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H
Wasserstoff

Lanthanoide

Actinoide

1,00794
1s1

−1, 0, 1
0,000 (1)
2,20
0,0899

1

6,941
[He] 2s1

1
−3,040 (1)
0,98
0,534

3

9,012182
[He] 2s2

2
−1,847 (2)
1,57
1,848

4

22,989768
[Ne] 3s1

1
−2,714 (1)
0,93
0,968

11

649,50
1090

Mg
Magnesium

24,3050
[Ne] 3s2

2
−2,372 (2)
1,31
1,738

12

39,0983
[Ar] 4s1

1
−2,931 (1)
0,82
0,856

19

842
1484

Ca
Calcium

40,078
[Ar] 4s2

2
−2,868 (2)
1,00
1,55

20

39,31
688

Rb
Rubidium

85,4678
[Kr] 5s1

1
−2,98 (1)
0,82
1,532

37

777
1382

Sr
Strontium

87,62
[Kr] 5s2

2
−2,899 (2)
0,95
2,63

38

28,44
671

Cs
Caesium

132,90543
[Xe] 6s1

1
−3,026 (1)
0,79
1,90

55

727
1897

Ba
Barium

137,327
[Xe] 6s2

2
−2,912 (2)
0,89
3,62

56

27,0
677

Fr
Francium

223,0197
[Rn] 7s1

1
−2,92 (1)
0,70

87

700
1737

Ra
Radium

226,0254
[Rn] 7s2

2
−2,916 (2)
0,90
5,50

88

1541
2830

Sc
Scandium

44,955910
[Ar] 3d1 4s2

3
−2,077 (3)
1,36
2,985

21

1526
3336

Y
Yttrium

88,90585
[Kr] 4d1 5s2

3
−2,372 (3)
1,22
4,472

39

1668
3287

Ti
Titan

47,867
[Ar] 3d2 4s2

2, 3, 4
−1,63 (2)
1,54
4,50

22

1855
4409

Zr
Zirconium

91,224
[Kr] 4d2 5s2

4, 2
−1,553 (4)
1,33
6,501

40

2233
4603

Hf
Hafnium

178,49
[Xe] 4f14 5d2 6s2

4
−1,505 (4)
1,30
13,28

72

Rf
Rutherfordium

261,1087
[Rn] 5f14 6d2 7s2

104 

La–Lu
57 bis 71

Ac–Lr
89 bis 103

1910
3407

V
Vanadium

50,9415
[Ar] 3d3 4s2

2, 3, 4, 5
–1,175 (2)
1,63
6,11

23

2477
4744

Nb
Niob

92,90638
[Kr] 4d4 5s1

3, 5
−1,099 (3)
1,60
8,57

41

3017
5458

Ta
Tantal

180,9479
[Xe] 4f14 5d3 6s2

3, 5
−0,750 (5)
1,50
16,65 

73

Db
Dubnium

262,1138
[Rn] 5f14 6d3 7s2

105

1907
2671

Cr
Chrom

51,9961
[Ar] 3d5 4s1

2, 3, 6
–0,744 (3)
1,66
7,14

24

2623
4639

Mo
Molybdän

95,94
[Kr] 4d5 5s1

2, 3, 4, 5, 6
−0,200 (3)
2,16
10,28

42

3422
5555

W
Wolfram

183,84
[Xe] 4f14 5d4 6s2

0, 2, 3, 4, 5, 6
−1,074 (4)
2,36
19,26

74

Sg
Seaborgium

263,1182
[Rn] 5f14 6d4 7s2

106

1246
2061

Mn
Mangan

54,938049
[Ar] 3d5 4s2

–1, 0, 1, 2, 3, 4, 6, 7
−1,185 (2)
1,55
7,43

25

2157
4265

Tc
Technetium

98,9072
[Kr] 4d6 5s1

7
+0,272 (4)
1,90
11,49

43

3186
5596

Re
Rhenium

186,207
[Xe] 4f14 5d5 6s2

–1, 2, 4, 6, 7
−0,251 (4)
1,90
21,03

75

Bh
Bohrium

262,1229
[Rn] 5f14 6d5 7s2

107

1538
2861

Fe
Eisen

55,845
[Ar] 3d6 4s2

2, 3, 6
−0,447 (2)
1,83
7,874

26

2334
4150

Ru
Ruthenium

101,07
[Kr] 4d7 5s1

–2,0,2,3, 4, 6, 8
+0,455 (2)
2,20
12,37

44

ca. 3130
ca. 5000

Os
Osmium

190,23
[Xe] 4f14 5d6 6s2

−2, 0, 2, 3, 4, 6, 8
+0,85 (8)
2,20
22,59

76

Hs
Hassium

265
[Rn] 5f14 6d6 7s2

108

1495
2927

Co
Cobalt

58,93320
[Ar] 3d7 4s2

–1, 0, 2, 3
−0,277 (2)
1,88
8,90

27

1964
3695

Rh
Rhodium

102,90550
[Kr] 4d8 5s1

0, 1, 2, 3, 4, 5
+0,758 (3)
2,28
12,38

45

2466
4428

Ir
Iridium

192,217
[Xe] 4f14 5d7 6s2

−1, 0, 1, 2, 3, 4, 6
+1,156 (3)
2,20
22,56

77

Mt
Meitnerium

268
[Rn] 5f14 6d7 7s2

109

920
3464

La
Lanthan

138,9055
[Xe] 5d1 6s2

3
−2,38 (3)
1,10
6,17

57

798
3364

Ce
Cer

140,115
[Xe] 4f2 6s2

3, 4
−2,38 (3)
1,12
6,773

58

935
3290

Pr
Praseodym

140,90765
[Xe] 4f3 6s2

3, 4
−2,35 (3)
1,13
6,475

59

1024
3100

Nd
Neodym

144,24
[Xe] 4f4 6s2

3, 4
−2,431 (3)
1,14
7,003

60

1100
3000

Pm
Promethium

144,9127
[Xe] 4f5 6s2

3
−2,29 (3)

7,220

61

1072
1803

Sm
Samarium

150,36
[Xe] 4f6 6s2

2, 3
–2,30 (3)
1,17
7,536

62

826
1527

Eu
Europium

151,965
[Xe] 4f7 6s2

2, 3
–2,407 (3)

5,245

63

1050
3300

Ac
Actinium

227,0278
[Rn] 6d1 7s2

3
−2,13 (3)
1,10
10,07

89

1750
4788

Th
Thorium

232,0381
[Rn] 6d2 7s2

4
–1,899 (4)
1,30
11,724

90

1568

Pa
Protactinium

231,03588
[Rn] 5f2 6d1 7s2

4, 5
–1,49 (3)
1,50
15,37

91

1135
4131

U
Uran

238,0289
[Rn] 5f 3 6d1 7s2

3, 4, 5, 6
−1,798 (3)
1,38
19,16

92

639
3902

Np
Neptunium

237,0482
[Rn] 5f 4 6d1 7s2

3, 4, 5, 6
−1,856 (3)
1,36
20,45

93

639,4
3230

Pu
Plutonium

244,0642
[Rn] 5f6 7s2

3, 4, 5, 6
−2,031 (3)
1,28
19,816

94

1176
2607

Am
Americium

243,06138
[Rn] 5f7 7s2

2, 3, 4, 5, 6
−2,070 (3)
1,30
13,67

95

180,54
1342

Li
Lithium

1287
2471

Be
Beryllium

97,80
883

Na
Natrium

63,38
759

K
Kalium

◀
Pe

ri
od

en

35,4527
[Ne] 3s2 3p5

–1, 1, 3, 5, 7
+1,358 (1)
3,16
2,90

17

−101,50
−34,04

Cl
Chlor

Elementsymb
Li feste Elem
Br flüssige El
Cl gasförmig
Po radioaktiv
Rf künstliche
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-272,2
-268,93

He
Helium

1455
2913

Ni
Nickel

58,6934
[Ar] 3d8 4s2

2, 3
−0,257 (2)
1,91
8,908

28

1554,9
2963

Pd
Palladium

106,42
[Kr] 4d10 5s0

0, 2, 4
+0,951 (2)
2,20
11,99

46

195,084
[Xe] 4f14 5d9 6s1

2, 4
+1,118 (2)
2,28
21,45

78

Ds
Darmstadtium

281
[Rn] 5f14 6d8 7s2

110

1084,62
2562

Cu
Kupfer

63,546
[Ar] 3d10 4s1

1, 2
+0,3419 (2)
1,90
8,92

29

961,78
2162

Ag
Silber

107,8682
[Kr] 4d10 5s1

1, 2, 3
+0,7996 (1)
1,93
10,49

47

1064,18
2856

Au
Gold

1768,4
3825

Pt
Platin

196,96654
[Xe] 4f14 5d10 6s1

−1, 0, 1, 2, 3, 5
+1,498 (3)
2,54
19,32

79

Rg
Röntgenium

280
[Rn] 5f14 6d10 7s1

111

419,53
907

Zn
Zink

65,39
[Ar] 3d10 4s2

2
−0,7618 (2)
1,65
7,14

30

321,07
767

Cd
Cadmium

112,411
[Kr] 4d10 5s2

2
−0,4030 (2)
1,69
8,65

48

−38,84
356,73

Hg
Quecksilber

200,59
[Xe] 4f 14 5d10 6s2

1, 2, 4
+0,8535 (2)
2,00
13,5459

80

Cn
Copernicium

277
[Rn] 5f14 6d10 7s2

112

29,77
2204

Ga
Gallium

69,723
[Ar] 3d10 4s2 4p1

3
−0,549 (3)
1,81
5,904

31

156,5985
2072

In
Indium

114,818
[Kr] 4d10 5s2 5p1

1, 2, 3
−0,3382 (3)
1,78
7,31 

49

304
1473

Tl
Thallium

204,3833
[Xe] 4f14 5d10 6s2 6p1

1, 3
−0,3363 (1)
1,62
11,85

81

Nh
Nihonium

287
[Rn] 5f14 6d10 7s2 7p1

113

938,25
2833

Ge
Germanium

72,61
[Ar] 3d10 4s2 4p2

2, 4
-0,150 (4)
2,01
5,323

32

231,93
2620

Sn
Zinn

118,710
[Kr] 4d10 5s2 5p2

2, 4
−0,1375 (2)
1,96
7,265

50

327,5
1749

Pb
Blei

207,20
[Xe] 4f14 5d10 6s2 6p2

2, 4
−0,1262 (2)
2,33
11,342

82

Fl
Flerovium

289
[Rn] 5f14 6d10 7s2 7p2

114

817 (36bar)
603 (Subl.)

