiat)(EA) frei wird. Die Bildung mehr-
wertiger Anionen [O?-, S*] erfordert hingegen wieder einen betriichtlichen Energie-
aufwand.

Die entgegengesetzt geladenen Ionen ziehen sich elektrostatisch an, bilden ein
Tonenpaar und lagern sich schlieBlich in das Ionengitter ein. Dabei wird die Gitter-
energie (Ug) frei, die im Allgemeinen die zur Ionenbildung benétigten Energiebe-

o Tab.1.23 Ionenpotentiale ausgewihlter Kationen

Cs* Rb" NH,” K' Na" Li* Ra* Ba® S Ca*
0,6 0,7 0,7 08 1,0 1,3 1,3 1,4 1,6 1,9

La**  Ce* Mg* Y* S zr* Hf AP Be* Ti*
2,5 2,5 2,6 2,8 3,6 46 4,6 53 59 6,2
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trage deutlich tibertrifft. Die Gitterenergie ist daher ein Ma$ fiir die ,,Bindungsstirke*
zwischen den Ionen eines Salzkristalls und ermoglicht die exotherme Bildung von Sal-
zen aus ihren Elementen [vgl. MC-Fragen Nr. 344, 345, 347, 352].

Die Reaktionen eines Metalls mit einem zweiatomigen Nichtmetall kann auch mit
Hilfe eines Teilchenmodells veranschaulicht werden. o Abb. 1.28 zeigt, dass sich die
gebildeten Ionen in ihrer Grof3e deutlich von den Atomen unterscheiden, aus denen
sie entstanden sind. Kationen sind erheblich kleiner als die jeweiligen Metallatome
und Anionen sind gro3er als die jeweiligen Nichtmetallatome, aus denen sie gebildet
wurden (siehe auch » Kap. 1.2.4.4).

Im Ionengitter ist jedes Teilchen von Ionen entgegengesetzter Ladung umgeben,
wie dies die 0 Abb. 1.25 und o0 Abb.1.28 zeigen. Thre elektrostatische Anziehung hilt das
Raumgitter zusammen. Im Gitter fithren die Ionen lediglich Schwingungen um eine
bestimmte Schwerpunktlage aus [vgl. MC-Fragen Nr. 348, 350, 363].

1.3.2.2 Gitterenergie, Born-Haber-Kreisprozess

Nihern sich zwei Ionen entgegengesetzter Ladung (e) bis zum Abstand (r), so sinkt
ihre potentielle Energie um den Betrag (e%r), der sog. Coulomb-Energie. Die Ionen
konnen sich einander aber nicht beliebig nidhern, da sich bei zu starker Annidherung
die gleichsinnig geladenen Elektronenhiillen abstoflen. Mit kiirzer werdendem
Abstand der beiden Ionen nehmen diese AbstoBungskréfte drastisch zu.

In o Abb. 1.29 ist die Abhidngigkeit der potentiellen Energie vom Kernabstand bei-
der Ionen graphisch dargestellt. Die potentielle Energie eines lonenpaares zeigt bei
einem bestimmten Abstand r, ein Minimum. Es stellt sich also ein Gleichgewichtszu-
stand zwischen Anziehung und Abstofung ein. Fiir NaCl betrégt r, = 238 pm.

Zur exakten Bestimmung der Gitterenergie eines dreidimensionalen ITonenkris-
talls miissen die Coulomb-Energie und die Abstoungsenergie der Elektronenhiillen
bekannt sein, wobei sich letztere nur schwer berechnen lasst. Die Gitterenergie (Ug)
ist um rund 10% kleiner als die Energie der Coulomb-Anziehung allein.

Gitterenergie = Coulomb-Energie - Abstoflungsenergie
Es zeigt sich aber, dass die Gitterenergie sehr gut durch den Ausdruck
UG~k . e2 /r

beschrieben werden kann. Die Gitterenergie ist daher umso grof3er, je kleiner und
hoher geladen die Ionen des Kristalls sind. Sie ist den Ionenladungen direkt und dem
Kernabstand (Summe der Ionenradien) umgekehrt proportional [vgl. MC-Fragen Nr.
345, 1804).

Die Gitterenergie lisst sich nur in sehr wenigen Féllen direkt messen. Sie kann aber
durch den Born-Haber-Kreisprozess zu experimentell leicht zugénglichen thermody-
namischen Grofien in Beziehung gesetzt und somit indirekt ermittelt werden. Der
Born-Haber-Zyklus (e Abb. 1.30) basiert auf dem Satz von Hess, wonach die Enthal-
pie einer chemischen Reaktion einen festen Betrag besitzt, unabhingig davon, in wie
vielen Einzelschritten der Gesamtprozess verlduft [siche » Kap. 1.9.3.6 und MC-Fra-
gen Nr. 344-346].
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Metall Nichtmetall
(Metallgitter) (Molekiile)
+ +
l Sublimationsenergie l Bindungsenergie
[Es] [Eg]
Metallatome Nichtmetallatome
(Gas) (Gas)
+ + oder -
l Ionisierungsenergie l Elektronenaffinitét
[1IE] [EA]
Metallionen Nichtmetallionen
(Gas) (Gas)
Gitterenergie
[Ugl
Tonengitter
(Feststoff)

o Abb.1.27 Energien bei der Bildung von Ionenverbindungen
[+: fiir diesen Teilschritt wird Energie benotigt -: bei diesem Teilschritt wird Energie frei]

o Abb.1.28 Schematische Darstellung (Teil-
chenmodell) der Vorgiinge bei der Bildung
von Salzen aus ihren Elementen
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o Abb.1.29 Potentielle Energie eines Ionenpaares als Funktion des Kernabstandes bei-

der Ionen

+ Sublimationsenthalpie [E ]
Naf-l- 1/2 ClZg - - » Na, + Clg
+ 1/2 Bindungsenthalpie [E ;] £

+ lonisierungsenergie  [IE]
- Elektronenaffinitit  [EA]
- Bildungswirme [W]

\ \

- Gitterenthalpie [Ug]

NaCl Kristall - Nag + Cl_g

o Abb.1.30 Born-Haber-Kreisprozess fiir NaCl (g = gasformig; f = fest)
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o Tab.1.24 Gitterenthalpien einiger Salze (in kJ mol!)

LiF  -1019 LiCl -838  CaF, -2611 MgS  -3347
LiCl - 838 NaCl -766  CaCl, -2146  CaS -3084
LiBr - 798 KCl  -703  CaBr, -2025 BaS  -2707
Ll -742 RbCl -665  Cal, -1920  MgO -3929

CsCl  -623 CaO -3477

ALO, -15100 BaO  -3042

Danach ergibt sich fiir die Bildungswiarme (W) eines Salzkristalls folgende Ener-
giebilanz, worin die Abkiirzungen die in o Abb. 1.30 genannte Bedeutung besitzen:

W = U, - IE + EA - Eg - 12 E,

Diese Gleichung gestattet die Berechnung der Gitterenergie (Ug), da alle tibrigen
GroBen einer direkten experimentellen Messung zugénglich sind.

Die Gitterenergien (Gitterenthalpien) ausgewihlter Salze sind in mTab. 1.24 ange-
geben [vgl. MC-Fragen Nr. 351, 352, 1345].

Die Energie, die bei der Vereinigung dquivalenter Mengen gasformiger Kationen und Anio-
nen zu einem festen lonenkristall frei wird, nennt man Gitterenergie.

X{gas)* Yigas) 2 (X*Y7)(gest) + Gitterenergie

Um diesen Energiebetrag ist das dreidimensionale lonengitter stabiler als die isolierten
lonen.

Die Gitterenergie stabilisiert den lonenkristall. Es ist die Gitterenergie und nicht etwa die
Tendenz zur Erreichung der Edelgaskonfiguration der gebildeten lonen, die die stark exo-
therme Bildung vieler Salze aus ihren Elementen ermaglicht. Die Gitterenergie (Gitterenthal-
pie) ist umso groRer, je kleiner und héher geladen die lonen des Gitters sind.

1.3.2.3  Kristallgitter und Gittertypen

Unter einem Kiristallgitter versteht man die allseitig riumliche periodische Wiederho-
lung einer bestimmten Anordnung der Gitterbausteine. Von einem Ionengitter spricht
man, wenn die einzelnen Gitterpositionen des Kristalls von Ionen besetzt sind.

In einem Ionengitter ist jedes Ion von einer bestimmten Anzahl Ionen entgegenge-
setzter Ladung umgeben. Diese Zahl wird Koordinationszahl genannt. Die Koordina-
tion erfolgt hierbei durch das gesamte Raumgitter. Die Koordinationszahl ist keine
willkiirliche Grof3e. Sie ergibt sich aus geometrischen Faktoren, insbesondere dem
Radienverhiltnis von Kation und Anion. Ein grof3es lon kann von vielen kleinen, aber
nur von wenigen ebenso groflen Ionen umgeben sein. Die Koordinationszahl macht
keine Angaben iiber die Bindungsverhéiltnisse im Kristall.
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o
7y
I‘
A<
< F\\\\\
r
Rh
N
o
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o Abb.1.31 Kochsalz-Kristall [a) Punktgitter b) Raumerfiillung]

Die Koordinationszahl eines Teilchens in einem Kristallgitter ist gleich der Zahl seiner nachs-
ten Nachbarn. Die Struktur eines lonengitters wird in erster Linie durch die lonenladungen
und das Verhadltnis der lonenradien bestimmt.

Beispielsweise betrdgt im kubisch-flichenzentrierten Natriumchlorid-Gitter [NaCl]
(o Abb. 1.31) die Koordinationszahl 6. D.h., jedes Na*-Ion ist von sechs gleich weit
entfernten Cl-Ionen und jedes Cl™-Ion von sechs gleich weit entfernten Na*- Ionen
umgeben. Im kubisch-raumzentrierten Caesiumchlorid-Gitter [CsCl] (o Abb. 1.32)
haben beide Ionen die Koordinationszahl 8 und schlieBlich besitzen im Zinksulfid-
Gitter [ZnS] (o Abb. 1.32) beide Gitterbausteine [Zn?*, S>7] die Koordinationszahl 4.
Demgegeniiber sind aufgrund der unterschiedlichen Ionenladungen im Fluorit-Gitter
[CaF,] die Koordinationszahlen nicht mehr gleich. Beim Calciumfluorid-Gitter ist das
Kation [Ca?*] von 8 Anionen [F-] und jedes Anion tetraedrisch von 4 Kationen umge-
ben [vgl. MC-Fragen Nr. 349-352].

Um die Koordinationszahlen in den chemischen Formeln zum Ausdruck zu bringen,
wird héufig die sog. Niggli-Schreibweise verwendet, wobei im Zéhler die Koordinati-
onszahl des Kations und im Nenner die des Anions angegeben wird, z. B.:

SN
NG )_"
— |
NS
CsCl ZnS
e =Cs" o=CI o =7n* o=8*"

o Abb.1.32 Die Caesiumchlorid- und Zinksulfid-Struktur
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Allgemein ldsst sich zur Struktur eines Gitters ausfiihren, dass jede Verbindung die
Gitterordnung annehmen wird, die ihr die grof3te Stabilitit, d. h. den niedrigsten Ener-
gieinhalt verleiht [vgl. MC-Frage Nr. 349].

Die zum Energieinhalt eines lonengitters beitragenden Faktoren sind die elektro-
statischen Anziehungskrifte zwischen den entgegengesetzt geladenen Ionen, die mit
steigender Kernladungszahl abnehmen und die elektrostatischen Abstoffungskriifte,
die sehr rasch ansteigen, wenn Ionen gleicher Ladung auf engem Raum zusammenge-
drangt werden.

Somit sollte die optimale Anordnung der Bausteine fiir einen Kristall diejenige sein, die
es der groBtmoglichen Zahl entgegengesetzt geladener Teilchen erlaubt, sich zu beriihren,
ohne dass dabei Ionen gleicher Ladung miteinander in Wechselwirkung treten.

Die stabilste Struktur einer Substanz besitzt die groRtmogliche Gitterenergie, die bei der
jeweils dichtesten Teilchenanordnung auftritt.