As
Arsen

74,92159
[Ar] 3d10 4s2 4p3

−3, 3, 5
+0,560 (3)
2,18
5,72

33

630,63
1587

Sb
Antimon

121,757
[Kr] 4d10 5s2 5p3

−3, 3, 5
+0,152 (3)
2,05
6,697

51

271,4
1564

Bi
Bismut

208,98037
[Xe] 4f 14 5d10 6s2 6p3

3, 5
+0,317 (3)
2,02
9,78

83

Mc
Moscovium

288
[Rn] 5f 14 6d10 7s2 7p3

115

220,5
684,9

Se
Selen

78,96
[Ar] 3d10 4s2 4p4

–2, 4, 6
−0,924 (2)
2,55
4,819

34

449,51
988

Te
Tellur

127,60
[Kr] 4d10 5s2 5p4

−2, 4, 6
−1,143 (2)
2,10
6,24

52

254
962

Po
Polonium

209,982
[Xe] 4f 14 5d10 6s2 6p4

2, 4, 6
+0,37 (2)
2,00
9,196

84

Lv
Livermorium

293
[Rn] 5f 14 6d10 7s2 7p4

116

−7,25
58,8

Br
Brom

79,904
[Ar] 3d10 4s2 4p5

–1, 1, 3, 5, 7
+1,065 (1)
2,96
3,12

35

113,60
184,35

I
Iod

126,90447
[Kr] 4d10 5s2 5p5

–1, 1, 3, 5, 7
+0,536 (2)
2,66
4,94

53

302

At
Astat

209,9871
[Xe] 4f 14 5d10 6s2 6p5

–1, 1, 3, 5, 7

2,20

85

Ts
Tennessine

292
[Rn] 5f 14 6d10 7s2 7p5

117

1312
3250

Gd
Gadolinium

157,25
[Xe] 4f7 5d1 6s2

2, 3
–2,29 (3)
1,20
7,886

64

1356
3230

Tb
Terbium

158,92534
[Xe] 4f9 6s2

3, 4
–2,30 (3)

8,253

65

1407
2567

Dy
Dysprosium

162,50
[Xe] 4f 10 6s2

3
−2,29 (3)
1,22
8,559

66

1461
2720

Ho
Holmium

164,93032
[Xe] 4f11 6s2

3
−2,33 (3)
1,23
8,78

67

1529
2868

Er
Erbium

167,26
[Xe] 4f 12 6s2

3
−2,31 (3)
1,24
9,045

68

1545
1950

Tm
Thulium

168,93421
[Xe] 4f 13 6s2

2, 3, 4
−2,31 (3)
1,25
9,318

69

824
1196

Yb
Ytterbium

173,04
[Xe] 4f 14 6s2

2, 3
−2,22 (3)

6,973

70

1652
3402

Lu
Lutetium

174,967
[Xe] 4f 14 5d1 6s2

3
−2,30 (3)
1,27
9,84

71

1340
3110

Cm
Curium

247,0703
[Rn] 5f7 6d1 7s2

3, 4
−2,060 (3)
1,30
13,51 

96

986

Bk
Berkelium

247,0703
[Rn] 5f 9 7s2

3, 4
−1,970 (3)
1,30
14,78

97

900

Cf
Californium

251,0796
[Rn] 5f 10 7s2

3, 4
−2,010 (3)
1,30
15,1

98

860
996

Es
Einsteinium

252,0829
[Rn] 5f 11 7s2

2, 3
–1,98 (3)
1,3
8,84

99 Fm
Fermium

257,0915
[Rn] 5f 12 7s2

2, 3
−1,950 (3)
1,3

100 Md
Mendelevium

258,0986
[Rn] 5f 13 7s2

2, 3
–1,660 (3)
1,3

101 No
Nobelium

259,1009
[Rn] 5f 14 7s2

2, 3
–1,780 (3)
1,3

102 Lr
Lawrencium

260,1053
[Rn] 5f 14 6d1 7s2

3
–2,060 (3)

103

−157,36
−153,22

Kr
Krypton

83,798
[Ar] 3d10 4s2 4p6

2

3,0
3,7491

36

−111,7
−108,0

Xe
Xenon

131,293
[Kr] 4d10 5s2 5p6

2, 4, 6

2,6
5,8982

54

−71,0
−61,8

Rn
Radon

222,0176
[Xe] 4f14 5d10 6s2 6p6

2

2,2
9,73

86

26,981539
[Ne] 3s2 3p1

3
−1,662 (3)
1,61
2,70

13

3642 (Subl.)

C
Kohlenstoff

12,011
[He] 2s2 2p2

−4,–3,–2,–1,0,1,2,3,4

2,55
3,51

6

10,811
[He] 2s2 2p1

3

2,04
2,460

5

28,0855
[Ne] 3s2 3p2

−4, (2), 4

1,90
2,336

14

14,00674
[He] 2s2 2p3

−3,–2,–1,1,2,3,4,5

3,04
1,25

7

30,973762
[Ne] 3s2 3p3

–3, –2, 1, 3, 5

2,19
1,82

15

15,9994
[He] 2s2 2p4

−2, −1, 1, 2
+1,229 (4)
3,44
1,429 

8

115,21
444,62

S
Schwefel

32,066
[Ne] 3s2 3p4

–2,–1,0,2,3,4,5,6
−0,48 (2)
2,58
2,07

16

18,998403
[He] 2s2 2p5

−1
+2,87 (1)
4,00
1,6965

9

35,4527
[Ne] 3s2 3p5

–1, 1, 3, 5, 7
+1,358 (1)
3,16
2,90

17

−248,59
−246,08

Ne
Neon

20,1797
[He] 2s2 2p6

0,90

10

−189,3
−185,8

Ar
Argon

39,948
[Ne] 3s2 3p6

1,784

18

Og
Oganesson

294
[Rn] 5f 14 6d10 7s2 7p6

118

4,002602
1s2

2,20
0,1785 

2

2075
3927

B
Bor

−210,01
−195,81

N
Stickstoff

−218,79
−182,95

O
Sauerstoff

−219,62
−188,12

F
Fluor

660,32
2519

Al
Aluminium

1410
2355

Si
Silicium

44,1
281

P
Phosphor

−101,50
−34,04

Cl
Chlor

ol
 ente

emente (20°C)
e Elemente
e Elemente

e Elemente 

 

t 
n °C) 

otential 
zahl (n) der Elektronen für:
– E(f) (Metalle)
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+
+ne–

–
 E(f) +n/2 H₂O 
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V

Vorwort

Nun erscheint die Anorganische Chemie I schon in der . Auflage, und Autor und Verlag
haben die Gelegenheitwieder genutzt, um das Buchmoderner zu gestalten und strukturell
sowie inhaltlich den sich ständig verändernden Anforderungen anzupassen.

Der vorliegende Band I – der „Rote Jander/Blasius“ – behandelt neben demBasiswissen
der Allgemeinen und Anorganischen Chemie die im Rahmen eines Grundpraktikums
in Qualitativer Analyse durchzuführenden Experimente, wogegen Band II – der „Blaue
Jander/Blasius“ –Anleitungen für die Quantitative Analyse und einen Präparativen Teil
für die Synthese von Verbindungen enthält.

In Inhalt und Umfang entspricht der Theorieteil A in Band I dem Inhalt einer Grund-
vorlesung. Ergänzungen zur vorherigen Auflage sind insbesondere auf dem Gebiet der
Kolloidchemie, im BereichderNanomaterialien sowie beimThema „ChemischeBindung“
zu finden.

In Teil B findet der Leser in kurzen Monographien Informationen über Vorkommen,
Darstellung, Bedeutung und allgemeine Eigenschaften der einzelnen Elemente bzw. Io-
nen, gefolgt von der Beschreibung der Einzelnachweise. Diese sind nun unabhängig vom
jeweiligen Element durchgängig von – durchnummeriert, um eine eindeutige Zuord-
nung innerhalb des Buches sowie eine schnellere Orientierung zu erreichen. Dieselben
Nummern finden sich auch im Übersichts-Trennungsgang auf dem „Taschenfalter“. Die
Gruppenfällungen und die detaillierte Beschreibung der einzelnen Trennungsgänge sind
im Kapitel „Kationennachweise – Systematik und Trennungsgänge“ erläutert.

Neu in dieser Auflage sind Übungsaufgaben zu den Trennungsgängen. Die Lösungen
dazu befinden sich im Anhang des Buches.

REACH- und CLP-Verordnung mit den geltenden Kennzeichnungen für Gefahrstoffe
sind weiterhin im Buch enthalten. Für weiterführende Tabellenwerke, etwa der H- und
P-Sätze zur Gefahrstoffkennzeichnung, sind Internetquellen angegeben. Für die „Erste
Hilfe bei Unfällen“ sei auf die in jedem Praktikum ausliegenden Poster und Schriftsätze
der Unfallversicherer hingewiesen.

Diese Auflage enthält eine neue Spektraltafel, die mir dankenswerter Weise von Dr.
Florian Morsbach übersandt wurde. Mein herzlicher Dank für die Erstellung und Über-
lassung neuer Bilder gilt ebenfalls Herrn Dr. Jochen Glaser, Universität Tübingen.

Sehr herzlich danke ich auch meinen Leserinnen und Lesern für Hinweise auf Fehler
und Unstimmigkeiten, die mich nach dem Erscheinen der . Auflage erreicht haben.
Weiterer Dank geht an die Kolleginnen und Kollegen, die mich auf einem ersten von der
Gesellschaft Deutscher Chemiker (GDCh) unterstützten Vernetzungstreffen der Prakti-
kumsleiter für Anorganische Chemie auf mögliche Ergänzungen hingewiesen haben.
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GroßerDank gebührt FrauDr. Gabriele Lauser für dieModernisierung der Sprache und
die notwendigen Bearbeitungen undKorrekturen in dieserAuflage. Extra erwähnt werden
muss die vorbildliche Zusammenarbeit mit dem Verlag, insbesondere mit Herrn Dr. Tim
Kersebohm, der für die Neugestaltung und Umstrukturierung sowie für die Erstellung
neuer Abbildungen die notwendigen Voraussetzungen schuf.

Autor und Verlag hoffen, dass das Werk in seiner neuen, klaren Gliederung für alle
Studierenden ein hilfreicher Begleiterdurch die naturwissenschaftlichen Studiengänge ist.

Tübingen, im Herbst  Eberhard Schweda
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Zur Geschichte des „Jander/Blasius“

Die Erstauflagen beider Lehrbücher unter diesem Namen wurden von Prof. Dr. Gerhart
Jander und Dr. Hildegard Wendt herausgegeben.

Die „Einführung in das anorganisch-chemische Praktikum“ () war von den Auto-
ren vor allem für die praktische Ausbildung der Studenten des Lehramts mit Chemie als
Haupt- oder Nebenfach sowie für Studenten naturwissenschaftlicher Fächer konzipiert.
Sie umfasste von Anfang an neben einigen theoretischen Grundlagen die qualitative und
die quantitative Analyse sowie Vorschriften für das präparative Arbeiten und entwickelte
sich sehr schnell zu einem Standardwerk für die praktische Ausbildung, das in der Folge
auch an den Fachhochschulen benutzt wurde.

 ergänzten die Autoren die blaue „Einführung“ durch ein rotes „Lehrbuch der analy-
tischen und präparativen Chemie“, das sich an Studenten des Diplomstudiengangs Chemie
wandte und dementsprechend einen umfangreicheren Teil über die theoretischen Grund-
lagen enthielt.

Aufgrund seines Todes im Dezember  konnte Prof. Jander die ./. Auflage der
„Einführung“ nicht mehr fertigstellen. Sie wurde von Prof. Dr. Ewald Blasius und seinen
Mitarbeitern übernommen und erschien . Frau Dr. Wendt war zu diesem Zeitpunkt
aufgrund anderweitiger Verpflichtungen aus dem Autorenteam ausgeschieden. Prof. Bla-
sius hat die „Einführung“ in den folgenden Jahren mehrfach überarbeitet und ergänzt. So
wurden beispielsweise elektroanalytische Methoden und die quantitative Analyse techni-
scher Produkte sowie neu entwickelte Titrationen und die Gaschromatographie neu auf-
genommen.

Während der deutschen Teilung wurde der „Jander/Blasius“ auch am Ort des Stamm-
hauses des unter staatlicher Verwaltung stehenden Hirzel Verlags Leipzig gedruckt und
gelangte über vielfältige Kanäle, meistens von Buchhandlungen in der Tschechoslowakei,
als Schmuggelware in den Westen. Nach der deutschen Wiedervereinigung wurden der
Leipzigerund der StuttgarterVerlagwieder zusammengeführt, und so blieb die . Auflage
die letzte mit einem unterschiedlichen Ost-West-Erscheinungsbild.

Mitten in der Neubearbeitung eben dieser . Auflage des Lehrbuchs starb überra-
schend Prof. Blasius im August . Die Autorenschaft wurde dann ab der . Auflage von
Prof. Dr. Dr. Joachim Strähle und Prof. Dr. Eberhard Schweda (Anorganisch-chemisches
Institut der Universität Tübingen) übernommen.

In der Folgezeit änderte sich dieWahrnehmung der Chemie innerhalb der Gesellschaft,
und in den Chemiepraktika richtete sich der Fokus darauf, Reaktionen auch unter Um-
weltgesichtspunkten zu sehen und noch stärker auf giftige oder umweltbelastende Kon-
zentrationen der Stoffe hinzuweisen. Diese Sichtweise wurde auch bei den Neuauflagen
des „Jander/Blasius“ berücksichtigt und entsprechende Verbindungen durch Gefahrstoff-
symbole gekennzeichnet.

Beide Bände wurden im Laufe ihrer -jährigen Geschichte ständig aktualisiert, er-
gänzt und erweitert. Die Wissenschaft Chemie hat in diesen Jahrzehnten bahnbrechende
Fortschritte gemacht, welche natürlich stetig in die Neubearbeitungen beider Bücher ein-
geflossen sind.

Nach mehr als  Jahren unter der Leitung von Herrn Prof. Strähle, der  verstarb,
gilt der „Jander/Blasius“ als Standardwerk für die Ausbildung in chemischen Praktika an
Hochschulen.
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Abkürzungsverzeichnis

Abb. Abbildung
absol. absolut
aq. Wasser
bzw. beziehungsweise
ca. zirka
d. h. das heißt
EG Erfassungsgrenze
evtl. eventuell
f., ff. folgende
fl. flüssig
GK Grenzkonzentration
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krist. kristallisiert
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MWG Massenwirkungsgesetz
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z. B. zum Beispiel
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Chemische Bindung . . . 17

1.1 Chemische Grundgesetze – Historischer Rückblick

Als der russischeGelehrteM.Lomonossow (–) unddann der französische
Chemiker A.L. Lavoisier (–) bei ihren Untersuchungen über die Verbrennung
die Vorgänge mit der Waage quantitativ verfolgten, trat in der Chemie die messende und
quantitative Fragestellung in denVordergrund. Lomonossow und Lavoisier entdeckten un-
abhängig voneinander das Gesetz von der Erhaltung der Masse ().

. MERKE Bei allen chemischen Umsetzungen bleibt die Gesamtmasse der Reaktionsteilneh-
mer erhalten.

Aufgrund desMasse-Energie-Äquivalenz-Gesetzes E = m ⋅ c2 von Albert Einstein (–
) weiß man heute, dass das vorstehende Gesetz nur ein Grenzfall des allgemeinen
Prinzips von der Erhaltung der Energie ist.

Durch Zusammenfassung zahlreicher quantitativer Untersuchungsergebnisse for-
mulierte dann Ende des . Jahrhunderts der französische Chemiker Joseph-Louis
Proust (–) das erste chemische Grundgesetz, das Gesetz von den konstanten
Proportionen ().

. MERKE Zwei odermehrere Elemente treten in einer Verbindung stets in einem konstanten
Gewichtsverhältnis zusammen.

Das zweite chemische Grundgesetz, das Gesetz von den multiplen Proportionen ()
von John Dalton (–), stellt eine Erweiterung des ersten dar. Es berücksichtigt die
Möglichkeit, dass zwei Elementemehrere verschiedeneVerbindungen miteinander bilden
können.  fassteDalton diese Gesetze zu seinerAtomhypothese zusammen.

. MERKE Bilden zwei Elemente mehrere Verbindungen miteinander, so stehen die Ge-
wichtsverhältnisse,die die Elemente in den einzelnen Verbindungenmiteinander bilden,
im Verhältnis kleiner ganzer Zahlen.
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. MERKE Jede Materie ist aus kleinsten, nicht weiter zerlegbaren Teilchen aufgebaut, die
Atome genannt werden. Alle Atome eines chemischen Elements sind untereinander
gleich. Atome verschiedener Elemente unterscheiden sich durch ihre Masse und Größe.
Bei chemischen Reaktionen verbinden sich die Atome verschiedener Elemente in kleinen,
ganzzahligen Verhältnissen zu Verbindungen, die entweder aus kleinen Einheiten – den
Molekülen – oder ausgedehnten Verbänden wie z. B. den Salzen bestehen.

Der direkte Beweis der Atomhypothese ist heute u. a. durch die hochauflösende Elektro-
nenmikroskopie möglich, derenAuflösung imBereichder Atomdurchmesser liegt, sodass
man bei geeigneter Blickrichtung die Projektion der Atompositionen in einem Kristall
erkennen kann.

Die heute übliche Bezeichnung der Atome durch Buchstabensymbole und deren Kom-
bination zu Verbindungsformeln, in denen die Atomverhältnisse durch Indizes wiederge-
geben werden, geht auf J. J. Berzelius (–) zurück, der sie  vorschlug.

DerNachweis vonMolekülenwurde bereits  durch den italienischenPhysikerAma-
deo Avogadro (–) erbracht. Er stellte aufgrund von Untersuchungen an Gasen die
nach ihm benannte Hypothese auf.

. MERKE Gase bestehen aus Molekülen oder einzelnen Atomen. Gleiche Gasvolumina
enthalten bei gleichem Druck und gleicher Temperatur die gleiche Anzahl von Teilchen.

Erst diese Erkenntnis gestattete das Aufstellen sinnvoller Formeln und Reaktionsgleichun-
gen und damit auch die Ermittlung relativerAtommassen. Diese wurden zunächst auf den
Wasserstoff als leichtestes Atom bezogen, dessen Masse gleich 1,0000 gesetzt wurde. Da
Sauerstoffverbindungen häufiger als Wasserstoffverbindungen auftreten, wurde später die
gleich 16,0000 gesetzteMasse von Sauerstoff als Bezugsgröße gewählt. Heute beziehen sich
die relativenAtommassenauf die gleich 12,0000 gesetzteMasse des Kohlenstoffisotops C
(7Kap. .., S. ). Als Einheit für die Stoffmenge in Gramm wurde dasMol eingeführt.

. MERKE 1 Mol ist diejenige Stoffmenge, die aus genauso vielen Teilchen besteht, wie Atome
in 12,000 gdes Kohlenstoffnuklids 12C enthalten sind. Teilchen können dabei z. B. Atome,
Moleküle, Ionen oder Elektronen sein.

Die zugehörige Anzahl Teilchen wird als Avogadro’sche Zahl oder auch als Loschmidt’-
sche Zahl NA bezeichnet (NA = 6,022142 ⋅ 1023 ± 0,000001 ⋅ 1023).

Die Vielzahl der entdeckten Elemente regte die Wissenschaftler an, nach Beziehun-
gen zwischen den Elementen zu suchen. Das Endergebnis war das Periodensystem der
Elemente, das von Dimitri Mendelejeff (–) und Lothar Meyer (–) un-
abhängig voneinander im Jahr  entwickelt wurde. Als Ordnungsprinzip diente die
relative Atommasse. Sie ordneten die Elemente nach steigender Atommasse in mehrere
untereinander stehende, als Perioden bezeichnete Reihen, sodass Elementemit ähnlichen
Eigenschaften in dazu senkrechten Spalten, den Gruppen untereinander angeordnet sind
(7Kap. .).

Beim Einordnen der Elemente nach der relativen Atommasse zeigte sich jedoch, dass
in einigen Fällen Umstellungen notwendig wurden: Argon (39,948) und Kalium (39,098),
Cobalt (58,93) und Nickel (58,69) sowie Tellur (127,60) und Iod (126,90) mussten auf-
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grund ihrer chemischen Eigenschaften ausgetauscht werden. Diese und andere Beobach-
tungenwiesendarauf hin, dass dieAtommasse kein eindeutigesOrdnungsprinzip darstellt.