Da aber in einem lonenkristall in jedem kleinsten Kristallbereich Elektroneutralitit
herrschen muss, kann die Koordinationszahl nicht die geometrisch héchstmogliche
der dichtesten Kugelpackung sein, bei der ein Gitterbaustein von 12 anderen Gitter-
bausteinen umgeben ist (siche auch »Kap. 1.6.1.4). Die Koordinationszahl ist in
Tonengittern stets kleiner.
Wiirde z. B. CsCl in der NaCl-Struktur kristallisieren, so wiirden die Cl™-Ionen durch
die relativ groB3en Cs*-Ionen auseinandergedringt werden. Eine solche Struktur wire
lockerer und somit energetisch weniger stabil. Wenn umgekehrt NaCl in der CsCl-
Struktur kristallisieren wiirde, so miissten sich die Cl™-Ionen beriihren und zwischen
den Na*- und Cl™-Ionen wire ,,leerer” Platz vorhanden. Auch dies ist weniger stabil.
Diese Uberlegungen zeigen, dass die Kristallstruktur eines Salzes vorrangig durch
das Radienverhiiltnis der Ionen bestimmt wird. Bei reinen Ionenverbindungen ist die
zugehorige Struktur nur stabil, solange das tatsdchliche Radienverhiéltnis grof3er als
ein berechneter Grenzwert ist. Wegen oft vorhandener kovalenter Bindungsanteile
gibt es allerdings zahlreiche Ausnahmen. In @ Tab. 1.25 sind die Grenzwerte der Radi-
enverhiltnisse einiger ausgewihlter Salze aufgelistet [vgl. MC-Frage Nr. 349].

o Tab.1.25 Grenzradienverhiltnisse wichtiger Strukturtypen von Ionenverbindungen

Zusammensetzung Radienverhéltnis
[AX] [AXZ] ’ [A2X] [r Kation / rAnion]
CsCl CaF, 0,732
NacCl TiO, 0,414
ZnS Na,O 0,225

7
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1.3.2.4  Mischkristallbildung, Isomorphie

Wie erwihnt wird in Ionenkristallen die Struktur durch das Radienverhéltnis und die
Ladung der Ionen bestimmt. Die Art der Ionen spielt dabei nur eine untergeordnete
Rolle. Daher konnen sich gleichwertige Ionen dhnlicher GrofSe im Kristall verdrin-
gen, ohne dass der Kristalltyp entscheidend gedndert wird. Dieser Ersatz von Anio-
nen und Kationen in einem Ionenkristall durch Fremdionen wird Isomorphie genannt.
Sie fiihrt zur Bildung von Mischkristallen (feste Losungen) [vgl. MC-Fragen Nr. 353
355].

So konnen die K*-Ionen im festen Kaliumchlorid statistisch durch Rb*-Ionen bzw.
die CI" Ionen durch Br~-Ionen ersetzt werden. KCI und RbCl bzw. KCI und KBr bil-
den Mischkristalle, die zwar in einer einheitlichen Struktur kristallisieren, jedoch
keine definierte Zusammensetzung besitzen. Demgegeniiber kristallisieren aus einer
Losung die beiden Substanzen NaCl und KCl getrennt aus, da die Radien der Na*-
und K*-Tonen zu verschieden sind, um sich im Kristall gegenseitig ersetzen zu konnen.
Hingegen lassen sich die Na*-Ionen eines NaCl-Gitters durch Ag*-Ionen ersetzen.

Auch bei Verbindungen mit isolierten Oxoanionen wird deren Kristallstruktur
durch das Groflenverhéltnis von Kation zu Anion bestimmt. Es verwundert daher
nicht, dass Substanzpaare wie CaCO5;/MgCO; oder KMnO,/KClO,4 zueinander iso-
morph sind [vgl. MC-Frage Nr. 357].

Man nennt Substanzen, die in der gleichen Gitterstruktur kristallisieren, zueinan-
der isotyp. Bei gleicher Raumbeanspruchung (und Ladung) der Ionen ist bei isotypen
Verbindungen die Bildung von Mischkristallen haufig. Voraussetzung zur Mischkris-
tallbildung ist die Gleichheit des Formeltyps und der Ionenabstdnde im Kristallgitter.

Bei der Mischkristallbildung (Isomorphie) unterscheidet man zwischen vollstindi-
gerund unvollstindiger, je nachdem, ob der gegenseitige Ersatz der lonen unbegrenzt
(Mischkristalle ohne Mischungsliicke) oder nur begrenzt (Mischkristalle mit
Mischungsliicke) moglich ist.

Substanzen, deren Zusammensetzung innerhalb bestimmter Grenzen schwankt,
werden als nichtdaltonoide oder berthollide Verbindungen bezeichnet. Nichtdaltono-
ide Verbindungen sind z. B. Eisen(II)-sulfid [FeS] und Eisen(II)-oxid [Fe( ¢sO], die in
gewissem Umfang stets Fe**-Ionen enthalten, sodass zum Ladungsausgleich einige
Gitterplitze (Leerstellen) unbesetzt bleiben miissen.

1.3.2.5 Allgemeine Eigenschaften von Festkorpern

Die Eigenschaften eines Festkorpers (siehe auch » Kap. 1.8.5) hdngen nicht nur von
der Art der Gitterbausteine und den zwischen ithnen wirksamen Kriften ab, sondern
auch von ihrer raiumlichen Anordnung, d. h. von der Struktur des Festkorpers.

Das typische Merkmal einer kristallinen Substanz, bestehend aus Atomen, Ionen
oder Molekiilen, ist eine gesetzmifige geometrische Ordnung. Nichtkristalline Fest-
stoffe, z. B. frisch geféllte Niederschldge oder Gliser, in denen diese Fernordnung
fehlt, nennt man amorph. In solchen Stoffen sind die Teilchen wie im Kristall zwar
auch stark aneinander gebunden, die Ordnung innerhalb der Substanz ist jedoch nicht
vollig regelmdflig.

Eine Folge des gesetzmaBigen Gitteraufbaus von Idealkristallen ist das Phinomen
der Anisotropie. Man versteht darunter die Erscheinung, dass einige physikalische
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L ¢ ¢ ® o Abb.1.33 Veranschaulichung der Anisotropie
[Die Abstinde benachbarter Teichen auf verschiedenen,

0.\ 4 / durch denselben Punkt gehenden Geraden hiingen von
der Richtung ab.]

LV

Eigenschaften von Feststoffen wie z. B. die Warmeleitfiahigkeit, die elektrische Leitfa-
higkeit oder die Lichtabsorption richtungsabhdngig sind. D.h., sie haben je nach der
untersuchten Richtung im Kristall verschiedene Werte. Im Gegensatz dazu sind amor-
phe Stoffe und Fliissigkeiten isotrop, d. h., die Grof3e einer bestimmten Eigenschaft
héngt nicht von der Raumrichtung ab.

Die Ursache der Anisotropie ist darin zu sehen, dass die Teilchenabsténde in einem
Kristallgitter in unterschiedlichen Richtungen verschieden sind und sich dabei sprung-
haft — je nach der untersuchten Richtung — &ndern konnen, wie dies in o Abb. 1.33
schematisch dargestellt ist.

1.3.2.6 Elementarzelle, Gitterstrukturen
Ein Kristall stellt eine regelméaBige, riumliche Anordnung von Gitterbausteinen dar.
Jedes derartige Raumgitter ldsst sich in lauter kongruente (identische) Zellen zerle-
gen. Eine solche Elementarzelle kann als kleinste strukturelle Einheit betrachtet wer-
den, deren vielfache, dreidimensionale Aufeinanderfolge schlie8lich den ganzen mak-
roskopischen Kristall ergibt. Durch die Beschreibung dieser sich im Raumgitter
immer wiederholenden Zellen wird gleichzeitig das gesamte Gitter beschrieben.
GroBe und Form einer Elementarzelle sind, wie o Abb. 1.34 zeigt, durch ihre sechs
Gitterkonstanten charakterisierbar. Hierzu zédhlen die drei Kantenldngen (a, b, c)
sowie die drei Winkel (a, B, y) zwischen ihnen.
Insgesamt sind 7 Typen von Elementarzellen und somit 7 Kristallsysteme bekannt.
In oTab. 1.26 sind die moglichen Elementarzellen zusammengestellt
Betrachtet man — wie in o Abb. 1.35 gezeigt — nicht nur Elementarzellen mit Gitter-
bausteinen an den Eckpunkten, sondern auch solche, bei denen Gitterbausteine auf
den Fliachen (flichenzentrierte Elementarzelle) oder im Zentrum (innenzentrierte Ele-
mentarzelle) lokalisiert sind, so existieren insgesamt 14 mogliche Kombinationen, die
sog. 14 Bravais-Gitter.

l. o Abb.1.34 Elementarzelle mit Gitterkonstanten
e |

'I

Al
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o Tab.1.26 Typen von Elementarzellen

Kubisch a=b=c a=B=y=90° Steinsalz
Tetragonal a=b=c a=p=y=90° weiBles Zinn
Orthorhombisch | azb#c a=p=y=90° a-Schwefel
Monoklin azb=c a=y=90%p=90° Kaliumchlorat
Triklin azb#c a B,y Kaliumdichromat
Hexagonal azb=#c a=p=90°y=120° Quarz
Rhomboedrisch a=b=c a, B,y =90° Calcit
i p
| [ |
0 | DHEANZ o |
Ju— pav PANS

o Abb.1.35 Die drei Typen des kubischen Raumgitters
a) einfache kubische Elementarzelle

b) fliichenzentrierte kubische Elementarzelle

¢) innenzentrierte kubische Elementarzelle

Nach der Art der im Kristall vorhandenen 7eilchen und den zwischen ihnen wirken-
den Kriften kann man folgende Kristalltypen unterscheiden:

lonenkristalle: lonen als Gitterbausteine, zwischen ihnen
wirken Coulomb-Kréfte [NaCl, CaF,]
Molekiilkristalle: Molekiile als Gitterbausteine, zwischen ihnen
wirken van der Waals-Kréfte [CO,]
Atomkristalle: Durch kovalente Bindungen verkniipfte
Atome als Gitterbausteine [Diamant]
Metallkristalle: Delokalisierte Elektronen bewirken die Bin-
dung zwischen den Metallatomen
Edelgaskristalle: van der Waals-Krafte bewirken den Zusam-

menhalt der Gitterbausteine [Ar]

Nur die Molekiil- und Edelgaskristalle bilden einigermafen scharf umgrenzte Gitter-
typen. Bei ihnen sind als diskrete Gitterbausteine Molekiile oder Einzelatome vor-
handen. Den Zusammenhalt bewirken schwache van der Waals-Krifte (siche
» Kap. 1.7.1.2). Die Gitterenergien sind dementsprechend gering, die Kristalle sind
weich und haben meistens niedrige Schmelzpunkte von < 300 °C. Bei Molekiilkristal-
len, in denen zwischen den Molekiilen Wasserstoffbriickenbindungen [Eis, Rohrzu-
cker] wirksam sind, konnen die Gitterenergien groBer sein (siche auch » Kap. 1.7.3).
In den meisten Gittern treten aber Uberginge zwischen den verschiedenen Bindungs-
arten auf. Die unterschiedlichen Bindungstypen sind eigentlich nur bei den Alkaliha-
logeniden, beim Diamant und bei den typischen Metallen in reiner Form verwirklicht.
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Betrachtet man nicht die vorhandenen Gitterbausteine, sondern den rdaumlichen
Bau der Kiristalle, so lassen sich folgende Strukturtypen unterscheiden.

Koordinationsstrukturen: Dreidimensional-unbegrenzte Gitterver-
bande, in welchen keine kleineren, in sich
abgegrenzte Atomverbdande erkennbar sind
[NaCl, Metalle, Diamant]

Schichtstrukturen: Gitterbausteine sind zu Schichten geordnet;
in zwei Dimensionen besonders enger
Zusammenhalt der Bausteine [Cdl,, Graphit,
Modifikationen des Phosphors und Arsens]

Kettenstrukturen: Gitterbausteine sind zu Ketten geordnet; in
einer Dimension besonders enger Zusam-
menhalt der Bausteine [CuCl,]

In den Koordinationsstrukturen (Geriiststrukturen) sind die Gitterbausteine dreidi-
mensional durch chemische Bindungen miteinander verkniipft. Solche Substanzen
sind sehr hart und besitzen hohe Schmelzpunkte. Sie leiten im Allgemeinen den elek-
trischen Strom nicht oder nur schlecht.

Bei Schichtstrukturen wirken chemische Bindungen nur in zwei Richtungen des
Raumes. Zwischen den Schichten sind oft van der Waals-Kréfte wirksam. Diese Subs-
tanzen sind weich, besitzen aber hohe Schmelzpunkte [vgl. MC-Frage Nr. 721].

Kettenstrukturen besitzen Verkniipfungen nur in einer Dimension des Raumes.
Zwischen den Ketten wirken hiufig van der Waals-Kréfte. Solche Substanzen haben
eine faserige Gestalt und hohe Schmelzpunkte.

In den jeweiligen Gittern konnen die Gitterbausteine Schwingungen um ihre
Gleichgewichtslage ausfiihren [vgl. MC-Fragen Nr. 348, 350].

Die Struktur eines Festkorpers kann durch eine Rontgenspektralanalyse ermittelt
werden. Im Allgemeinen besteht zwischen der stochiometrischen Formel und der
Struktur eines Feststoffes kein Zusammenhang.

1.3.2.7  Amorphe Feststoffe, Alterung

Im Gegensatz zu Kristallen sind amorphe Substanzen voéllig isotrop, eine Folge der
verminderten Ordnung der Teilchen. Allerdings ist die Vorstellung falsch, dass in
amorphen Festkorpern die Teilchen vollkommen regellos angeordnet sind. Meistens
herrscht im Nahbereich — in der Nachbarschaft eines bestimmten Teilchens — noch
eine gesetzmiBige Ordnung, es fehlt lediglich die fiir einen Kristall charakteristische
Fernordnung.

Ein Feststoff ist im amorphen, d. h. stark gittergestorten Zustand stets energierei-
cher als im kristallinen. Als Ursache von Gitterstorungen sind vor allem Dehnungen
und Schrumpfungen des Gitters zu nennen. Diese Defektstrukturen nehmen mit stei-
gender Temperatur zu.