Die Entdeckung der Ionisation verdünnter Gase im elektrischen Feld, wobei positiv
geladene Teilchen (Kanalstrahlen, entdeckt  durch Goldstein) und negativ geladene
Teilchen sehr kleiner Masse (Kathodenstrahlen, entdeckt  durch Plücker) entstehen,
sowie vor allem die Entdeckung der Radioaktivität (Henri Becquerel, ) führten zur
Annahme, dass Atome entgegen derHypothese vonDaltonnicht unteilbar sind.Die darauf
folgenden Untersuchungen, die u. a. mit den Namen des Ehepaares Curie (Marie Curie
–; Pierre Curie –) und Ernest Rutherford (–) verknüpft sind, er-
gaben ein neues Bild vom Aufbau der Materie. So konnte z. B. Rutherford zeigen, dass
α-Strahlen, die aus Heliumkernen bestehen, feste Materie sehr leicht durchdringen, was
auf erheblichen freienRaumhinwies.Dabeiwurde nur ein sehr kleinerTeil derHeliumker-
ne stark aus der Flugrichtung abgelenkt. Vor allem auf Größe und Häufigkeit der starken
Ablenkung gründete Rutherford  das nach ihm benannte Atommodell.

1.2 Aufbau der Atome

1.2.1 Atommodell nach Rutherford
Rutherford konnte abschätzen, dass der Durchmesser der Atomkerne mit einer Größen-
ordnung von etwa 10−14 m um  Zehnerpotenzen kleiner ist als der Durchmesser der
Atome mit etwa 10−10 m. Er erkannte außerdem in den Bestandteilen der Kanalstrahlen
eines mit verdünntem Wasserstoffgas gefüllten Kanalstrahlrohrs die H-Atomkerne und
damit die gesuchten Kernbestandteile mit positiver Elementarladung und nannte sie Pro-
tonen.

. MERKE Ein Atom besteht aus einem sehr kleinen, positiv geladenen Kern, der nahezu
die gesamte Atommasse enthält, und aus einer Hülle aus negativ geladenen Elektronen,
die den Kern umkreisen. Dabei ist die elektrostatische Anziehung zwischen Kern und
Elektronen mit der Zentrifugalkraft im Gleichgewicht. Jedes Elektron trägt eine negative
Elementarladung. Im neutralen Atom entspricht die Anzahl der positiven Kernladungen
genau der Anzahl der Elektronen.

Van den Broek vermutete , dass die Anzahl Protonen in einem Atomkern, d. h.
die Kernladungszahl, der Ordnungszahl des Elements im Periodensystem entspricht.
Im selben Jahr gelang Henry Moseley (–) die experimentelle Bestimmung der
Kernladungszahlen aufgrund der charakteristischen Röntgenspektren der Elemente.
Damit konnten die chemischen Elemente genauer definiert werden:

. MERKE Unter einem chemischen Element versteht man einen Stoff, dessen Atome die
gleiche Kernladungszahl besitzen.

Das experimentell nachgewiesene Vorkommen verschieden schwerer Atome bei ein und
demselben Element (J. J. Thomson, –) und die im Vergleich zum Produkt aus
Kernladungszahl und Protonenmasse viel größere Atommasse erklärte manmit noch un-
bekannten neutralen Elementarteilchen, die schließlich  von Chadwick entdeckt und
alsNeutronen bezeichnet wurden.
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. MERKE Der Atomkern besteht aus Protonen und Neutronen. Die Protonen weisen eine
positive Elementarladung und ungefähr eine atomare Masseneinheit auf; die Neutronen
sind ungeladen und besitzen wie die Protonen ungefähr eine atomare Masseneinheit.
Die Anzahl der Protonen im Kern entspricht der Ordnungszahl des Elements. Die Anzahl
der Neutronen kann bei den einzelnen Atomen eines Elements unterschiedlich sein.
Atomarten (Nuklide) eines Elementsmit unterschiedlicher Neutronenzahl im Kern heißen
Isotope. Die natürlichen Elemente stellen in vielen Fällen ein Isotopengemisch dar.

Die Tatsache, dass die relativen Atommassennicht ganzzahlig sind, erklärt sich u. a. durch
dasAuftreten verschiedener Isotope. So ist der natürlicheKohlenstoff ein Isotopengemisch
aus ,% C und , % C. Hieraus ergibt sich die mittlere relative Atommasse von
12,011. Der Fehler der mittleren Atommasse ist dabei abhängig von der Schwankungs-
breite der relativen Isotopenhäufigkeit. Außerdem bedeutet der Energieumsatz bei der
Bildung derAtome durchKernreaktionennach der Einstein’schenMasse-Energie-Äquiva-
lenz E = m ⋅ c2 (7Kap. .) auch eine geringe Massenveränderung, sodass die Kernmasse
kein genaues ganzzahliges Vielfaches der Massen seiner Protonen und Neutronen sein
kann.

1.2.2 Bohr’sches Modell des Wasserstoffatoms
Nach dem Rutherford’schen Atommodell (7Kap. ..) kreisen die Elektronen auf belie-
bigen Bahnen um den positiv geladenenAtomkern. Die klassische Elektrodynamik besagt
jedoch, dass eine bewegte elektrische Ladung, wie sie das Elektron darstellt, ständig elek-
tromagnetische Strahlung emittiert und damit ständig Energie verliert. Ein Atom dürfte
somit nicht stabil sein. Die Elektronen würden auf Spiralbahnen in den Kern stürzen.

Niels Bohr (–) überwand  diese Probleme, indem er postulierte, dass für die
Elektronen nur eine begrenzte Anzahl ausgewählter Kreisbahnen möglich ist, auf denen
der Umlauf strahlungslos, also ohne Energieverlust möglich ist (. Bohr’sches Postulat).

Bohr legte seinen Annahmen die Planck’sche Quantentheorie zugrunde, die besagt,
dass Wirkungsgrößen eines Naturvorgangs keinen beliebigen Wert annehmen können,
sondern nur in ganzzahligen Vielfachen der kleinsten überhaupt beobachtbarenWirkung,
demPlanck’schenWirkungsquantum h auftreten können. Entsprechend kann auch Ener-
gie nur in Form von Energiequanten E = h ⋅ ν (mit ν = c/λ; c = Lichtgeschwindigkeit,
λ = Wellenlänge) absorbiert oder abgestrahlt werden. Für die erlaubtenElektronenbahnen
stellte Bohr zwei weitere Postulate auf (. und . Bohr’sches Postulat):

. MERKE

1. Bohr’sches Postulat (stationäre Zustände)
Atome können sich in bestimmten stationären Zuständen befinden, in denen sie keine
Energie abstrahlen.

2. Bohr’sches Postulat (Quantelung des Bahndrehimpulses)
Der Bahndrehimpuls m ⋅ υ ⋅ 2πr ist durch das Produkt aus Bahnradius r, Masse m und
Geschwindigkeit υ des Elektrons gegeben. Er hat die Dimension einer Wirkung und
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darf daher nur ganzzahlige Vielfache n des Wirkungsquantums h annehmen. n wird als
Hauptquantenzahl bezeichnet.

m ⋅ υ ⋅ 2πr = n ⋅ h mit n = 1, 2, 3, . . .

3. Bohr’sches Postulat (Bohr’sche Frequenzbedingung)
Die Kreisbahnen des Elektrons stellen stationäre Zustände dar, die jeweils eine bestimm-
te Energie En besitzen. Die Kreisbahn mit der Quantenzahl n = 1 ist der energieärmste
Zustand, der Grundzustand. Durch Energieaufnahme kann das Atom in angeregte
Zuständemit höherer Energie und n > 1 übergehen. Die angeregten Zustände sind jedoch
nicht stabil. Das Atom fällt unter Abgabe der Energiedifferenz ΔE = Em − En in Form
elektromagnetischer Strahlung wieder in den Grundzustand zurück.

ΔE = Em − En = h ⋅ ν mit m > n
Da nur bestimmte Elektronenbahnen und damit auch nur bestimmte konstante Energie-
differenzen möglich sind, erklärt sich somit zwanglos das beobachtete Linienspektrum
des H-Atoms. Bohr gelang es mithilfe seiner Theorie, das Linienspektrum des H-Atoms
genau zu berechnen und sogar noch nicht bekannte Linienserien vorauszusagen, die dann
auch tatsächlich an den berechneten Stellen gefundenwurden. EinNachteil des Bohr’schen
Modells ist jedoch, dass es nur für das H-Atom und einige wenige Ionen wie He+ und
Li+ anwendbar ist. Bei Atomen oder Ionen, die mehr als ein Elektron enthalten, versagt es
jedoch. Dennoch ist dasModell sehr anschaulich und es beinhaltet wichtige Aussagen über
die Elektronengeschwindigkeit υ, den Bahnradius r und die Energie der stationären Zu-
stände, die als Termenergie bezeichnet wird. Aus den Differenzen zwischen den verschie-
denen Termenergien können mit der Beziehung ΔE = h ⋅ ν die Frequenzwerte des Linien-
spektrums des H-Atoms berechnet werden. Wir wollen hier nicht alle zugehörigen Bezie-
hungen ableiten, sondern nur einige wichtige Ergebnisse der Bohr’schenTheorie darlegen.

1.2.3 Bahnradien und Größe des H-Atoms
Für die erlaubten Bahnradien des H-Atoms errechnet sich nach dem Bohr’schen Modell:

rn = n2 ⋅ 0,529 ⋅ 10−10 m
Im Grundzustand mit n = 1 beträgt der Radius in guter Übereinstimmung mit der Vor-
aussage von Rutherford (7Kap. ..) r = 0,529 ⋅ 10−10 m. Bei den angeregten Zuständen
nehmen die Bahnradien bei steigender Energie mit n2 zu ( Abb. .). Hieraus folgt letzt-
endlich das Schalenmodell der Atome. Die einzelnen Schalen werden durch die Quan-
tenzahlen n = 1, 2, 3 usw. oder auch durch die Buchstaben K, L, M usw. charakterisiert
( Abb. .). Obwohl das Bohr’sche Modell auf Atome mit mehr als einem Elektron nicht
exakt anwendbar ist, kann man annehmen, dass auch die elektronenreicheren Atome ei-
nen schalenartigen Aufbau der Elektronenhülle aufweisen. Die einzelnen Schalen können
dabei bis zu maximal 2n2 Elektronen aufnehmen ( Tab. .). Abb. . zeigt den sche-
matischen Aufbau der Elemente Na bis Ar entsprechend dem Schalenmodell. Die Atome
werden in dieser Reihe kleiner, da die Kernladungszahl und damit die Anziehungskraft
auf die Elektronen zunimmt.
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K
L

M

N

Abb. 1.1 Schalenmodell des H-Atoms
nach Bohr

Tab. 1.1 Maximale Besetzung der Elektronenschalen (Elektronenanordnung der Elemente
s.a. Tab. 1.2)

Anzahl der Atomorbitale
Elektronen-

schale
Haupt-

quantenzahl
Neben-

quantenzahl s p d f

Maximale

Besetzung 2n2

K 1 0 1 2

L 2 0, 1 1 3 8

M 3 0, 1, 2 1 3 5 18

N 4 0, 1, 2, 3 1 3 5 7 32

Na

Atomkern Elektron

M-Schale
L-Schale

K-Schale

Mg Al Si P S Cl Ar

Abb. 1.2 Schematische Darstellung des Atomaufbaus der Elemente Na bis Ar nach dem
Schalenmodell

1.2.4 Termenergie
Für die Termenergie des H-Atoms ergibt sich:

En = − 1
n2

⋅ 13,60 eV
Sie ändert sich mit 1

n2 . Im Grundzustand mit n = 1 hat das H-Atom eine Energie von−13,60 eV. Der Wert ist negativ, da das Elektron bei der Annäherung an den Kern
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Abb. 1.3 Termschema des
H-Atoms mit den ersten
fünf Spektralserien. Die
Seriengrenzen sind in nm
angegeben.

Energie verliert. Bei n = ∞ ist der Abstand des Elektrons vom Kern ebenfalls unendlich
und die Termenergie ist dann Null, d. h., das Elektron ist vom Kern völlig getrennt –
das Atom ist ionisiert. Der Betrag der Termenergie im Grundzustand entspricht somit
– in Übereinstimmung mit dem experimentellen Wert – der Ionisierungsenergie des
H-Atoms (7S. ). In Abb. . ist das Termschema des H-Atoms, aus dem auch die
möglichen Übergänge ersichtlich sind, schematisch wiedergegeben.

Die Vorstellung der Elektronenbewegung auf genau vorgeschriebenen Bahnen, wie sie
Bohr postuliert hat, stimmt nur näherungsweise. Nach derHeisenberg’schen Unschärfe-
relation (W.Heisenberg, –) lassen sichOrt und Impuls und damit auch bestimmte
Elektronenbahnennicht genau angeben. Dies wird verständlich, wennmandavon ausgeht,
dass die Elektronen im AtomWellencharakter aufweisen.

1.2.5 Orbitalmodell
Eine wesentlich verfeinerte Beschreibung des Aufbaus der Elektronenhülle des H-Atoms
gewinnt man, wenn man das Elektron des H-Atoms nicht als Teilchen ansieht, sondern
davon ausgeht, dass esWellencharakter besitzt. Diese Annahme geht auf die Beobachtung
zurück, dass ein Elektronenstrahl, wie er z. B. im Kathodenstrahlrohr (7S. ) erzeugt wer-
den kann, je nach Experiment entweder die Eigenschaften eines Teilchenstrahls oder die
Eigenschaften einer Welle aufweist. Man spricht in diesem Zusammenhang vom Welle-
Teilchen-Dualismus (L.-V. Duc de Broglie, –). So kannman bei geringer Intensität
des Elektronenstrahls auf einem Leuchtschirm die einzelnen Lichtblitze der auftreffenden
Elektronen beobachten undmankanndenElektronenstrahl im elektrischen Feld ablenken
und daraus Masse und Ladung des Elektrons bestimmen. Andererseits kann man mit
einem Elektronenstrahl Beugungsbilder erzeugen, die für Wellen typisch sind und daraus
die Wellenlänge berechnen. Auch zeigt die Tatsache, dass es Elektronenmikroskope gibt,
denWellencharakter eines Elektronenstrahls.
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Das Orbitalmodell beschreibt das Elektron des H-Atoms als dreidimensionale stehen-
de Welle, die man auch anschaulich als negative Ladungswolke interpretieren kann, die
im elektrischen Feld des positiv geladenen Kerns schwingt. Wie bei einer schwingenden
Saite gibt es eine Grundschwingung und Obertöne höherer Energie, die sich durch ihre
Schwingungsformunterscheiden.Die einzelnenSchwingungszustände bezeichnetmanals
Orbitale.  fand Erwin Schrödinger (–) eine Gleichung, aus der die räumliche
Formder verschiedenen stehendenWellen und ihre Energie berechnet werden kann.Diese
Gleichung wird nach ihm als Schrödinger-Gleichung bezeichnet. Die Form der Orbitale
wird dabei durch die Wellenfunktion ψ und die Ortskoordinaten x, y, z beschrieben. Die
Elektronendichte bzw. die Wahrscheinlichkeit, mit der ein Elektron im Volumenelement
dV anzutreffen ist, ist nachM. Born (–) durch ψ2dV gegeben.

Während die Schrödinger-Gleichung für das Einelektronensystem des H-Atoms exakt
lösbar ist, sind beiMehrelektronensystemen (7S. ) Näherungslösungen erforderlich. Sie
ergeben jedoch, dass die Orbitale der elektronenreicheren Atome denen des H-Atoms
ähnlich sind. Sie entsprechen denH-Atomorbitalen in ihrer Orientierung und Symmetrie.

Die verschiedenen Elektronenzustände lassen sich durch vier Quantenzahlen charak-
terisieren, wobei die erstendrei die Form undOrientierung derOrbitale bestimmen. Jedes
Orbital kann die Schwingungsform von zwei Elektronen repräsentieren, die sich dann
noch in der vierten Quantenzahl, der Spinquantenzahl unterscheiden.

. MERKE Charakterisierung der Elektronenzustände durch Quantenzahlen
1. Hauptquantenzahl n mit den Werten 1, 2, 3, . . .
2. Nebenquantenzahl l mit den Werten 0, 1, 2, . . . ,n − 1.
3. Magnetquantenzahl oder Orientierungsquantenzahl m mit allen ganzzahligen Werten
zwischen −l und +l.
4. Spinquantenzahl s mit den Werten + 1

2 und − 1
2 .

Die Hauptquantenzahl n ist ein Maß für die Energie und für die radiale Verteilung der
Elektronendichte. Der Wert von n gibt außerdem die Anzahl der Knotenflächen des Or-
bitals wieder. Sie entsprechen den Nullstellen der Wellenfunktion. Hierbei ist auch die
äußere Begrenzungsfläche der Orbitale, die im Unendlichen liegt, mitgezählt.

DieNebenquantenzahl l bestimmt imWesentlichen die Form derOrbitale. Sie gibt die
Anzahl der Knotenflächen an, die durch denAtommittelpunkt gehen. Sie können Knoten-
ebenen oder -kegelflächen sein. Für die Nebenquantenzahlen werden anstelle der Zahlen-
werte meist kleine Buchstaben benutzt, die sich ursprünglich von den Eigenschaften der
Spektrallinien ableiten: s (sharp): l = 0; p (principal): l = 1; d (diffuse): l = 2; f (funda-
mental): l = 3. Bei gleicherHauptquantenzahl steigt die Termenergiemit steigendemWert
von l .

Die Orientierungsquantenzahl m bestimmt die Orientierung der Orbitale mit glei-
chem n und l im Raum. Zu jedemWert von l gehören 2l + 1Orientierungsmöglichkeiten.

Zur Bezeichnung der Orbitale wählt man eine Kombination aus der vorangestellten
Hauptquantenzahl, derNebenquantenzahl als BuchstabenundderOrientierungsquanten-
zahl als Index, der die Richtung bezüglich der Koordinatenachsen wiedergibt. Demgemäß
spricht man von einem 1s-, 2px - oder 3dx y-Orbital. In Abb. . sind das 1s- sowie die
2p-Orbitale dargestellt (d-Orbitale7S. ).
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Abb. 1.4 Darstellung der Orbitale 1s und 2p

1.2.6 Aufbau von Mehrelektronensystemen
Jedem Schwingungszustand der Elektronen und damit jedem Orbital kommt eine be-
stimmte Energie zu. Dabei haben Orbitale gleicher Form (gleicher Wert der Quanten-
zahlen n und l) auch gleiche Energie. Bei Mehrelektronensystemenwerden die einzelnen
Zustände in der Reihenfolge ihrer Energie besetzt, wobei im Grundzustand des Atoms
immer die energetisch am tiefsten liegenden Niveaus besetzt sind. Die Elektronenanord-
nung oder Elektronenkonfiguration wird durch die Haupt- und Nebenquantenzahl und
den Besetzungsgrad als Exponent dargestellt. Der Grundzustand kann dementsprechend
durch eine Symbolik wiedergegeben werden, wie sie im Folgenden durch einige Beispiele
gezeigt wird:

He∶ 1s2

C∶ 1s22s22p2

O∶ 1s22s22p4

Nach der Hund’schen Regel (F. Hund, –) werden Niveaus gleicher Energie zu-
nächst einfach besetzt, da dabei die sogenannte Spinpaarungsenergie eingespart wird. Be-
trachtet man die Orbitale als Aufenthaltsraum von Elektronen, so haben zwei gepaarte
Elektronen im selben Orbital einen kleineren Abstand zueinander und wirken nach dem
Coulomb’schen Gesetz (7Kap. ..) stärker abstoßend aufeinander als zwei Elektronen,
die sich in verschiedenenOrbitalen befinden und daher einen größeren Abstand zueinan-
der aufweisen. Die Spinpaarungsenergie ist die Energiedifferenz zwischen den Zuständen
einfacher Besetzung von zwei energiegleichen Orbitalen ( ) und doppelter Besetzung
von nur einem der beiden Orbitale ( ).
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Tab. 1.2 Besetzung der Orbitale im Grundzustand der Atome H bis Kr

1s

1 H

2 He

2s 2p

3 Li

4 Be

5 B

6 C

7 N

8 O

9 F

10 Ne

3s 3p 3d

11 Na

⋮
15 P

⋮
18 Ar

4s 4p

19 K

20 Ca

21 Sc

⋮
25 Mn

⋮
30 Zn

31 Ga

⋮
36 Kr
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Der Physiker W. Pauli (–) erkannte , dass in einem Mehrelektronensystem
niemals mehrere Elektronen auftreten können, die in allen vier Quantenzahlen über-
einstimmen, d. h. sich im gleichen Zustand befinden. Da die drei ersten Quantenzahlen
(7Kap. .., S. ) die verschiedenen Orbitale festlegen, kann entsprechend dieser als
Pauli-Prinzip bezeichneten Regel jedes Orbital Schwingungsform von einem oder
maximal zwei Elektronen sein, die sich dann noch in der Spinquantenzahl unterscheiden
und antiparallelen Spin aufweisen.