Verbindungen im amorphen Zustand haben oft andere Eigenschaften als in kristal-
liner Form. So zeigen Aluminiumhydroxid [Al(OH);], Kieselsiure [Si(OH),] oder
Zinnsiaure [Sn(OH),4] im frisch gefillten Zustand (als amorphe Hydroxide) ein ande-
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o Abb.1.36 Effekt der Deformation von Ionenkristallen bei mechanischer Belastung
(Sprodigkeit von Salzen)

res Verhalten als im gealterten Zustand (als kristalline Hydroxide). Zum Beispiel wird
das kristalline A1(OH); viel schwerer von Siduren oder Basen angegriffen als das
amorphe.

Der Grund hierfiir ist einerseits die Verkleinerung der Oberflache und andererseits
der Abbau instabiler Stellen im amorphen Netzwerk bei der Kristallisation. Bei
Raumtemperatur vollzieht sich die Alterung nur relativ langsam, bei hoheren Tempe-
raturen hingegen wesentlich schneller.

1.3.3  Physikalische und chemische Eigenschaften von lonen-
verbindungen

Verbindungen, die aus Ionen aufgebaut sind, besitzen gewisse typische Eigenschaften.
Es sind meistens harte und sprode Festkorper von hohem Schmelzpunkt. Beim Ver-
schieben der Gitterebenen des Ionenkristalls gegeneinander als Folge einer mechani-
schen Belastung geraten Ionen gleicher Ladung in eine enge rdumliche Nachbar-
schaft. Daraus resultieren abstoflende Kréfte und der Kristall zerbricht [siche o Abb.
1.36 und MC-Frage Nr. 363].

Tonenverbindungen im geschmolzenen oder gelosten Zustand sind gute elektrische
Leiter, wihrend sie in Kkristalliner Form den Strom nicht leiten, da die Ionen im Kris-
tall fest verankert sind und lediglich Schwingungen um ihre Schwerpunktlage ausfiih-
ren konnen [vgl. MC-Fragen Nr. 348, 350, 361].

Tonenverbindungen sind hiufig in polaren Losungsmitteln mit hoher Dielektrizi-
tiatszahl wie z. B. Wasser 16slich. Sie 16sen sich schlecht in unpolaren Losungsmittel mit
geringer Dielektrizitiatszahl (siehe » Kap. 1.3.3.2,aTab. 1.27).

Die obengenannten Eigenschaften sind aber typisch fiir Salze, sodass man gleich-
setzen kann [vgl. MC-Fragen Nr. 360, 362]:

Salze = Ionenverbindungen

Alle Salzeigenschaften beruhen auf dem Vorhandensein von Ionen, die sich elektro-
statisch anziehen [vgl. MC-Fragen Nr. 360, 364|:

®» Schwerfliichtigkeit als Folge hoher Gitterkrifte,
» Leitfahigkeit durch bewegliche Ionen,
® Loslichkeit durch Solvatation der geladenen Gitterbausteine.
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o Tab.1.27 Dielektrizititszahlen einiger Losungsmittel

Cyanwasserstoff 114,9 Methanol 32,6
Formamid 109,0 Ethanol 25,8
Wasser 80,5 Aceton 20,7
Dimethylsulfoxid 45,0 Ammoniak 17,0
Acetonitril 38,0 Pyridin 12,3
Dimethylformamid 36,1 Eisessig 6,2
Nitromethan 35,9 Diethylether 43

Bei gleichem Gittertyp und gleicher Ionenladung nehmen im Allgemeinen mit wach-
senden lonenradien die

® Hohe des Schmelzpunktes und Siedepunktes ab,
® thermische Ausdehnung und Kompressibilitéit zu,
®» Hirte ab.

Umgekehrt nehmen die erwidhnten Eigenschaften bei gleichem Gittertyp und unge-
fahr gleichem Abstand der Ladungsschwerpunkte mit zunehmender Ionenladung zu
[vegl. MC-Fragen Nr. 358, 359, 362-364].

1.3.3.1 Leitfahigkeit von Salzen

Infolge ihres ionischen Aufbaus leiten Salze den elektrischen Strom sowohl im
geschmolzenen Zustand als auch in wassriger Losung, weil beim Anlegen einer Span-
nung die positiv geladenen Kationen zur negativen Kathode und die negativ gelade-
nen Anionen zur positiven Anode wandern und auf diese Weise den elektrischen
Strom transportieren. Die Stromleitung durch wandernde Ionen wird als Migration
bezeichnet.

Da anschlieBend an den Elektroden durch Aufnahme bzw. Abgabe von Elektronen
eine Entladung eintritt, z. B. geschmolzenes NaCl bei der Elektrolyse an der Kathode
zu metallischem Natrium reduziert und an der Anode zu elementarem Chlor oxidiert
wird, ist die Stromleitung stets von einer Zersetzung des Stromleiters begleitet (Leiter 2.
Klasse). Die Leitfihigkeit von Salzlosungen bzw. Salzschmelzen nimmt mit steigender
Temperatur zu, weil die Ladungstréger bei hoheren Temperaturen beweglicher werden.
Im festen Zustand sind Salze Isolatoren [vgl. MC-Fragen Nr. 351, 360, 362-364].

1.3.3.2 Solvatation, Hydratation
(siehe auch » Kap. 1.8.7.1)

Viele Stoffe 16sen sich in Fliissigkeiten ohne chemische Reaktion; es entstehen
Losungen. Fiir das Auflosen einer Substanz sind zwei Erscheinungen von Bedeutung:

# die Wechselwirkung zwischen Losungsmittel und gelostem Stoff (dic Solvation
oder Solvatation) sowie
® die durch thermische Bewegung der Teilchen bedingte Dispersion.
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o Tab.1.28 Hydratationsenthalpien ausgewiihlter Ionen (in kJ mol!)

AH AH AH AH
H,0" 10837 Mg 1907.9 Fe*  1958,1 HO"  364,0
Lit 507, Ca¥ 15774 Fe™ 44852 F- 5104
Na* 3983 Sr* 1430,9 Zn* 20543 cr 3757
K 313.8 Ba2 12887 Hg*  1820,0 Br- 3418
Rb™  289,1 AP 4602,4 Ag 468,2 I- 298,3
Cs*  256,1 NH; 2929 NO; 2552

Die Solvatation in Wasser als Losungsmittel wird auch Hydration (oder Hydratation)
genannt [vgl. MC-Frage Nr. 633, 750, 763, 1876].

Im Allgemeinen steigt die Loslichkeit eines Feststoffes mit zunehmender Tempera-
tur. Fiir diese Regel existieren aber zahlreiche Ausnahmen (sieche » Kap. 1.8.7.2).

Besonders stark sind die Wechselwirkungen zwischen Losungsmittel und geldstem
Stoff beim Auflosen von Ionenkristallen. Lost man Ionenkristalle z. B. in Wasser, so
lagern sich die Wasserdipole an der Gitteroberfliche entgegengesetzt geladener Ionen
an. Durch die dabei freiwerdende Energie werden einzelne Ionen aus dem Gitterver-
band herausgelost und gehen in die wissrige Phase iiber. Die Dielektrizititszahl ()
des Wassers betrigt etwa 81,d. h., die Coulombsche Anziehungskraft zwischen Kation
und Anion ist in Wasser auf 1/81 der Coulomb-Kraft im Ionenkristall [¢ = 1] verringert
worden (sieche » Kap. 1.3.1). Die Wassermolekiile umhiillen (hydratisieren) schlielich
die gelosten Ionen und bilden Hydrate (A quakomplexe) [zur Struktur der Hydrathiille
siche » Kap. 1.8.7.1 und MC-Fragen Nr. 358, 359, 361-365, 751].

In oTab. 1.27 sind die Dielektrizititszahlen einiger hdufig genutzter Losungsmittel
(bei 20 °C) aufgelistet und in 0 Abb. 1.37 ist der Vorgang der Hydratisierung von Anio-
nen und Kationen in wissriger Losung nochmals schematisch dargestellt [vgl. MC-
Fragen Nr. 1086, 1451, 1453).

z' %@Qz@@/

[N\ SRR
j@@ ZIN

Anion Kation

Hydratisierte Ionen

o Abb.1.37 Bildung hydratisierter Ionen (8-, 8* geben die Ladungsschwerpunkte an)



1.3.3 Physikalische und chemische Eigenschaften von lonenverbindungen

Beim Auflésen von lonenverbindungen wird das Kristallgitter zerstort. Hierbei 16sen sich
lonenverbindungen im Allgemeinen in polaren Losungsmitteln mit hohen Dielektrizitatszah-
len besser als in unpolaren Solventien. Wasser besitzt ein gutes Losevermogen fiir Salze, weil
Wasser aufgrund seiner hohen Dielektrizitatszahl die elektrostatischen Anziehungskrafte von
Anionen und Kationen stark vermindert und als Dipol die lonen gut solvatisieren kann.

Der Vorgang der Solvatisierung bzw. Hydratisierung von Ionen (oder Molekiilen) ist
stets mit einer Energieinderung verbunden. Es handelt sich hierbei um einen exother-
men Prozess,bei dem Energie in Form von Wiarme freigesetzt wird. Sofern die Gitter-
energie eines Salzes nicht allzu grof ist, bewirkt die freiwerdende Solvatationsenthal-
pie (-energie) bzw. Hydratationsenthalpie (-energie), dass sich weitere lonen aus dem
Gitter solange herauslosen, bis dieses schlielich ganz aufgelost ist. Die Solvatations-
enthalpie stabilisiert die gelosten Ionen und ermoglicht letztlich das Auflosen eines Sal-
zes [vgl. MC-Fragen Nr. 752-754, 757,758, 764].

Alle Salze sind wasserloslich, wenn auch mitunter nur in sehr geringem Maf3e, und
alle gelosten Ionen sind in wissriger Losung hydratisiert. Im Allgemeinen sind viele
Salze wie z.B. Alkaliacetate oder Alkalinitrate in hydratisierte Einzelionen dissoziiert.
Beim Losen von Salzen in Wasser muss aber nicht immer eine vollstdndige Dissozia-
tion erfolgen. Mitunter liegen die gelosten Salze auch als undissoziierte Ionenpaare
vor [siche » Kap. 1.8.9.1 und MC-Fragen Nr. 359-362].

Ebenso wie die Gitterenergie héingt auch die Hydratationsenthalpie (~ €%r) vom
Radius und der Ladung der hydratisierten Ionen ab; beide Energiegro3en folgen dem
gleichen Trend. Kleine und hoch geladene Ionen sind besonders stark hydratisiert. Den
Einfluss der Ladung erkennt man daran, dass das Fe**-Ion eine mehr als doppelt so groRe
Hydratationswirme entwickelt als das Fe**-Ion [vgl. MC-Fragen Nr. 366,367, 601].

In oTab. 1.28 sind die Hydratationsenthalpien einiger Ionen aufgelistet. Innerhalb
einer Periode des PSE nimmt die Hydratationsenthalpie von links nach rechts zu,
wihrend sie innerhalb einer Gruppe von oben nach unten abnimmt.

Besonders stark hydratisiert sind die Ionen der Ubergangsmetalle, weil sich hier die
freien Elektronenpaare von Wassermolekiilen mit dem Elektronensystem des Ions,
das noch unbesetzte d-Orbitale enthilt, iiberlagern konnen. Dies bedeutet aber eine
Anderung im Elektronenzustand der solvatisierten Ionen, was sich hiufig durch eine
Farbiinderung bemerkbar macht. So ist z. B. das freie Cu?*-Ion farblos, das hydrati-
sierte [Cu(H,0)4]?**-Ion hingegen blau gefirbt.

Zum Zerfall eines Kristallgitters in lonen oder Einzelmolekiile beim Losen der Substanz in
einem Solvens muss die Gitterenergie liberwunden werden. Die freie Enthalpie des Losevor-
gangs errechnet sich aus der Differenz der freien Gitterenthalpie und der freien Solvatati-
onsenthalpie (Hydratationsenthalpie). Die Gitterenergie kann groRer oder kleiner sein als
die Solvatationsenergie, so dass Losevorgange exotherm oder endotherm verlaufen. Die freie
Hydratationsenthalpie, die die gelosten lonen stabilisiert, nimmt mit zunehmendem lonen-
radius bei steigender Ordnungszahl ab [vgl. MC-Fragen Nr. 361, 366, 367, 752-758, 762].
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Beim Losen von Substanzen, die nicht aus lonen aufgebaut sind, sondern aus Molekii-
len bestehen, sind die erwidhnten Wechselwirkungen beim Losevorgang naturgemalf
geringer. Um hier eine merkliche Solvatation zu erzielen, miissen Anziehungskrifte
zwischen gelosten Teilchen und Losungsmittelmolekiilen auftreten. Dies ist vor allem
dann der Fall, wenn Dipolkrifte oder Wasserstoffbriicken wirksam werden, wie z. B.
beim Losen polarer Molekiile (Zucker, Alkohole) in Wasser. Bei unpolaren Substan-
zen (Hexan, Benzol, Tetrachlorkohlenstoff) sind diese zwischenmolekularen Bin-
dungskrifte duBerst schwach (siehe auch » Kap. 1.7).

Bringt man nun unpolare Verbindungen wie Tetrachlorkohlenstoff [ CCl,] mit Was-
ser in Beriihrung, so wiirde man vermuten, dass sich diese Stoffe iiberhaupt nicht mit-
einander mischen. Man findet jedoch eine gewisse, wenn auch sehr geringe Mischbar-
keit. Ursache hierfiir ist, dass die Losung einen Zustand geringerer Ordnung darstellt,
sodass die Entropie durch den Losevorgang zunimmt und dann infolge der thermi-
schen Bewegung der Substanzen eine Durchmischung stattfindet (sieche auch
» Kap. 1.9.4.2). Das Losen ist somit eine Folge der Dispersion (dhnlich wie die Diffu-
sion).



1.4 Kovalente Bindung (Atombindung)

1.1  Molekiilbildung durch Elektronenpaarbindung
1...1.1 Lewis-Theorie, Valenzstrukturen
Die kovalente oder homéopolare Bindung (Atombindung, Elektronenpaarbindung)
bildet sich vorzugsweise zwischen Elementen dhnlicher Elektronegativitit aus. Im
Gegensatz zur lonenbindung ist die Atombindung gerichtet. D. h., sie verbindet ganz
bestimmte Atome unter definierten Bindungswinkeln in ganz bestimmten Abstédnden
miteinander. Die Ladungsdichteverteilung der Elektronen zwischen den Kernen
muss nicht symmetrisch sein [siehe » Kap. 1.4.5 und MC-Fragen Nr. 373, 381, 382, 459].
Kovalente Bindungen kénnen sowohl homolytisch unter Bildung von Radikalen
als auch heterolytisch unter Bildung von Ionen gespalten werden [vgl. MC-Fragen Nr.
381, 382, 749].

X+ Y- Homolyse X.y Heterolyse = X Y

— X|" + Y*

Nach der Theorie von Lewis vermag ein Elektronenpaar, das zwei Atomen gemein-
sam angehort, eine kovalente Einfachbindung zwischen diesen Atomen herbeizufiih-
ren. Dabei entstehen aus einer begrenzten Anzahl von Atomen neue Teilchen (Mole-
kiile), die als stoffliche Individuen existieren konnen.

Nach der Vorstellung von Lewis ist fiir die Bildung kovalenter Bindungen charakte-
ristisch, dass jedes Atom eines Molekiils fiir sich eine Edelgaskonfiguration anstrebt.
Fiir Wasserstoff ist es die Konfiguration des Heliums (1s?), fiir die anderen Elemente ist
es das Oktett, d. h. die Konfiguration ns>np® (Oktettregel). Die Anzahl der Bindungen
(Bindigkeit, Bindungsgrad), die ein Atom eingehen kann, ist daher durch die Zahl sei-
ner Valenzelektronen in Verbindung mit der Oktettregel festgelegt. Sie ergibt sich aus
der Zahl der bis zur Konfiguration des nidchsthoheren Edelgases noch fehlenden Elekt-
ronen.

Die Oktettregel gilt streng nur fiir die Elemente der 2. Periode. Da die dulere
Schale der Elemente der 3. Periode auch d-Zustinde enthilt, die gegebenenfalls
besetzt werden, kann hier der Atomrumpf auch von mehr als 8 Elektronen umgeben
sein. Zum Beispiel sind es 10 Elektronen beim Phosphoratom im Phosphorpentachlo-
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rid [PCls] oder 12 Elektronen beim Schwefelatom im Schwefelhexafluorid [SFg]
(Oktettaufweitung).

Auch fiir Molekiile mit einer ungeraden Elektronenzahl (Radikale), wie im Stick-
stoffmonoxid [NO] oder Stickstoffdioxid [NO,], kann man keine Formel angeben, in
der alle Atome die Oktettregel erfiillen (siche hierzu auch » Kap. 1.4.4.4).

Zur formelmafBigen Darstellung von Molekiilstrukturen ist es iiblich, ein gemeinsa-
mes (bindendes) Elektronenpaar, das die Bindung zwischen zwei Atomen herstellt,
durch einen Strich (Valenzstrich) zu symbolisieren. Valenzelektronenpaare, die an der
Bindung nicht beteiligt sind, werden nichtbindende (freie, einsame) Elektronenpaare
genannt. Sie werden liberhaupt nicht, durch zwei Punkte oder ebenfalls durch einen
Strich gekennzeichnet [vgl. MC-Frage Nr. 451].

_ Freies Elektronenpaar

- —— Bindendes Elektronenpaar

Formeln dieser Art werden als Valenzstrukturen oder Lewis-Formeln bezeichnet.

Die Elektronenpaarbindung nach Lewis in Verbindung mit der Oktettregel soll
durch die nachfolgenden Beispiele nochmals verdeutlicht werden [vgl. MC-Fragen Nr.
385, 386, 1869].

H- + -H —— H-H
H- + -FI —= H-FI
H + -0 + H ——= H-0-H
31IC + P: — |CI-P-CI|
@

Zwei Atome konnen auch iiber mehr als ein gemeinsames Elektronenpaar miteinan-
der verbunden sein. Man spricht dann von einer Mehrfachbindung. Bei Doppelbin-
dungen sind es zwei, bei Dreifachbindungen drei bindende Elektronenpaare (siche
hierzu » Kap. 1.4.2.4).

Zl

N: o+ N —
E—

=N
C:

1Ol
+
+

[e]

1Ol

=]

Normalerweise trégt jedes an einer Einfachbindung beteiligte Atom jeweils ein Elek-
tron zum bindenden Elektronenpaar bei. Atombindungen, bei denen der eine Bin-
dungspartner beide Elektronen und der andere kein Elektron zur Verfiigung stellt,
werden koordinative (dative) Bindungen genannt (siche » Kap. 1.5.2.2).



1.4.1 Molekiilbildung durch Elektronenpaarbindung

+ -
HN: + BF, —= HN-BF,

_I_
H,0: + H —— H,0-H (H,0)

+
HN: + H' — HN-H (NH))

Nach der Vorstellung von Lewis kdnnen ein oder mehrere Elektronenpaare, die zwei Atomen
gemeinsam angehoren und zwischen den Atomriimpfen lokalisiert sind, eine kovalente Ein-
fach-, Doppel- oder Dreifachbindung zwischen den Bindungspartnern bewirken. Sie wer-
den bindende Elektronenpaare genannt. Valenzelektronenpaare, die ein Atom fiir sich allein
behilt, heiRen nichtbindende (freie) Elektronenpaare.

1.4.1.2 Mesomerie
(siehe auch Ehlers, Chemie II, » Kap. 3.1.10.8)

Im Nitrat-Ion [NOg3] sind drei Sauerstoffatome kovalent mit einem Stickstoffatom
verbunden. Da Stickstoff maximal nur vierbindig auftreten kann, resultiert eine
Lewis-Formel, in der formal zwei O-Atome einfach und das dritte doppelt an das
N-Atom gebunden sind. Dies entspricht aber nicht dem tatsidchlichen Molekiilzustand
mit drei d4quivalenten Sauerstoffatomen. Man versucht dieses Problem dadurch zu
losen, dass man alle denkbaren Valenzstrukturen angibt und durch einen Doppelpfeil
miteinander verbindet.

+ + +
"0-N=0 =—= 0=N-0"=—= 0-N-0O

(08 (08 0

Dieses Phinomen wird Mesomerie oder Resonanz genannt. Die einzelnen Formeln
werden als mesomere Grenzstrukturen bezeichnet. Die realen Bindungsverhéltnisse
des Molekiils kénnen quasi als eine Art Uberlagerung aller Grenzformeln betrachtet
werden. Die Mesomerie bringt fiir das Nitrat-Ion zum Ausdruck, dass die negative
Ladung nicht an einem einzigen Sauerstoffatom lokalisiert ist, sondern sich zu glei-
chen Teilen auf alle drei O-Atome verteilt. Man sagt, die Ladung sei delokalisiert,
wobei sich innerhalb mesomerer Systeme n-Bindungen verschieben lassen. Zur Meso-
merie befidhigte Molekiile sind stabiler (energetisch begiinstigt), als die zu ihrer
Beschreibung verwendeten Grenzstrukturen [sieche auch » Kap. 1.4.2.4 und MC-Fra-
gen Nr. 416,417].

Ebenso wie Nitrat sind auch andere Oxoanionen wie Carbonat (CO%"), Nitrit
(NO3), Phosphat (PO3"), Sulfat (SO%"), Perchlorat (ClOjz), Chromat (CrOf") oder Per-
manganat (MnQOjy) mesomeriestabilisierte Molekiile, deren negative Ladungen deloka-
lisiert sind.
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1.4.1.3 lsosterie
Unter isosteren Molekiilen versteht man Substanzen mit gleicher Atom- und Elektro-
nenzahl.nTab. 1.29 zeigt einige Beispiele isosterer Molekiile.

Isostere Verbindungen zeichnen sich, falls sie auch in der Summe ihrer Kernladun-
gen libereinstimmen (Isosterie im engeren Sinne), durch ein dhnliches physikalisches
Verhalten aus, wie dies mTab. 1.30 fiir die Verbindungspaare Kohlenmonoxid (CO)/
Stickstoff (N,) und Kohlendioxid (CO,)/Distickstoffmonoxid (N,O) zeigt. Dies trifft
nicht in gleichem Maf3e auf ihre chemischen Eigenschaften zu. So fungiert z. B. Koh-
lenmonoxid als Ligand in zahlreichen Komplexen, wihrend elementarer Stickstoff
hierfiir nur wenig geeignet ist [siche » Kap. 1.5.4.2 und MC-Fragen Nr. 374, 388, 1624,
1640, 1641, 1644-1646, 1648].

Keine Ahnlichkeit in den physikalischen Eigenschaften ist dann zu erwarten, wenn sich
die isosteren Molekiile in ihren Kernladungssummen unterscheiden, d. h., die Molekiile
verschiedene Ladungen tragen. So sind z. B. mit den Neutralmolekiilen CO und N, auch
das Cyanid-Ton (CN-), das Nitrosyl-Kation (NO*) sowie das Acetylid-TIon (C,>) isoster.
Diese Spezies konnen naturgemél3 aber physikalisch nicht miteinander verglichen wer-
den. Analoges gilt auch fiir die mit dem CO, und N,O isosteren Ionen wie das Azid-Ion
(N3), das Cyanat-Ion (NCO") oder das Fulminat-Ion (CNO-). Besser wire es, hier den
Begriff isoelektronische Molekiile zu verwenden [vgl. MC-Fragen Nr. 388-390].

Auch einfache Tonen H7/Li* bzw. Cu*/Zn?** sind zueinander isoelektronisch und
haben jeweils identische Elektronenkonfigurationen. SchlieSlich besitzen Ionen wie
Mg?*, AP*, 0> oder F- die Elektronenkonfiguration von Neon [vgl. MC-Frage Nr. 390)].

o Tab.1.29 Isostere Molekiile

Elektronenzahl Protonenzahl Beispiele
10 9 BH,
11 NH,
14 12 Cy
13 CN-
14 N,, CO
15 NO*
22 21 N3, NCO-, CNO-
22 CO,, N,0, NO;
32 29 BOj3-
30 CO%
31 HCOj, NO;
32 HNO,, H,CO,, NOCl, SO,
33 H,NO;




1.4.2 Prinzipien der VB-Methode (Valence Bond-Theorie)

o Tab.1.30 Physikalische Eigenschaften isosterer Verbindungspaare

Co N, Co, N,O
Schmelzpunkt (K) 68 63 2177 182
Siedepunkt (K) 82 77 195% 184
Loslichkeit in Wasser (1/1) 0,033 0,023 | 1,710 1,305

* Kohlendioxid besitzt keinen Schmelz- und Siedepunkt bei Normaldruck, sondern sublimiert bei -78,5 °C.
Der Tripelpunkt von CO, bei 5,19 bar liegt bei einer Temperatur von -56,6 °C.

1.4.1.4 Tautomerie
(siehe auch Ehlers, Chemie II, » Kap.3.2.15.5)

Als Tautomere bezeichnet man zwei Isomere (Molekiile mit gleicher Summenfor-
mel), die miteinander in einem dynamischen Gleichgewicht stehen, und sich in der
Stellung eines Atoms — meistens eines Wasserstoffatoms — unterscheiden. Simultan
mit der Wanderung eines Atoms (W) und dem Losen und Neukniipfen einer
c-Bindung erfolgt auch die Verschiebung der Lage einer n-Bindung:

W-X-Y=Z X=X-Z-W

Bekanntestes Beispiel sind Keto-Enol-Gleichgewichte, wie sie nachstehend fiir Acet-
aldehyd (CH;-CH=0) formuliert werden:

(Keto-Form) CH3;-CH=0O CH,=CH-OH (Enolform)

Auch anorganische Molekiile wie Phosphorige Siure (Phosphonsidure) [H3PO;] oder
Schweflige Siiure [H,SO;] treten in tautomeren Formen auf [vgl. MC-Fragen Nr. 392-394].

|
P fr— P.
0~ \ OH HO™ \ OH
OH OH
Phosphonséure
i i
HO—S—OH ———= HO—S=

Schweflige Séure

Beziiglich der Tautomerie der Salpetrigen Siure [HNO,] siche » Kap.2.5.8.

142 Prinzipien der VB-Methode (Valence Bond-Theorie)

1.4.2.1 Prinzip der Orbitaliiberlappung

Zur Beschreibung einer kovalenten Bindung benutzt man heute im wesentlichen zwei
Theorien:

= Molekiilorbital(MO)-Theorie
# Valenzbindungs(VB)-Theorie.
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Beide Methoden sind Ndherungsverfahren zur Losung der Schrodinger-Gleichung
(sieche » Kap. 1.1.4.4). Wihrend die VB-Methode die Individualitit der beiden Atome
und ihrer Orbitale beibehilt, betrachtet die MO-Theorie alle Elektronen eines Mole-
kiils als zu einem einheitlichen Elektronensystem gehorig.