Hieraus und aus den möglichen Kombinationen der Quantenzahlen lässt sich ableiten,
dass die maximale Anzahl Elektronen bei festgelegtemWert von n (n-te Schale) 2n2 be-
trägt ( Tab. .).

Stellt man bei Mehrelektronensystemen die möglichen Atomorbitale durch Kästchen
dar und symbolisiert ihre Besetzung mit Elektronen durch Pfeile, die gleichzeitig die Ori-
entierung des Elektronenspins veranschaulichen sollen, so erhält man für den Grundzu-
stand der Elemente H bis Kr die in Tab. . dargestellten Elektronenanordnungen.

1.3 Periodensystem der Elemente (PSE)

1.3.1 Allgemeine Zusammenhänge
Das Periodensystem der Elemente (PSE) wurde  von D. Mendelejeff und L. Meyer
unabhängig voneinander entwickelt. Das heutige Ordnungsprinzip ist die Kernladungs-
zahl oderOrdnungszahl Z in Verbindung mit der zuvor besprochenen Orbitalbesetzung.
Im vorderen Einbanddeckel dieses Lehrbuchs ist ein Periodensystem abgebildet. Die Ele-
mente sind in horizontalen Zeilen, die als Perioden bezeichnet werden, und in vertikalen
Spalten – denGruppen – so eingeordnet, dass jeweils Elementemit ähnlichen Eigenschaf-
ten in den Gruppen untereinander stehen.

Nach der modernen Nomenklatur werden die Elemente entsprechend der Besetzung
der s-, p- und d-Orbitale mit insgesamt  Elektronen in  Gruppen eingeteilt. Eine ältere
Nomenklatur ordnet die Elemente nach jeweils acht Hauptgruppen und acht Nebengrup-
pen. Im vorliegenden Lehrbuch werden wir die ältere, gut eingeführte Bezeichnung der
Elemente nach Haupt- und Nebengruppen beibehalten.

DieGrundzustände derHauptgruppenelemente sind durch die Besetzung der äußeren
n s- oder der n s- und n p-Orbitale charakterisiert, wobei die Hauptquantenzahl n der
äußersten Schale zugleich die Periodennummer darstellt. Bei den Edelgasen (. Haupt-
gruppe) sind die n s- und n p-Orbitale mit insgesamt  Elektronen in der äußersten Schale
voll besetzt. Voll besetzte Elektronenniveaus, wie sie die Edelgase aufweisen, stellen einen
besonders stabilen Zustand dar. Die Edelgase sind daher besonders reaktionsträge. Man
spricht in diesem Zusammenhang von der Edelgas-Elektronenkonfiguration.

Bei denHauptgruppenelementenwerden die Elektronender äußeren Schale alsValenz-
elektronen bezeichnet. Sie bestimmenwesentlich die chemischen Eigenschaften. Ihre An-
zahl entspricht der Gruppennummer. Die Valenzelektronen derNebengruppenelemente,
die auch als d-Elemente bezeichnet werden, befinden sich im n s-Orbital der äußersten
Schale sowie in den (n − 1)d-Orbitalen, der direkt darunter liegenden Schale.

Die (n − 2) f -Elektronen, die bei denLanthanoidenundActinoiden aufgefüllt werden,
spielen bei chemischen Reaktionen nur eine relativ untergeordnete Rolle. Hier sind wie
bei den eigentlichen Nebengruppenelementen, die n s- und (n − 1)d-Elektronen für die
Eigenschaften der Elemente von größerer Bedeutung.
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Innerhalb der Hauptgruppenelemente unterscheidet man zwischen Metallen und
Nichtmetallen. Diese sind durch eine Diagonale, die etwa vom Bor zum Astat verläuft,
voneinander getrennt. Die Nichtmetalle befinden sich rechts der Diagonalen, während
die Metalle links der Diagonalen angeordnet sind. Die Elemente in unmittelbarer
Nachbarschaft der Diagonalen weisen halbmetallische Eigenschaften auf. Die Neben-
gruppenelemente haben alle Metallcharakter.

1.3.2 Periodizität der Eigenschaften
Die physikalischen und chemischenEigenschaftender Elemente ändern sich in den einzel-
nen Perioden und Gruppenmit steigenderOrdnungszahl weitgehend gleichsinnig. Daher
kann man aus der Stellung eines Elements im PSE grundsätzliche Eigenschaften ablesen.

Von den Eigenschaften, die sich periodisch ändern, seien als wichtigste genannt: Atom-
und Ionenradien, Atomvolumina, Ionisierungsenergien,Metallcharakter, Elektronegativi-
tät, Schmelz- und Siedepunkte.

Atom- und Ionenradien
Neben Anzahl und Art der Valenzelektronen bestimmen vor allem die Radien der Atome
die Eigenschaften der Elemente. Elemente, bei denen Valenzelektronen und Atomradius
übereinstimmen, haben nahezu gleiche Eigenschaften. Dies ist beispielsweise bei Zirconi-
um und Hafnium oder Niob und Tantal sowie bei benachbarten Lanthanoidenelementen
der Fall.

Die Atom- und Ionenradien nehmen innerhalb einer Gruppe des PSE von oben nach
unten zu, da jeweils eine neue Elektronenschale hinzukommt. Innerhalb einer Periode
nehmen die Atomradien von links nach rechts ab, da die hinzukommenden Elektronen in
dieselbe Schale eingebaut werden, wegen der zunehmenden Kernladungszahl die Anzie-
hungskraft, die auf die Elektronen wirkt, aber stärker wird.

EineAusnahme bilden dieNebengruppenelemente der zweiten und drittenÜbergangs-
reihe (4d- und 5d-Elemente) ab den Elementen Zr und Hf. Nach dem Element Lanthan
fügen sich die  Lanthanoidenelemente in das PSE ein. Innerhalb der Reihe der Lan-
thanoiden nimmt wie in jeder Periode der Radius der Atome ab, wie eine Betrachtung
der Radien in kovalenten Bindungen (Kovalenzradien) von Ce (165pm) und Lu (156pm)
zeigt. Dieser als Lanthanoiden-Kontraktion bekannte Effekt ist nahezu ebenso groß wie
die Zunahme des Kovalenzradius beim Übergang von einem 4d- zu einem 5d-Element
(z. B. Y: 162pm, La: 169pm), sodass der Radius von Zr (145pm) und Hf (144pm) wie
auch bei den entsprechenden folgenden Nebengruppenelementen gerade fast gleich ist
und daher sehr ähnliche Eigenschaften resultieren.

Bei der Aufnahme bzw. Abgabe von Elektronen, also bei der Bildung von Anionen und
Kationen, verändern sich die Radien der Atome sehr stark. Ein Anion istwegen der negati-
venÜberschussladungund der damit verbundenen verstärktenAbstoßung der Elektronen
untereinander stets deutlich größer als das zugehörige neutrale Atom. Hingegen ist ein
Kation wegen der verstärkten Anziehung durch die überschüssige Kernladung stets er-
heblich kleiner. Die folgenden Daten für Kovalenz- und Ionenradien vom Stickstoff sollen
dies beispielhaft verdeutlichen: Kovalenzradius: 75 pm, Ionenradius: N−: 146 pm.

Aus den gleichen Gründen ändern sich auch die Radien isoelektronischer Ionen, d. h.
von Ionen mit gleicher Gesamtelektronenanzahl, sehr stark ( Tab. .).
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Ionenradien

C4− N3− O2− F− Na+ Mg2+ Al3+ Si4+

260 146 140 136 95 65 50 41

Kovalenzradien

C N O F Na Mg Al Si

77 75 73 72 154 136 118 111

Tab. 1.3 Radien (in
pm) isoelektronischer
Ionen. Zum Vergleich
sind außerdem die
Kovalenzradien der Atome
angegeben.

Ionisierungsenergie
Man unterscheidet zwischen der ., . und höheren Ionisierungsenergien. Die . Ionisie-
rungsenergie nimmt bei den Hauptgruppenelementen innerhalb einer Gruppe von oben
nach unten und innerhalb einer Periode von rechts nach links ab, da die Atomgröße zu-
nimmt und somit entsprechenddemCoulomb’schenGesetz (7Kap. ..) dieAnziehungs-
kraft auf das äußerste Elektron abnimmt.

. MERKE Die 1. Ionisierungsenergie ist diejenige Energie, die aufgewandt werden muss,
um einem isolierten Atom (oder Molekül) im Grundzustand das energetisch am höchsten
liegende und damit am schwächsten gebundene Elektron zu entreißen. Die 2. und
höhere Ionisierungsenergien sind entsprechend diejenigen Energien, die notwendig
sind, ein zweites oder weitere Elektronen abzuspalten. Die Ionisierungsenergie wird
dabei um so größer, je höher die resultierende Ladung des entstehenden Kations ist.

Die Unterschiede sind innerhalb einer Periode größer als in einer Gruppe, da hier noch
andere Effekte hinzukommen. So geben die Edelgase nur ungern Elektronen ab, da dabei
der energetisch günstige Zustand einer abgeschlossenen Elektronenschale verloren geht.
Sie haben sehr hohe Ionisierungsenergien. Hingegen geben z. B. die Alkalielemente ihr
Valenzelektron leicht ab. Sie haben die niedrigsten Ionisierungsenergien, da sie auf diese
Weise eine Edelgas-Elektronenkonfiguration erreichen und da außerdem die tiefer liegen-
den Elektronenschalen die Anziehungskraft, die vom Kern auf das äußere Elektron wirkt,
weitgehend abschirmen. Elemente, die leicht Elektronen abgeben und daher zur Bildung
von Kationen neigen, werden auch als elektropositiv bezeichnet.