Atombindungen entstehen danach durch die Uberlagerung zweier einfach besetz-
ter Atomorbitale (AO) zu paarweise besetzten Molekiilorbitalen (MO), wobei beide
Elektronen des MO antiparallelen Spin besitzen [siehe auch » Kap. 1.1.5.1 und MC-
Fragen Nr. 362, 381, 382].

Die Stiirke einer Atombindung wird weitgehend durch das Ausmaf der Uberlage-
rung der Atomorbitale bestimmt (Prinzip der maximalen Orbitaliiberlappung). Je
starker die gegenseitige Durchdringung der AO ist, desto stérker sind die bindenden
Elektronen auf den Raum zwischen den beiden Atomriimpfen konzentriert, wo sie
die gegenseitige Abstoung der Atomkerne verringern und auf diese anziehend wir-
ken, und umso stirker ist ihre bindende Wirkung.

1.4.2.2  Das Wasserstoffmolekiil
In den zunichst voneinander getrennten Wasserstoffatomen werden die beiden Elek-
tronen durch ihre atomaren y-Funktionen beschrieben. Mit zunehmender Annéhe-
rung der H-Atome beginnen sich die Orbitale beider Elektronen zu iiberlappen. Ein
Elektron, das bisher nur unter der Wirkung eines Kerns stand, gerdt damit auch unter
den Einfluss des anderen Atomkerns. SchlieBlich entsteht eine einzige Elektronen-
wolke, die beide Kerne umbhiillt, wobei die Aufenthaltswahrscheinlichkeit der beiden
Elektronen zwischen den Atomriimpfen besonders grof3 ist. Die erhohte negative
Ladungsdichte im Bereich zwischen den Atomriimpfen bewirkt durch elektrostati-
sche Krifte den Zusammenhalt des Molekiils. Dieser Zustand entspricht einem Mini-
mum an Energie. Das Wasserstoffmolekiil ist um etwa 436 kJ mol! energieiirmer als
zwei getrennte Wasserstoffatome.

o Abb. 1.38 zeigt nochmals die einzelnen Schritte der Bildung des H,-Molekiils aus
zwei H-Atomen nach dem Prinzip der Orbitaliiberlappung.

Grofler Abstand,
keine Wechselwirkung

Ladungswolken und

b)

Kerne beeinflussen
sich gegenseitig

¢)

o Abb.1.38 Schematische Darstellung der Bildung des Wasserstoffmolekiils
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Bei der raumlichen Anndherung zweier Wasserstoffatome durchdringen sich ihre Atomorbi-
tale derart, dass die Elektronenwolke im Bereich zwischen den Atomkernen dichter wird. Die
Bindung im Wasserstoffmolekiil ist somit eine Folge der elektrostatischen Anziehung der
beiden positiv geladenen Atomriimpfe und der negativen Ladungsanhdufung zwischen den
Kernen.

Die Energie des Wasserstoffmolekiils setzt sich zusammen aus der kinetischen Energie
der beiden Elektronen, der potentiellen Energie der Proton-Proton- und Elektron-
Elektron-Abstoung sowie der Coulomb-Anziehung zwischen Protonen und Elek-
tronen. In o Abb. 1.39 ist der Verlauf der Gesamtenergie des H,-Molekiils in Abhén-
gigkeit vom Abstand der beiden Wasserstoffatome graphisch dargestellt. Bei einem
bestimmten Abstand [ro = 74 pm] ist das Wasserstoffmolekiil um 436 kJ mol-! ener-
giedrmer als zwei getrennte H-Atome.

Wiirde man die Kerne einander noch nidher bringen (r < 74 pm), so wiirde sich die
kinetische Energie der Elektronen stark erhohen; sie werden auf einem kleineren
Raum zusammengedridngt. Umgekehrt nimmt bei einer Trennung bzw. Abstandsver-
groBerung der Kerne (r > 74 pm) die potentielle Energie stark zu, weil nun Arbeit
gegen die Anziehung der negativen Ladungen auf die positiven Atomkerne geleistet
werden muss.

Die Bindung zwischen zwei H-Atomen kann durch Energiezufuhr auch wieder
gelost werden. Die Energie, die zur vollstandigen Trennung einer Bindung benotigt
wird, nennt man Dissoziationsenergie. Sie betrigt fiir das H,-Molekiil 436 kJ mol™!
und entspricht der bei der Bildung von molekularem Wasserstoff freiwerdenden Bin-
dungsenergie (siche » Kap. 1.4.3.3). Die Bindungsenergie ergibt sich als Differenz zwi-
schen dem Energieinhalt zweier getrennter Atome und der Energie des bindren
Molekiils aus diesen beiden Atomen [vgl. MC-Frage Nr. 1254].
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o Abb.1.39 Verlauf der Gesamtenergie (E), der kinetischen Energie (T) und der potenti-
ellen Energie (V) des Wasserstoffmolekiils in Abhéngigkeit vom Abstand (r) zweier Was-
serstoffatome
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Die Bildung von Molekiilen durch Orbitaliiberlappung ist mit einem Energiegewinn verbun-
den. Diese Bindungsenergie ist umso groRer, je starker sich die Orbitale iiberlagern, d. h.,
der Grad der Orbitaliiberlappung ist ein MaR fiir die Starke einer Bindung.

- Bindungsenergie
+ Dissoziationsenergie

Atome Molekiil

Nach der VB-Methode kommt die bindende Wirkung des Elektronenpaares dadurch
zustande, dass ein ungepaartes Elektron in dem Orbital des einen Atoms einer Art
»Austauschwechselwirkung® mit einem ungepaarten Elektron des anderen Atoms
unterworfen ist. Dies beinhaltet, dass beide Elektronen ihre Plidtze wechseln konnen
und nicht mehr zu unterscheiden sind.

Die extremen Elektronenverteilungen werden als Grenzstrukturen bezeichnet und
man betrachtet den tatsdchlichen Zustand des Molekiils als eine Kombination dieser
Grenzstrukturen. Fiir das H,-Molekiil lassen sich folgende Grenzstrukturen formulieren:

I: Ho12-H, und I: H,2 1-H,

[A,B kennzeichnen die beiden H-Atome;
1,2 kennzeichnen die beiden Elektronen)]

Grenzstrukturen sind in der Regel durch Lewis-Formeln darstellbar. Der reale
Zustand entspricht einer Uberlagerung der verschiedenen Grenzstrukturen und ist
stets energiedrmer als jede einzelne verwendete Grenzstruktur.

Die verschiedenen Grenzstrukturen miissen energetisch nicht gleichwertig sein.
Wenn sich jedoch energiereichere und energiedrmere Grenzstrukturen formulieren
lassen, ist der Beitrag der energiedrmeren zum tatsidchlichen Zustand groBer, d. h.,
dieser gleicht der Elektronenverteilung der energiedrmeren Grenzstruktur stirker.

Man sollte sich aber stets bewusst sein, dass Grenzstrukturen keinerlei Realitiit
besitzen und nur ein Hilfsmittel sind, um eine formelmafBig nicht erfassbare Elektro-
nenverteilung ndherungsweise wiederzugeben.

1.4.2.3 Hybridisierung von Atomorbitalen, insbesondere von Kohlenstoffatomen
Wie bereits ausgefiihrt, kommt eine Kovalenzbindung dadurch zustande, dass sich
zwei einfach besetzte Atomorbitale (AO) zu einem paarweise besetzten Molekiilorbi-
tal (MO) durchdringen, wobei die beiden Elektronen des MO antiparallelen Spin
besitzen [vgl. MC-Fragen Nr. 368, 399].

Molekiilorbitale sind polyzentrisch, d. h., sie erstrecken sich iiber das ganze Mole-
kiil und schlieBen alle Atome ein. Daher muss man bei der Anwendung der MO-
Methode auf mehratomige Molekiile die genaue Lage der Atomkerne zueinander
kennen. Dariiber hinaus ist zu beriicksichtigen, dass die einzelnen Bindungen ganz
bestimmte, messbare Eigenschaften besitzen, wie z. B. Bindungsldnge, Bindungswinkel
oder Bindungsenergie.

Betrachten wir zunéchst das Wassermolekiil [H-O-H]. Fiir die lineare Kombina-
tion stehen die beiden 1s-Orbitale der H-Atome sowie das 2p,- und das 2p,-Orbital



1.4.2 Prinzipien der VB-Methode (Valence Bond-Theorie)

o Abb.1.40 Bindungsrichtungen eines hypothe-
tischen Wassermolekiils

des O-Atoms zur Verfiigung. Die nichtbindenden Elektronen des Sauerstoffs beset-
zen paarweise das 2s- und das 2p,-Orbital. Die drei Atome schlie3en, wie in o Abb.
1.40 dargestellt, einen Winkel von 90° ein. Der tatsidchliche Bindungswinkel im Was-
sermolekiil betrdgt aber nicht 90° sondern 105°;zudem sind die beiden freien Elektro-
nenpaare am O-Atom dquivalent.

Noch auffilliger sind die Abweichungen bei der Betrachtung des Methanmolekiils

[CH,]. Im CH -Molekiil sind die vier H-Atome tetraedrisch um das C-Atom angeord-
net; der Bindungswinkel betrigt etwa 109° und alle C-H-Bindungen sind gleich lang.
Auf diese Weise ist die gegenseitige Wechselwirkung sowohl zwischen den H-Atomen
als auch zwischen den bindenden Elektronenpaaren am geringsten. Diese Konfigura-
tion ist energiedrmer (stabiler) als irgendeine andere mogliche Raumstruktur. Es sind
also energetische Griinde, die eine bestimmte Struktur ergeben und nicht eine fiir ein
isoliertes Atom postulierte Ladungsdichte.
Die Elektronenkonfiguration des Kohlenstoffs im Grundzustand [1s?2s?2p?] wiirde
aber ein Molekiil ,,CH,* (Methylen) mit einem Bindungswinkel von 90° erwarten las-
sen, da die beiden einfach besetzten 2p-Orbitale des Kohlenstoffs senkrecht zueinan-
der angeordnet sind. Dies widerspricht den experimentellen Befunden und der beob-
achteten Vierbindigkeit des Kohlenstoffs.

sp*>-Hybridisierung: Damit ein Kohlenstoffatom vier Bindungen eingehen kann,
muss ein Elektron aus dem 2s-Orbital in das hoher liegende, leere 2p-AO angehoben

pr bl b
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Grundzustand Valenzzustand sp*-Hybridzustand
des C-Atoms des C-Atoms des C-Atoms

o Abb.1.41 Energieniveauschema der sp3-Hybridisierung des Kohlenstoffatoms

Energie
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o Abb.1.42 Bildung tetraedrisch gerichteter sp>-Hybridorbitale

werden, wie dies in 0o Abb. 1.41 schematisch dargestellt ist. Das C-Atom geht in einen
angeregten Zustand (Valenzzustand) iiber (siche auch » Kap. 1.1.6.1).

Zu betonen ist, dass auch der Ubergang eines C-Atoms vom Grund- in den Valenz-
zustand als imagindrer Prozess aufzufassen ist, denn man hat es immer nur mit Koh-
lenstoffatomen im Valenzzustand zu tun, sowohl im elementaren Kohlenstoff als auch
in Kohlenstoffverbindungen. Der Begriff Valenzzustand ist nur fiir die Beschreibung
der experimentell festgestellten Bindungszahlen und der Ladungsdichteverteilung
von Bedeutung, weil mit seiner Hilfe die offensichtliche Nichtiibereinstimmung zwi-
schen dem Experiment und der Elektronenkonfiguration des C-Atoms im Grundzu-
stand beseitigt werden kann.

Die Eigenschaften von Elektronen lassen sich durch Wellenfunktionen beschrei-
ben. Eine Wellenfunktion ist ein mathematischer Ausdruck, der sich aus der Losung
der Schrodinger-Gleichung ergibt. Es lassen sich nun durch eine mathematische
Umformung der y-Funktionen eines 2s- und dreier 2p-Elektronen vier neue, vollig
diquivalente sp3-Hybridorbitale erhalten, die nach den Ecken eines Tetraeders gerich-
tet sind, wie dies o Abb. 1.42 veranschaulicht. Bei vollstdndiger Hybridisierung ent-
spricht die Energie der Hybrid-AO dem arithmetischen Mittel der Energien der an
der Hybridisierung beteiligten Ausgangs-AQO.

Die Bezeichnung sp? kennzeichnet den Typ und die Anzahl der Orbitale, die bei der
Hybridisierung miteinander kombiniert wurden. Der Exponent gibt somit keine Elek-
tronenzahl an.

Abschliefend muss nochmals betont werden, dass der in den nachfolgenden Abbil-
dungen symbolisierte Vorgang der Hybridisierung ein mathematisches, fiir Rechen-
operationen entwickeltes Konzept ist und keinerlei physikalische Realitét besitzt.

o Abb.1.43 Bindungsrichtungen und bindende Elektronen-
paare im Methanmolekiil




1.4.2 Prinzipien der VB-Methode (Valence Bond-Theorie)

o Abb.1.44 Bindungsrichtungen und freies Elektronenpaar im Ammoniakmolekiil

Die Hybridisierung ist ein mathematisches Verfahren, bei dem die Wellenfunktionen von
Atomorbitalen so miteinander kombiniert werden, dass ein neuer Satz gleichwertiger Orbi-
tale erhalten wird, der der tatsachlichen Struktur des Molekiils entspricht.