Metallcharakter
Metalle sind durch niedrige Ionisierungsenergien gekennzeichnet. Der Metallcharakter
nimmt daher bei den Hauptgruppenelementen gemäß demVerlauf der Ionisierungsener-
gien von rechts nach links und vonobennach unten zu. ImZusammenhangmit der niedri-
gen Ionisierungsenergie weisen dieMetalle gute elektrische Leitfähigkeit auf. Metalle sind
außerdem durch metallischenGlanz, guteWärmeleitfähigkeit und einfache, hochsymme-
trische Kristallstrukturen gekennzeichnet.

Einige Elemente, die wie Ge und Sb in der Nähe der Trennungslinie zwischen Me-
tallen und Nichtmetallen angeordnet sind, sind Halbmetalle. Sie bilden häufig mehrere
Modifikationen, die entweder mehr metallischen oder mehr nichtmetallischen Charakter
aufweisen.
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Elektronenaffinität
Nichtmetalle haben höhere Ionisierungsenergien als Metalle. Vor allem die weiter rechts
im PSE stehendenHauptgruppenelemente erreichen eine Edelgas-Elektronenkonfigurati-
on leichter durch Aufnahme als durch Abgabe von Elektronen.

. MERKE Man bezeichnet diejenige Energie, die bei der Aufnahme von einem Elektron durch
ein isoliertes Atom im Grundzustand umgesetzt wird, als 1. Elektronenaffinität.

Im Unterschied zur Ionisierung von Atomen, die stets ein endothermer Vorgang ist, kann
die Aufnahme von Elektronen je nach Element sowohl exotherm als auch endotherm
erfolgen. Die Halogene haben unter den Elementen die im Betrag größten negativen Elek-
tronenaffinitäten. Bei Sauerstoff erfolgt die Aufnahme des ersten Elektrons exotherm. Die
Aufnahme des zweiten, zum Erreichen einer Edelgas-Elektronenkonfiguration notwendi-
gen Elektrons (. Elektronenaffinität) ist hingegen ein so stark endothermer Prozess, dass
die zugehörige gesamte Elektronenaffinität für die Bildung des O−-Ions positiv ist.

Mit zunehmender Ionenladung wird die Bildung eines Anions immer unwahrschein-
licher, da die Aufnahme von mehr als einem Elektron stets positive Elektronenaffinitäten
erfordert und diese Energie mit zunehmender Ladung des entstehenden Anions schnell
größer wird.

Elektronegativität
Im Unterschied zur Elektronenaffinität, die eine Energiegröße ist, stellt die Elektronega-
tivität eine dimensionslose Vergleichszahl dar, die die Fähigkeit eines Elements charak-
terisiert, Elektronen einer Atombindung (7Kap. ..) anzuziehen. Die Elektronegativi-
tät wird ausführlich in 7Kap. .. behandelt. Sie nimmt im Periodensystem innerhalb
der Hauptgruppenelemente von unten nach oben und von links nach rechts zu, da in
dieser Richtung der Atomradius abnimmt, und dementsprechend die Anziehungskraft
nach dem Coulomb’schen Gesetz (7Kap. ..) zunimmt. Die Elektronegativität nimmt
von links nach rechts stärker zu, da hier auch die Zunahme der Kernladung gleichsin-
nig wirkt, während innerhalb einer Hauptgruppe die Änderung geringer ist. Hier hat die
Kernladung einen entgegengesetzten Einfluss.

Ionenpotenzial
Zum Vergleich der Eigenschaften von Ionen mit verschiedener Ladung und verschiede-
nem Radius wird das sogenannte Ionenpotenzial z/r, der Quotient aus der Ladungszahl
(z) und dem Radius (r) eines Ions herangezogen. Das Ionenpotenzial kann als ungefäh-
res Maß für die Stärke des vom Ion ausgehenden elektrischen Felds betrachtet werden.
Jedoch ist streng genommen der Vergleich der chemischen Eigenschaften aufgrund des
Ionenpotenzials nur auf Ionen mit gleicher Elektronenanordnung anwendbar. Weiterhin
ist die Tatsache zu berücksichtigen, dass die Ionen in wässeriger Lösung eine Hydrathülle
aufweisen.

Beispiele für Ionenpotenziale sind in Tab. . aufgeführt, in der Ionen angegeben sind,
bei denen die äußere Elektronenhülle eine abgeschlossene Zweier- oder Achterkonfigura-
tion aufweist (Angaben in 1/(10−8 cm)).



1

1.4.1 Ionenbindung 17

Tab. 1.4 Ionenpotenziale für Ionen mit abgeschlossener Zweier- oder Achterkonfiguration

Cs+ Rb+ NH+
4 K+ Na+ Li+ Ra2+ Ba2+ Sr2+ Ca2+ La3+

z/r 0,6 0,7 0,7 0,8 1,0 1,3 1,3 1,4 1,6 1,9 2,5

Ce3+ Mg2+ Y3+ Sc3+ Zr4+ Hf4+ Al3+ Be2+ Ti4+ Si4+ B3+

z/r 2,5 2,6 2,8 3,6 4,6 4,6 5,3 5,9 6,2 9,8 15,0

1.4 Chemische Bindung

Die Reaktionsträgheit der Edelgase zeigt, dass abgeschlossene Elektronenschalen einen
besonders günstigen elektronischen Zustand darstellen. Die chemische Reaktivität und
verbunden damit auch die chemische Bindung wird durch das Bestreben der Elemente,
eine abgeschlossene Edelgas-Elektronenkonfiguration zu erreichen, wesentlich geprägt.
Der einfachste Fall liegt vor, wenn durch einen Austausch von Elektronen zwischen ei-
nem Metallatom und einem Nichtmetallatom beide eine Edelgas-Elektronenkonfigura-
tion erreichen. Das Metallatom gibt dabei so viele Elektronen ab, bis es die Elektronen-
konfiguration des im Periodensystem vor ihm stehenden Edelgases erreicht, während das
Nichtmetall seine unvollständige äußere Schale voll auffüllt. Dabei entstehen Kationen
undAnionen, die im festenZustand durch elektrostatischeAnziehung zusammengehalten
werden und so ein Salz bilden. Man nennt diese Art der Bindung Ionenbindung.

Wenn zwei oder mehrere Nichtmetallatome miteinander reagieren, bilden sie unter-
einanderAtombindungen oder kovalente Bindungen aus, die durch Elektronenpaare, die
zwei oder mehreren Atomen gemeinsam angehören, charakterisiert sind.

Metalle werden im kondensierten Zustand durch dieMetallbindung zusammengehal-
ten. Hier liegt eine Vielzentrenbindung vor, bei der die Elektronen vielen Metallatomen
(Zentren) gleichzeitig angehören.

Diese drei genannten Bindungsarten Ionenbindung, Atombindung undMetallbindung
stellenmodellhafteGrenzfälle dar.Meist liegenÜbergänge zwischendiesendrei Bindungs-
typen vor. Die genannten drei Bindungsarten repräsentieren die starken Bindungskräfte.
Daneben gibt es noch schwächere Bindungen, die alsVan-der-Waals-Bindungen bezeich-
net werden.

1.4.1 Ionenbindung
Wie oben erläutert, gebenMetallatome leicht Elektronen ab, d. h., sie haben niedrige Ioni-
sierungsenergien und bilden bevorzugt Kationen. Nichtmetalle haben hohe Elektronen-
affinitäten und bilden leicht Anionen. Vereinigt man ein Metall mit niedriger Ionisie-
rungsenergie und einNichtmetall mit hoher Elektronenaffinität, so entsteht ein Salz. Salze
sind dadurch charakterisiert, dass sie aus Ionen aufgebaut sind. Außerdem stellen sie feste
Verbindungen mit hohem Schmelzpunkt dar.

Der Zusammenhalt der Ionen in einem Salz wird durch die Ionenbindung, d. h. durch
die Coulomb’sche Anziehung zwischen Kationen und Anionen, bewirkt. Die Anziehungs-
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kraft K, die zwischen einemKation und einemAnion wirkt, wird durch dasCoulomb’sche
Gesetz beschrieben:

K = 1
4πε0

⋅ z+e+ ⋅ z−e−
r2

| e+, e− positive bzw. negative Elementarladung in C/mol | z+ , z− Anzahl der positiven bzw. negativen Ele-
mentarladungen | r Abstand zwischen Kation und Anion | ε0 Dielektrizitätskonstante in As/(Vm)
Die entgegengesetzt geladenen Ionen nähern sich einander so weit, bis die elektrostatische
Anziehung durch die Abstoßungskräfte der gleichsinnig geladenen Elektronenhüllen und
Kerne kompensiert wird. DieAbstoßung kann auch damit erklärt werden, dass sich die voll
besetztenOrbitale von Kation undAnion aufgrund des Pauli-Prinzips nicht durchdringen
können, das ja besagt, dass sich im gleichen Orbital bzw. Aufenthaltsraum nur maximal
zwei Elektronen befinden dürfen.

Da das elektrische Feld, das von Kation bzw. Anion ausgeht, kugelsymmetrisch ist und
somit in alle Raumrichtungen gleich stark wirkt, bilden sich in einem einfachen Salz keine
Ionenpaare. Vielmehrumgibt sich jedes Ionmit so vielenGegenionen, wie aus räumlichen
Gründen möglich ist. Hieraus resultiert in der Regel eine hochsymmetrische Anordnung
in einemKristallgitter. Die Anzahl der Anionen, die ein Kation umgeben können, d. h. die
Koordinationszahl, wird dabei durch den Radienquotienten festgelegt. So hat Na+ in der
NaCl-Struktur sechs Cl−-Nachbarn in oktaedrischer Anordnung ( Abb. .). Im CsCl-
Gitter ist das größere Cs+ (KZ ) würfelförmig von acht Cl−-Ionen umgeben. Das relativ
kleineZinkatom inZinkblende (ZnS) ( Abb. .) ist vonvier Schwefelatomen tetraedrisch
umgeben. Entsprechend nimmt der Radienquotient r(Kation)/r(Anion) von 0,402 bei
ZnS über 0,525 bei NaCl auf 0,934 bei CsCl zu.

Anhand der Radienquotienten kann man für diese drei AB-Strukturtypen und analog
auch für die AB-Typen SiO (Cristobalit), TiO (Rutil) und CaF (Fluorit) Existenzberei-
che ( Tab. .) angeben. Die untere Grenze entspricht dabei genau der Größe der jeweili-
gen Lücke ( Abb. .). Dies bedeutet, dass die von den größeren Anionen gebildeten Lü-
ckenniemals von einemKation besetzt werden, das kleiner ist als die entsprechende Lücke.