Die lineare Kombination von vier sp>-Hybrid-AO des Kohlenstoffs mit je einem
kugelsymmetrischen 1s-Orbital eines Wasserstoffatoms, wie dies o Abb. 1.43 zeigt,
ergibt eine den beobachteten Bindungsverhiltnissen viel besser gerecht werdende
Beschreibung der Ladungsdichteverteilung im Methanmolekiil. Allerdings ist noch-
mals anzumerken, dass es energetische Griinde sind und nicht die fiir ein isoliertes
Atom postulierte Ladungsdichte, die eine bestimmte Struktur ergeben (siche auch
» Kap. 1.4.2.6). Die tetraedrische Anordnung der vier H-Atome um das C-Atom des
CHy-Molekiils ist die energiedrmste Struktur, weil durch diese Anordnung die absto-
Benden Wechselwirkungen zwischen den H-Atomen bzw. den bindenden Elektronen-
paaren des Methanmolekiils am geringsten sind [vgl. MC-Frage Nr. 459].

Auch im Ethan [C,H,] sind beide Kohlenstoffatome sp3-hybridisiert. Ein sp>-Hybrid-
orbital dient zur Bildung der C-C-Einfachbindung, die drei restlichen sp>-Hybridorbi-
tale jedes C-Atoms bilden die drei C-H-Bindungen [vgl. MC-Frage Nr. 400].

Das Sauerstoffatom im Wasser [H,O], das Stickstoffatom im Ammoniak [NH;]
oder das Kohlenstoffatom im Diamant sind gleichfalls sp3-hybridisiert [vgl. MC-Fra-
gen Nr. 401, 428, 1532].

Im Ammoniakmolekiil (o Abb. 1.44) kénnen drei sp>-Hybridorbitale des N-Atoms
mit je einem 1s-AO eines H-Atoms iiberlappen. Das vierte Hybridorbital wird durch
das freie Elektronenpaar am Stickstoff besetzt [vgl. MC-Fragen Nr. 383, 384, 428,
1532].

Im Wassermolekiil (o Abb. 1.45) iiberlappen zwei sp*>-Hybrid-AO des Sauerstoffs
mit je einem 1s-AO eines H-Atoms. Die restlichen zwei sp>-Hybridorbitale werden
von je einem freien Elektronenpaar am Sauerstoffatom besetzt.

0 Y
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o Abb.1.45 Bindungsrichtungen und freie Elektronenpaare im Wassermolekiil
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o Tab.1.31 Bindungswinkel tetraedrisch gebauter Molekiile

Winkel Molekiil
109° CH,, CH,0H, NH, , BH;
107° CH;, NH,, H,0*
105° NH;, H,0, FH;

92-93° PH,, H,S

In der Reihe Methan — Ammoniak — Wasser nimmt der Bindungswinkel ab
[109° — 107° — 105°]. Das freie Elektronenpaar des NH3-Molekiils beansprucht
einen grofleren Raum als die bindenden Paare. Dies hat zur Folge, dass sich dieses und
die bindenden Paare stirker abstof3en als zwei bindende Elektronenpaare unterein-
ander, sodass letztere zusammengedrangt werden und der Bindungswinkel kleiner
wird. Im H,O-Molekiil sind sogar zwei freie Elektronenpaare vorhanden. Dadurch
wird der Bindungswinkel noch kleiner [siche auch o Abb. 1.58 und MC-Fragen Nr.
383, 384, 434, 441, 459, 1452, 1532].

In mTab. 1.31 sind die Bindungswinkel einiger tetraedrisch konfigurierter Molekiile
zusammengestellt.

Neben der sp’-Hybridisierung existieren auch Hybridisierungen, an denen nicht
alle Orbitale der Valenzschale beteiligt sind.

sp? -Hybridisierung: Die Kombination eines s- mit zwei p-AO fiihrt zu drei dquiva-
lenten sp?>-Hybridorbitalen. Die sp>-Hybrid-AO liegen in einer Ebene und schlieBen
einen Winkel von 120° ein. Das dritte p-Orbital, das an der Hybridisierung nicht teil-
genommen hat, steht senkrecht dazu.

o Abb. 1.46 zeigt in schematisierter Form das Energieniveauschema des sp?-hybri-
disierten Kohlenstoffs.

Fiir Bindungen sp?-hybridisierter Atome stehen somit drei sp2-Hybrid-AO und ein
p-AO zur Verfiigung (siehe auch » Kap. 1.4.2.4). Solche Orbitale dienen zur Beschrei-
bung der Bindungsverhéltnisse trigonal-planarer Molekiile.

paddo Lt
RS S

ok

Grundzustand Valenzzustand sp*-Hybridzustand
des C-Atoms des C-Atoms des C-Atoms

o Abb.1.46 Energieniveauschema der sp>--Hybridisierung des Kohlenstoffs
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o Abb.1.47 Energieniveauschema der sp-Hybridisierung des Kohlenstoffs

Energie

sp-Hybridisierung: Die Kombination eines s- und eines p-AO ergibt zwei dquiva-
lente, digonal gerichtete sp-Hybridorbitale, die zur Beschreibung der Bindungen in
linearen Molekiilen herangezogen werden kénnen.

Wie o Abb. 1.47 am Beispiel des Kohlenstoffs zeigt, stehen fiir Bindungen sp-hybri-
disierter Atome zwei sp-Hybrid-AO und zwei p-AO zur Verfiigung. Die beiden p-AO,
die an der Hybridisierung nicht teilgenommen haben, stehen senkrecht zueinander
und senkrecht zur sp-Bindungsachse.

In der anorganischen Chemie spielen auf3er sp-, sp>- und sp3>-Hybridorbitalen auch
Hybridisierungen eine Rolle, in die d-Orbitale miteinbezogen sind. Die d-Orbitale
konnen zur Valenzschale oder zur nichsten Innenschale gehoren, wie dies z. B. in den
Schreibweisen sp3d? und d?sp3 zum Ausdruck kommt (siehe » Kap. 1.5.5.1).

Uberlappungsfihigkeit: Die Kombination verschiedener AO, deren Energieinhalte
von dhnlicher GroBenordnung sind, fithrt zu Hybridorbitalen, die weit besser zur
Uberlappung mit den Orbitalen anderer Bindungspartner geeignet sind, als die Atom-
orbitale, aus denen die Hybrid-AO gebildet wurden.

Wie oTab. 1.32 ausweist, bieten Hybridatomorbitale wesentlich giinstigere Uberlap-
pungsmoglichkeiten, weil die Ladungsdichten entlang der Bindungsachsen besonders
hoch sind. Die Stédrke solcher Bindungen ist daher besonders grof.
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o Abb.1.48 Zustandekommen einer ¢-Bindung durch einfache Orbitaliiberlappung
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o Tab.1.32 Relative Uberlappungsfihigkeit einzelner Atomorbitale und Hybridorbitale

AO Bindungsstirke AO Bindungsstirke
s 1,000 sp 1,932
1,732 sp’ 1,991
d,2 2,236 sp’ 2,000
d 1,936 d’sp’ 2,923

1.4.2.4 o= und n-Bindungen, Mehrfachbindungen

o-Bindungen: In o Abb. 1.48 sind einige bindende Kombinationen von s-, p- und d-AO
sowie von sp*-Hybridorbitalen graphisch dargestellt [vgl. MC-Fragen Nr. 397, 456].
Die Kombinationen zweier s-AQ, einem s-AO und einem p,-AO oder von zwei sp’-
Hybridorbitalen sind rotationssymmetrisch in bezug auf die Kern-Kern-Bindungs-
achse. Sie werden als ¢-Bindungen (6-MO) bezeichnet. Auch die Uberlappung zweier
sp?-, zweier sp-Hybrid-AO oder durch achsensymmetrische Uberlappung zweier
p-Atomorbitale in der in o Abb. 1.48 gezeigten Weise fithrt zu 6-Bindungen.

Ein wichtiges Charakteristikum solcher rotationssymmetrischer c-Bindungen ist
die freie Drehbarkeit der Atome um die sie verkniipfende Bindungsachse.

n-Bindungen: Die aus der Uberlagerung zweier py- oder zweier p,-Orbitale gebil-
deten MO besitzen eine Knotenebene und ihre Ladungsdichte verteilt sich auf zwei
Bereiche ober- und unterhalb der Kern-Kern-Bindungsachse. Solche Bindungen wer-
den m-Bindungen genannt (o Abb. 1.49) [vgl. MC-Frage Nr. 452].

Bei den Elementen der 2. Periode (Kohlenstoff, Stickstoff, Sauerstoff) werden
n-Bindungen ausschlieBlich durch p-Orbitale vermittelt (p,-p,-Bindung). Bei Ele-
menten der 3. Periode (Phosphor, Schwefel) erfolgen sie aus energetischen Griinden
auch zwischen p- und d-AO (p,-d.-Bindung) [vgl. MC-Frage Nr. 456].

Durch die Ausbildung einer Mehrfachbindung wird die freie Rotation um die Bin-
dungsachse aufgehoben [vgl. MC-Frage Nr. 459].

Bei der Bildung kovalenter Bindungen durch Orbitaliiberlappung ist zu beachten,
dass nur die Durchdringung von Orbitalen bzw. Orbitallappen gleichen Vorzeichens zu
einer bindenden Wechselwirkung fiihrt.

Beispielsweise ergibt die in o Abb. 1.50 gezeigte Orbitalkombination keine bin-
dende Wechselwirkung, da sich hier die Uberlappungsgebiete in ihrer Wirkung aufhe-
ben [vgl. MC-Frage Nr. 456].

o Abb.1.49 Zustandekommen von n-Bindungen durch doppelte Uberlappung von p-
und d-Atomorbitalen
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y o Abb.1.50 Hypothetische Uberlagerung eines s- mit einem py-Orbital
(Bindungsachse = x-Achse)

Mehrfachbindungen: Doppelbindungen entstehen, wenn sich je zwei einfach
besetzte AO zweier Bindungspartner durchdringen. Bei der Uberlagerung von je drei
einfach besetzten AO werden Dreifachbindungen gebildet

Mehrfachbindungen existieren iiberwiegend bei den Elementen der 2.Periode
(Doppelbindungsregel), denn bei Atomen hoherer Perioden sitzen die einfach besetz-
ten AO an der Oberflache groBerer Atomriimpfe und kénnen sich infolge der zuneh-
menden gegenseitigen AbstoBung dieser Riimpfe weniger stark iiberlagern.

Wie o Abb. 1.51 zeigt, besteht eine Doppelbindung aus einer o- und einer n-Bindung,
wihrend eine Dreifachbindung aus einer 6- und zwei n-Bindungen gebildet wird,
wobei die beiden n-Bindungen senkrecht zueinander angeordnet sind [vgl. MC-Fra-
gen Nr. 452,457].

Zum Beispiel konnen die Bindungsverhiltnisse im Ethen (Ethylen) [H,C=CH,],
im Carbonat- [CO3 "] bzw. Hydrogencarbonat-Ion [HCOj3] oder im Graphit am besten
mit der Annahme einer sp>-Hybridisierung des C-Atoms beschrieben werden [vgl.
MC-Fragen Nr. 402, 403].

Wie o Abb. 1.52 veranschaulicht, iiberlagert sich im Ethen je ein sp>-Hybridorbital
der beiden C-Atome zu einer rotationssymmetrischen ¢-Bindung [C;-C,-Bindung].
Die CH-Bindungen ergeben sich aus der Kombination der iibrigen sp?-AO des Koh-
lenstoffs mit je einem 1s-AO eines H-Atoms [C,H,-Bindung]. Bei jedem C-Atom
verbleibt danach noch ein viertes Valenzelektron in einem 2p,-Orbital. Durch die
Uberlappung dieser beiden Orbitale kommt die zweite Bindung der C=C-Doppelbin-
dung zustande [p,-p,-Bindung].

0 (0 — 0
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o Abb.1.51 Doppelbindungen durch Orbitaliiberlagerung
a) o-Bindung, aus zwei sp>-Hybrid-AO gebildet
b) n-Bindung, aus zwei p-AO gebildet
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o Abb.1.52 Schematische Darstellung der Orbitaliiberlappung im Ethenmolekiil
[H,C=CH,]

Im Ethin (Acetylen) [HC=CH] (o Abb. 1.53) ist jedes C-Atom mit zwei weiteren
Bindungspartnern verbunden. Man beschreibt die Bindungsverhiltnisse des linearen
Molekiils am besten mit der Annahme einer sp-Hybridisierung der C-Atome. Durch
Uberlappung zweier sp-Hybrid-AO wird die C,-C, -Bindung gebildet. Die Uberlage-
rung jeweils eines sp-Hybridorbitals mit dem 1s-Orbital des Wasserstoffs fiihrt zur
C,-Hy-Bindung. Durch Kombination der jedem C-Atom verbleibenden jeweils ein-
fach besetzten py-und p,-AO ergeben sich die beiden senkrecht zueinander stehenden
n-Bindungen [vgl. MC-Fragen Nr. 414, 419, 421, 424].

Auch in Molekiilen wie Cyanwasserstoff [H-C=N] oder Kohlendioxid [O=C=0]
betitigt der Kohlenstoff sp-Hybridorbitale. Wie im CO, enthalten auch andere Koh-
lenstoffverbindungen mit kumuliertem Bindungssystem wie im Keten [H,C=C=0] ein
sp-hybridisiertes C-Atom [vgl. MC-Fragen Nr. 404, 405, 418].

Zusammenfassend ist auszufiihren, dass X-Y-Einfachbindungen o-Bindungen darstellen,
eine X=Y-Doppelbindung durch eine o- und eine m-Bindung aufgebaut wird. X=Y-
Dreifachbindungen enthalten schlieBlich eine o- und zwei n-Bindungen.

1.4.2.5 Hybridisierung von Sauerstoff- und Stickstoffatomen
Das N-Atom besitzt die Elektronenkonfiguration 1s?2s22p3. In Analogie zum Kohlen-
stoff besteht auch beim Stickstoff die Moglichkeit zur Bildung von Hybridorbitalen.

o Abb.1.53 Schematische Darstellung der Orbitaliiberlappung im Ethinmolekiil
[HC=CH]
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o Abb.1.54 Energieniveauschema des sp>-hybridisierten Stickstoffatoms

So lassen sich die Bindungsverhiltnisse von Stickstoffatomen in Molekiilen wie
Ammoniak [NH;], Aminen [R;N,R,NH, RNH,|, Ammonium-Ionen [NH}], Hydroxyl-
amin [H,N-OH] oder Hydrazin [H,N-NH,] am besten mit einer sp3-Hybridisierung
des jeweiligen N-Atoms beschreiben. Dabei kann der sp-hybridisierte Stickstoff wie
im Hexamethylentetramin (Urotropin) auch in ein Ringsystem eingebaut sein [vgl.
MC-Fragen Nr. 415, 1532, 1535, 1536].

Dagegen liegen im Nitrit- [NO, ] bzw. Nitrat-Ion [NO; ] sp?-Hybridorbitale vor. Auch
Pyridin enthilt einen sp’-hybridisierten Stickstoff. Wie o Abb. 1.54 zeigt, besetzt in diesem
Molekiil das freie Elektronenpaar ein sp?>-Hybridorbital [vgl. MC-Fragen Nr. 406, 407].

In Molekiilen wie Cyanwasserstoff [HCN], Nitrilen [RCN] oder dem Cyanid-Ion [CN],
in denen eine C=N-Dreifachbindung vorliegt, betitigt der Stickstoff sp-Hybrid-AO.

In all diesen Fillen dient stets eines der Hybridorbitale zur Aufnahme des freien

Elektronenpaars am Stickstoff, z. B. ein sp3-AO beim Ammoniak, ein sp?>-AO beim
Pyridin oder ein sp-AO beim Cyanwasserstoff.
Das O-Atom besitzt die Elektronenkonfiguration 1s*2s*2p*. Es benutzt fiir die Bin-
dungsbildung in Molekiilen wie Wasser [HOH], Alkoholen [ROH] oder Ethern
[ROR] vier gleichwertige sp>-Hybridorbitale. Zwei der Hybrid-AO dienen zur Bil-
dung von c-Bindungen, die zwei verbleibenden sp3-Hybrid-AO zur Unterbringung
der beiden freien Elektronenpaare des Sauerstoffs.

Carbonylverbindungen, die eine C=0O-Doppelbindung enthalten, werden am bes-
ten mit der Annahme einer sp?>-Hybridisierung des Sauerstoffs beschrieben.

1.4.2.6 Stereochemie anorganischer Molekiile

Auch Bindungen, die unter Beteiligung von Hybridorbitalen zustande kommen, sind
gerichtet, d. h. sie verleihen dem Molekiil eine typische Gestalt. Einzig bei den kugel-
symmetrischen s-Orbitalen ist die Richtung, in der die Bindungen gebildet werden,
unbestimmt.

Man kann nun die ridumlichen Strukturen von Molekiilen mit kovalenten oder
iiberwiegend kovalenten Bindungsanteilen relativ leicht verstehen, wenn man
annimmt, dass bindende und freie Elektronenpaare im Raum um ein Zentralatom
moglichst symmetrisch angeordnet sind.

Das von Gillespie und Nyholm entwickelte Valenzelektronenpaar-Abstofungsmo-
dell betrachtet ausschlieBlich die Valenzschale eines Zentralatoms (Z) und beriicksich-
tigt deren bindende und nichtbindende Elektronenpaare. Das Modell geht davon aus,
dass die negativ geladenen, sich absto3enden Elektronenpaare einen gedachten, kugel-
formigen Raum um ein Zentralatom so aufteilen, dass sie so weit wie moglich voneinan-
der entfernt sind (minimalste AbstofSung). Allerdings bewirken Wechselwirkungen zwi-
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ZL, ZL, ZL,
Trigonale Bipyramide Tetragonale Bipyramide Tetragonale Pyramide Pentagonale Bipyramide
(Oktaeder)
(z.B. PE) (zB. SE) (z.B. BrE) (zB. IE)

o Abb.1.55 Strukturen hoher koordinierter Fluoride (© = Zentralatom, ¢ = F-Atom)

schen den freien Elektronenpaaren und den Liganden (L) (Nachbaratomen) oft geringe
Abweichungen von den erwarteten, idealisierten geometrischen Strukturen.

Nach dieser Modellvorstellung wird die Molekiilgestalt, die nur aufgrund der Posi-
tionen der Atomkerne beschrieben wird, durch folgende Regeln bestimmt:

Die Liganden (Nachbaratome) ordnen sich so um ein Zentralatom, dass der Abstand zwi-
schen den Elektronenpaaren ein Maximum ist.

Bei gleichen Liganden und in Abwesenheit freier Elektronenpaare liegen besonders
einfache Verhiltnisse vor. Hier gehorcht die wahrscheinliche Lage der bindenden
Elektronenpaare in der Valenzschale einfachen geometrischen GesetzméBigkeiten.

Zwei Liganden
Drei Liganden

[ZL,] = Lineare Anordnung (180°)
[ZL;]

Vier Liganden [ZL,]
[ZL;]
[ZL¢]

Gleichseitiges Dreieck (120°)

Tetraeder (109°)

Trigonale Bipyramide > Quadratische Pyramide
= Oktaeder (90°)

Fiinf Liganden
Sechs Liganden

o Abb. 1.55 zeigt die Koordinationspolyeder einiger Fluoride mit penta-, hexa- und
heptakoordiniertem Zentralatom.

Besitzt das Zentralatom bei gleichen Liganden neben bindenden auch freie Elektronen-
paare, so werden die idealen geometrischen Anordnungen infolge unterschiedlicher Raum-
beanspruchung verzerrt.

Nichtbindende Elektronenpaare (n-Elektronenpaare) sind diffuser und nehmen
daher mehr Platz in Anspruch als bindende Elektronenpaare. Fiir die Starke der
AbstofBung gilt folgende Reihenfolge:

Freies Elektronenpaar <—— freies Elektronenpaar >

Freies Elektronenpaar <——> bindendes Elektronenpaar >
Bindendes Elektronenpaar <—= bindendes Elektronenpaar



1.4.2 Prinzipien der VB-Methode (Valence Bond-Theorie)

Cl Cl

@ [od-Atom

e Elektron

Cl Cl

o Abb.1.56 Mdogliche Anordnung der bindenden und freien Elektronenpaare
im [ICl4]~ -Komplex

o0 Abb. 1.56 zeigt den Einfluss der freien Elektronenpaare auf die quadratisch-planare
Anordnung der vier Chloratome im [ICly]-Komplex, und in e Abb. 1.57 sind die
Strukturen einiger Polyfluoride mit nichtbindenden Elektronenpaaren dargestellt.
Wie oAbb. 1.58 dokumentiert, verursacht bei gleicher Konfiguration die gréfere
Abstofungskraft freier Elektronenpaare auch eine Verkleinerung der idealen Bin-
dungswinkel vom Methan, tiber Ammoniak zum Wasser hin [vgl. MC-Frage Nr. 454].

Ist das Zentralatom mit Liganden unterschiedlicher Elektronegativitat verkniipft, so kommen
Winkeldeformationen dadurch zustande, dass die Raumbeanspruchung der bindenden
Elektronenpaare mit zunehmender Elektronegativitat der Liganden sinkt.

Je ,reiner* also die Atombindung ist, desto mehr Platz nimmt das bindende Elektronen-
paar ein. Die unterschiedlichen AbstoBungskrifte verschiedener bindender Elektronen-
paare haben auch zur Folge, dass bei Anwesenheit unterschiedlicher Ligandensorten die
einzelnen Liganden ganz bestimmte Positionen des Koordinationspolyeders besetzen.

Mehrfachbindungen beanspruchen mehr Raum als Einfachbindungen. Das n-Elektronenpaar
bildet jedoch zusammen mit dem o-Elektronenpaar eine abstoRende Einheit.

Verzerrtes Tetraeder T-Gestalt Lineare Gestalt Quadrat
(z.B. SE) (z.B. BrE) (z.B. XeF,) (z.B. XeE)

o Abb.1.57 Koodinationspolyeder von Fluoriden mit freien Elektronenpaaren
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o Abb.1.58 Bindungsrichtungen und freie Elektronenpaare in den Molekiilen Methan,
Ammoniak und Wasser

oTab. 1.33 gibt Auskunft iiber die Stereochemie einiger anorganischer Substanzen.

Im Gegensatz zur lonenbindung sind kovalente Bindungen gerichtet. lhre Wirkung
beschrankt sich auf die Atome, die durch gemeinsame Elektronenpaare miteinander ver-
kniipft sind. Gehen von einem Atom mehrere solcher Elektronenpaarbindungen aus, so
stellen sie sich nach einfachen geometrischen GesetzmaRigkeiten zueinander ein und fiih-
ren zu einer definierten rdumlichen Anordnung der Atome (Konfiguration). Hierbei muss
man aber zwischen der Hybridisierung des jeweiligen Zentralatoms (Spalte 2, @Tab. 1.33)
und dem Bau des Molekiils (Spalte &4, mTab. 1.33) unterscheiden. Letzterer wird durch die
Anzahl der Liganden und die Lage ihrer Atomkerne bestimmt.

Das bisher Ausgefiihrte soll an den nachfolgenden Beispielen nochmals erldutert wer-
den:

Zwei Elektronenpaare: Zwei von einem Zentralatom ausgehende Elektronenpaar-
bindungen (sp-Hybride) ergeben eine lineare Struktur (Bindungswinkel 180°). Bei
dieser Anordnung haben die bindenden Elektronenpaare den groftmoglichen
Abstand voneinander.

Mehrfachbindungen verursachen keine Anderung der Molekiilgeometrie, so dass
Molekiile wie Kohlendioxid [O=C=0], Allen [H,C=C=CH,], Keten [H,C=C=0], das
Nitril-Kation [(O=N=0)"*] oder Cyanwasserstoff (Blausiure) [H-C=N] und Ethin
(Acetylen) [HC=CH] ebenfalls eine lineare Struktur besitzen [vgl. MC-Fragen Nr.
419-427,435, 436].

Drei Elektronenpaare: o Abb. 1.59 zeigt einige Beispiele von Molekiilen der allge-
meinen Formel ZL;. Drei von einem Zentralatom ausgehende bindende Elektronen-
paare, wie sie im Bortrifluorid [BF;] vorliegen, weisen in die Ecken eines gleichseiti-
gen Dreiecks. Die Molekiile besitzen somit eine trigonal-planare Struktur mit einem
Bindungswinkel von 120° [vgl. MC-Fragen Nr. 413, 428, 430, 445)].



1.4.2 Prinzipien der VB-Methode (Valence Bond-Theorie)

o Tab.1.33 Molekiilgestalt von Verbindungen des Typs ZL,, Z13, Z1L,, ZLs, ZLs und ZL, (die

jeweiligen Zentralatome sind fett gedruckt)
[Z = Zentralatom, L = Ligand, X = Halogenatom, : = freies Elektronenpaar]

Summe | Anordnung Ver- Anordnung | Beispiele
der o-, | der Elektro- bin- der Liganden
m-und | nenpaare dungs-
n-Elek- typ
tronen-
paare
2 Linear (sp) 7L, Linear BO3, CO,,NO3, N,0, Hg,Cl,,
HgCl,, HCN,NC-CN,HC=CH,
HN;, N3, BeCl,, Komplexe des Ag
3 Trigonal-planar | Z14 Trigonal- BX3, B(OH);,NO,X, HNO3,NOg3,
(sp?) planar CO% HCO3,H,CO;, COX,, SO;
ZL, Gewinkelt SnX,, PbX,, ON-X,NO3, 03, SO,
4 Tetraedrisch 71, Tetraedrisch | XeOy, P, (weiler Phosphor),
(Sp3) (d3S) H3PO43 H3P037 POXS? H3P023
Quadratisch Ni(CO),
(dsp) Quadra- Komplexe des Pt, Pd, Ni und Cu
tisch-
planar
ZL; Trigonal- CH3,NH;, H;0%, PX;3,80X,,S0%,
pyramidal H,S03, C103, XeO3, NH,OH,
H,N-NH,, NX3
ZL, Gewinkelt NH;, H,0, H,F*, §X,, ClO3,
Xe02
5 Trigonal-bipy- | ZLs Trigonal- PXs, SbX5, SOF,, XeOsF,,
ramidal bipyramidal | Fe(CO)s
(sp’d) (dsp®) | .zL, | Verzerrt SbX;, SX,, SeX,, TeX,;, XeO,F,
tetraedrisch
Z1; | T-formig XeF;, XeOF,, VO,
:ZL, | Linear ICl5, IBrCL I3, XeF,
6 Tetragonal- Z1¢ Oktaedrisch | AIFZ, SiFz-, PXg, SF,, SeF, IOFs,
bipyramidal XeO,F,, Komplexe des Fe und Co
(sp’d®) (d°sp) | .z, | Quadratisch- | SbFZ-, SFs, BrFs, IFs, XeOF,
pyramidal
:ZL; | Quadra- BrF;, ICl;, XeF,
tisch-planar
7 Pentagonal- 71, Pentagonal- | IF;, XeOFg
bipyramidal bipyramidal
(sp’d?) :ZL¢ | Verzerrt SbBr?, IF:, XeFj
oktaedrisch
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) Y Y,

—F 0 N
/ _ / _—
F § 0 116,80\0 Cl 116<N0
Planar BF, Gewinkelt O, Gewinkelt NOC1

S S N N
PN PN BN
0 /1 20°\o 1 9,5\°o 0" 120" 04 15,4°\ 0
Planar SO, Gewinkelt SO, Planar NO; Gewinkelt NO,

o Abb.1.59 Trigonal-planar- und gewinkelt-gebaute Molekiile

Auch hier bleibt, abgesehen von einer Anderung der Bindungswinkel, die trigonal-
planare Struktur erhalten, wenn im Molekiil statt einer Einfachbindung eine Doppel-
bindung vorhanden ist. Beispiele hierfiir sind Formaldehyd [H,C=O], Phosgen
[CL,C=0], Harnstoff [(H,N),C=0], Schwefeltrioxid [SO;] sowie das Nitrat-[NO3] und
Carbonat-Ion [CO% | bzw. das Hydrogencarbonat-Ion [HCO3] und Ethen (Ethylen)
[H,C=CHj,] [vgl. MC-Fragen Nr. 428-432, 443].

Enthilt ein Molekiil (mit oder ohne Doppelbindung) anstelle eines Liganden ein
freies Elektronenpaar, wie im Falle von Schwefeldioxid [SO,], Nitrosylchlorid [O=N-Cl],
Zinn(II)-chlorid [SnCl,], Ozon [O;] oder des Nitrit-Ions [NO3], so wird aus der trigo-
nal-planaren Molekiilgestalt eine gewinkelte Anordnung der Atome, weil die Struktur
eines Molekiils nur durch die Lage der Atome beschrieben wird [vgl. MC-Fragen Nr.
421, 425, 440].

Vier Elektronenpaare: Wie o Abb. 1.60 veranschaulicht, ordnen sich vier von einem
Zentralatom ausgehende bindende Elektronenpaare tetraedrisch um ein Zentralatom
an, weil der gegenseitige Abstand von vier Liganden in der Tetraederstruktur der

H//JrL\H F/'L O Q

~r Fp HT/PNy

H" 109,5° F 109,5° F 102,1° H  107°
Tetraedrisch NH Tetraedrisch BF; Pyramidal NF; Pyramidal H3O+
cl—P *F NC
a H Ja H / G
Cl" 100,1° H™ 104,50 H 50
Pyramidal PCl; Gewinkelt FH, Gewinkelt NH;

o Abb.1.60 Molekiile mit Einfachbindung und tetraedrischer, pyramidaler bzw. gewin-
kelter Struktur



1.4.2 Prinzipien der VB-Methode (Valence Bond-Theorie)

groBtmogliche ist. Die Molekiile konnen mit der Annahme einer sp3-Hybridisierung
des Zentralatoms (Bindungswinkel 109,5°) beschrieben werden. Beispiele fiir Mole-
kiile mit tetraedrischer Konfiguration sind Methan [ CH,|, Kohlenstofftetrahalogenide
[CX,;], Ammonium- [NH,'], Tetrafluoroborat- [BF, ], Tetrahydroxoborat- [B(OH)]
und Tetrafluoroberyllat-Ionen [BeF7 ] oder Siliciumtetrachlorid [SiCl,] [vgl. MC-Fra-
gen Nr. 412, 432, 433, 439].

Ist eines der vier Elektronenpaare ein freies Elektronenpaar wie z. B. im Methyl-
Anion [CH3], Ammoniak [NH;], Stickstoff- [NX;] und Phosphortrihalogeniden [PX;]
oder im Hydroxonium-Ion [H;O"], wird aus dem Tetraeder eine trigonale Pyramide,
da die vierte Tetraederecke ligandenfrei (unbesetzt) bleibt. Hierbei steht das Zentral-
atom an der Spitze einer Pyramide mit dreieckiger Basisfliche. Der Bindungswinkel
wird kleiner sein als der Tetraederwinkel, weil das nichtbindende Elektronenpaar, das
nur der Anziehung eines positiven Atomkerns ausgesetzt und somit volumindser ist,
stiarkere AbstoBBungskréfte ausiibt als die bindenden Elektronenpaare, die unter dem
Einfluss von zwei positiven Atomkernen stehen und daher weniger diffus sind. Die
Abnahme des Bindungswinkels vom Ammeoniak [NH;] (106,8°) zum Stickstofftrifluo-
rid [NF;] (102,1°) ist erkldrbar mit der starkeren Polarisierung der N-F-Bindung [vgl.
MC-Fragen Nr. 428, 444,1529].

Im Wasser [H,O] oder Amid-Ion [NH;] mit zwei freien Elektronenpaaren [zwei
unbesetzten Tetraecderecken] liegen schlieBlich gewinkelte Molekiile in der Geometrie
eines gleichschenkligen Dreiecks vor. Bei zwei Liganden und zwei freien Elektronen-
paaren betréagt der Tetraederwinkel etwa 104,5°.

Da die o- und die n-Bindung einer Doppelbindung zusammen eine ,,absto3ende®
Einheit bilden, sind — wie dies 0 Abb. 1.61 veranschaulicht — auch Molekiile wie Sulfu-
rylchlorid [SO,Cl,], Phosphoroxidchlorid [POCI;] sowie das Sulfat- [SO7] und das
Perchlorat-Ion [ClOg] tetraedrisch gebaut [vgl. MC-Fragen Nr. 410, 411].

Hingegen besitzt das Zentralatom im Chlor(VI)-oxid [ClOs], in der Chlorsiure
[HCIO3] und im Chlorat-Ion [ClO3] ein freies Elektronenpaar, was zu einer pyramida-
len Struktur fiihrt. Im Chlorit-Ion [ClO3] mit zwei freien Elektronenpaaren sind zwei

LD 8
Cl ‘0—«(1 0 l—

0
0/109,50 %06,7" 0 0/1 1(?

Tetraedrisch C10; Pyramidal C10; Gewinkelt C10;
I
- —S — S
Cl /P ~(] Cl / \O "0 /
Cl 103,5° cl 96,6°
Tetraedrisch POCl, Tetraedrisch SO,Cl, Tetraedrlsch SO4

o Abb.1.61 Molekiile mit Doppelbindung und tetraedrischer, pyramidaler bzw. gewin-
kelter Struktur
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PF5 SF4 C1F3 XCFZ

o Abb.1.62 Molekiile mit fiinf bindenden und nichtbindenden Elektronenpaaren
[ o = Zentralatom, @ = F-Atom, : = freies Elektronenpaar|

Ecken des Tetraeders ligandenfrei, sodass das Molekiil gewinkelt gebaut ist [vgl. MC-
Fragen Nr. 387, 436].

Fiinf Elektronenpaare: In Phosphorpentahalogeniden [PX;] ordnen sich die Ligan-
den um ein Zentralatom zu einer trigonalen Bipyramide. Die y-Funktionen von fiinf
gleichwertigen Elektronen konnen durch Hybridisierung von einem s-, drei p- und
einem d-AO gebildet werden (sp*d-Hybridorbital). In der trigonalen Bipyramide sind
die fiinf Positionen nicht dquivalent. Die in der Ebene liegenden drei dquatorialen
Liganden schliefen einen Winkel von 120° ein, die beiden axialen Liganden an den
Spitzen der Bipyramide bilden mit der Aquatorebene einen Winkel von 90° [vgl. MC-
Fragen Nr. 408, 438].

Auf die trigonale Bipyramide als Koordinationspolyeder lassen sich auch Molekiile
wie Schwefeltetrafluorid [SF,], Chlortrifluorid [CIF;] oder Xenondifluorid [XeF,]
(0 Abb. 1.62) zurtickfithren. Damit erklédrbar ist auch der deformierte Tetraeder des SF,
(4 Liganden + 1 freies Elektronenpaar), die T-Gestalt des CIF; (3 Liganden + 2 freie
Elektronenpaare) sowie die lineare Struktur des XeF, (2 Liganden + 3 freie Elektro-
nenpaare). Dies riihrt daher, dass in einer trigonalen Bipyramide freie Elektronen-
paare vorzugsweise dquatoriale Positionen einnehmen.

Sechs Elektronenpaare: Ein Zentralatom wird von sechs Liganden oktaedrisch
umgeben. Beispiele hierfiir sind Schwefelhexafluorid [SFs] und das Hexafluoroalumi-
nat-Ion [AIFZ]. Sechs gleichwertige y-Funktionen entsprechen einer Kombination
eines s-, dreier p- und zweier d-AO (sp*d>-Hybridorbital).

Wie o Abb. 1.63 zeigt, enthalten auch Brompentafluorid [BrFs], Xenontetrafluorid
[XeF,4] oder das Iodtetrachlorid-Anion [ICl;] sechs Paare an bindenden und nichtbin-
denden Elektronen. Sie besitzen jedoch aufgrund freier Elektronenpaare die Gestalt

SF6 BI'F5 XCF4 IF7
o Abb.1.63 Molekiile mit sechs bzw. sieben bindenden und nichtbindenden Elektronen-
paaren [ © = Zentralatom, e = F-Atom, : = freies Elektronenpaar]



1.4.3 Bindungsordnung, Bindungsparameter

einer tetragonalen Pyramide [5 bindende + 1 freies Elektronenpaar] bzw. sind planar-
quadratisch [4 bindende + 2 freie Elektronenpaare] gebaut.

Sieben Elektronenpaare: Sicben Liganden wie z.B.im Iodheptafluorid [IF;] ordnen
sich um ein Zentralatom pentagonal-bipyramidal an. Bei sechs Liganden und einem
freien Elektronenpaar resultiert hieraus eine verzerrt-oktaedrische Struktur.

143 Bindungsordnung, Bindungsparameter

1.4.3.1  Bindigkeit (Bindungsgrad)

Die Anzahl der effektiven Bindungen, die ein bestimmtes Atom eingehen kann, heif3t
Bindungsgrad oder Bindungsordnung. Die Bindungsordnung entspricht in den
Valenzstrich-Formeln der Zahl der Bindungsstriche (Zahl der bindenden Elektronen-
paare), wihrend sie in der MO-Theorie als die Hilfte der Differenz aus der Anzahl
der bindenden Elektronen minus der Zahl der antibindenden Elektronen definiert ist
[siche » Kap. 1.4.4 und MC-Fragen Nr. 300, 453, 454].

Bindungsordnung = 1/2 (Zahl der bindenden Elektronen -
Zahl der antibindenden Elektronen)

Die Bindigkeit wird in erster Linie durch die Zahl der einfach besetzten AO
bestimmt. In manchen Fillen ist dabei vor der Bindungsbildung eine Uberfiihrung in
einen energiereicheren Valenzzustand mit anschlieender Hybridisierung notwendig.

Fiir Wasserstoff und die Elemente der 2. Periode ergeben sich folgende Bindungs-
grade (in Klammern gesetzt wurden die einfach besetzten AO):

H1(s)
Lil(s) - Be 2 (sp) - B 3 (sp?) - C4(p)
N3 (an Py» pz] - 02 (pp pz) - F1 (pz)

Gewisse Atome mit freiem Elektronenpaar (N, P, O, S) konnen auch dadurch Bindun-
gen eingehen, dass sie einem Bindungspartner zwei Elektronen zur Verfiigung stellen.
Daraus resultiert eine Vierbindigkeit des Stickstoffs im Ammonium-Ion [NH,'], wihrend
der Sauerstoff im Hydroxonium-Ion [H;O"] dreibindig ist [vgl. MC-Frage Nr. 455].

Bei den Elementen der 3.Periode (P, S, Cl) enthilt die Valenzschale auch d-Orbi-
tale, sodass s-, p- und d-AO hybridisiert werden konnen. Man findet daher oft Bin-
dungsgrade von grofer als 4.

1.4.3.2 Bindungslangen
Die Bindungsliinge ist der lineare Abstand zwischen den Schwerpunkten zweier kova-
lent gebundener Atome. Sie ist abhéngig von:

® der Grifie (den Radien) der gebundenen Atome,
® der Bindungsordnung und
® der Polaritit der Bindung.

Generell nimmt die Lange einer kovalenten Bindung mit zunehmender Bindungsord-
nung ab. Doppelbindungen und Dreifachbindungen sind kiirzer als Einfachbindun-
gen. Bei gleicher Bindungsordnung nimmt die Bindungsldnge [A-X] mit steigendem
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