Abb. 1.5 Struktur von NaCl (Ausschnitt)
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A B

Abb. 1.6 Elementarzellen der Kristallgitter von CsCl (A) und Zinkblende, ZnS (B); blau = Anio-
nen; weiß = Kationen

Tab. 1.5 AB-Strukturtypen und Radienquotient

Zinkblende Natriumchlorid Caesiumchlorid

(Tetraederlücke) (Oktaederlücke) (Würfellücke)

0,225 ≤ r(Kation)
r(Anion) < 0,414 0,414 ≤ r(Kation)

r(Anion) < 0,732 0,732 ≤ r(Kation)
r(Anion) < 1,0

2rX
₋

a =
 1

1⁄2
 a

r M
+

r X
₋

Abb. 1.7 Berechnung des Radien-
verhältnisses, das beim NaCl-Typ nicht
unterschritten werden darf:
rM+ + rX− = √2rX−

rM+ = (√2 − 1)rX−
r
M+

r
X−

= √2 − 1 = 0, 414

Bei der Annäherung der entgegengesetzt geladenen Ionen wird erhebliche potenzielle
Energie gewonnen. Man spricht in diesem Zusammenhang von der Gitterenergie.

. MERKE Die Gitterenergie ist diejenige Energie, die bei der Vereinigung von je einem Mol
voneinander getrennter freier, gasförmiger Kationen und freier, gasförmiger Anionen zum
kristallinen Salz freigesetzt wird.
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Na⁺(g)

Ionisierungspotenzial (–e⁻)
für Na = 495,4 kJ/mol

Sublimationsenergie
für Na = 108,4 kJ/mol

Dissoziationsenergie
für Cl₂ = 120,9 kJ/mol

Standardbildungsenthalpie
für NaCl = –410,8 kJ/mol

Elektronenaffinität (+e⁻)
für Cl = –348,5 kJ/mol

Cl⁻(g)

Na(g) Cl(g)

Na(s) 1⁄2Cl₂(g)

NaCl(s) kristallines NaCl

Gitterenergie
U = –787 kJ/mol

gasförmige Ionen

Abb. 1.8 Born-Haber-Schema zur Ermittlung der Gitterenergie von NaCl

Aufgrund der hohen Gitterenergie erklärt sich auch die hohe Bildungswärme der Salze
und ihre große Stabilität, obwohl fast alle Prozesse, die zur Bildung der freien gasförmigen
Ionen aus denElementen führen, stark endotherm sind. ImFalle der Bildung vonNaCl aus
Natriummetall und Chlor muss Natrium verdampft und ionisiert werden. Beide Prozesse
sind endotherm und entsprechendmit positiven Energiewerten verbunden. Ebenfalls po-
sitiv ist die Dissoziationsenergie, die aus den Cl-Molekülen Chloratome bildet. Nur die
mit der Elektronenaufnahme zum Cl−-Ion verbundene Elektronenaffinität ist negativ. Bei
der Bildung von Oxiden z. B. ist auch die Elektronenaffinität positiv. Die Gitterenergie
ist aber so groß, dass sie alle endothermen Prozesse weit überkompensieren kann. Die
energetischen Verhältnisse sind qualitativ in Abb. . durch das Born-Haber-Schema
verdeutlicht.

Ionentypen und ihre Beständigkeit
An dieser Stelle soll noch auf die Stabilität unterschiedlicher Ionentypen eingegangen wer-
den.Wir hatten bereits die relativ hohe Stabilität der Ionenmit einer Edelgas-Elektronen-
konfiguration behandelt, wie sie z. B. bei Na+, Sc+ oder auch Cl− vorliegt; in Klammern
ist jeweils das Edelgas mit gleicher Elektronenkonfiguration angegeben:

Na+∶ 1s22s2p6 = [Ne]
Sc3+, Cl−∶ 1s22s2p63s2p6 = [Ar]

Eine ähnlich gute Stabilität weisen Ionen wie Ag+ oder Zn+ mit einer Pseudo-Edelgas-
Elektronenkonfiguration auf. Sie verfügen neben der abgeschlossenen Elektronenschale
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der Edelgase noch über ein volles d-Niveau und erfüllen somit die Bedingung, dass keine
unvollständig besetzten Elektronenschalen vorhanden sind.

Ag+∶ 1s22s2p63s2p6d104s2p6d10 = [Kr]4d10

Zn2+∶ 1s22s2p63s2p6d10 = [Ar]3d10

Eine vergleichbar hohe Stabilität wie voll aufgefüllte Elektronenniveaus besitzen auch halb
gefüllteNiveaus, bei denen dieOrbitale jeweils einfach besetzt sind, z.B. wie beiMn+ und
Fe+:

Mn2+, Fe3+∶ 1s22s2p63s2p6d5 = [Ar]3d5

Ein Sonderfall liegt bei den schweren Hauptgruppenelementen vor. Hier findet man die
stabilen Ionen Tl+, Pb+ und Bi+ mit einem vollen 6s-Niveau. Eine Edelgas-Elektronen-
konfiguration liegt hier nicht vor, da das 6p-Niveau leer ist.

Tl+, Pb2+, Bi3+∶1s22s2p63s2p6d104s2p6d10 f 145s2p6d106s2 = [Xe]4 f 145d106s2

Man bezeichnet das volle 6s-Niveau im Englischen als „inert pair“ und spricht in diesem
Zusammenhang vom Inert-Pair-Effekt. Diese Ionen sind deutlich stabiler als die zugehö-
rigen Ionen mit unbesetztem 6s-Niveau: Tl+, Pb+ und Bi+. Letztere sind dementspre-
chend starke Oxidationsmittel.

Neben den aufgeführten Ionentypen existieren bei den Nebengruppenelementen viele
ebenfalls recht stabile Ionen wie z. B. Cr+, Co+ oder Cu+, bei denen keine der angege-
benen Regeln zutrifft.

Ionische Flüssigkeiten
Ionische Flüssigkeiten sind Salze, deren Ionen durch Ladungsdelokalisierung und steri-
sche Effekte die Bildung eines stabilen Kristallgitters behindern. Bereits geringe thermi-
sche Energie genügt daher, umdieGitterenergie zuüberwindenunddie festeKristallstruk-
tur aufzubrechen. Es handelt sich definitionsgemäßumSalze, die auch ohne Lösemittel bei
Temperaturen unter  °C flüssig sind.  beschrieb Paul Walden (–) die ers-
te Ionische Flüssigkeit. Ethylammoniumnitrat ([(CH)N]

+NO− ), weist einen Schmelz-
punkt von  °C auf.

Beispiele für verwendete Kationen, die insbesondere alkyliert sein können, sind Am-
monium, Phosphonium, Imidazolium oder Pyridinium. Als Anionen kommen Haloge-
nide und komplexere Ionen, wie Tetrafluoridoborate, Trifluoracetate, Hexafluoridophos-
phate oder Phosphinate in Frage.

Durch Variation der Substituenten eines gegebenen Kations und durch Variation des
Anions können die physikalisch-chemischen Eigenschaften einer ionischen Flüssigkeit in
weiten Grenzen variiert und auf technische Anforderungen hin optimiert werden.

Ionische Flüssigkeiten zeichnen sich durch eine Reihe interessanter Eigenschaften aus.
Sie sind thermisch stabil, nicht entzündlich, haben einen sehr niedrigen, kaummessbaren
Dampfdruck und verfügen über sehr gute Lösungseigenschaften für zahlreiche Substan-
zen. Auch besitzen sie aufgrund ihres rein ionischen Aufbaus interessante elektrochemi-
sche Eigenschaften, wie z. B. elektrische Leitfähigkeit.
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1.4.2 Atombindung oder kovalente Bindung
Aus gleichen Atomen aufgebaute Moleküle wie H, N, O, O, Cl usw. und die meisten
organischen Kohlenwasserstoff-Verbindungen werden durch Atombindungen miteinan-
der verknüpft.

Im Gegensatz zur Ionenbindung können bei der Atombindung die an der Bindung
beteiligten Valenzelektronen nicht einzelnen Atomen zugeordnet werden. Sie verteilen
sich vielmehr über das ganze Molekül. Die verbleibenden Rumpfelektronen in den ab-
geschlossenen unteren Elektronenschalen bilden mit dem Atomkern die Atomrümpfe.
Im einfachsten Fall, der Vereinigung von zwei Atomen zu einem Molekül, z. B. bei Cl,
wird die stabile Edelgas-Elektronenkonfiguration dadurch erreicht, dass beide Atome ein
gemeinsames, also beiden angehörendes Elektronenpaar besitzen. Man spricht in diesem
Fall von einer Zwei-Zentren-Zwei-Elektronen-Bindung. Sie stellt eine Einfachbindung
dar. BeiO liegen zwei und bei N drei gemeinsame Elektronenpaare vor, d. h., es resultiert
eine Doppelbindung bzw. eineDreifachbindung.

In einer vereinfachenden Symbolschreibweise, der Valenzstrichformel (7Kap. ..),
wird ein Elektronenpaar durch einen Strich symbolisiert. Der Strich kann ein Bindungs-
elektronenpaar (Valenzstrich) oder ein freies, an der Bindung nicht beteiligtesElektronen-
paar repräsentieren. Zur Erklärung der Bindungsverhältnisse des Sauerstoffs siehe auch
Abb. ..

Cl Cl O O N N

Die Anzahl der von einem Atom ausgehenden Atombindungen hängt von der Anzahl
seiner Valenzelektronen, in Verbindung mit dem Bestreben, eine stabile Edelgas-Elektro-
nenkonfiguration zu erreichen, ab. Bei den Strukturen der Nichtmetalle kann man die
Anzahl der Bindungen, die Bindigkeit b, aus der (8 − N)-Regel ableiten.

b = (8 − N)
| N Anzahl der Valenzelektronen des betreffenden Nichtmetalls bzw. Nummer der Hauptgruppe.

Werden durch kovalente Bindungen Moleküle oder Ionen mit gleicher Elektronenanzahl
und -anordnung gebildet, so nennt man sie isoelektronisch (z. B. O−, F−, Ne, Na+). Von
Isosterie spricht man, wenn Moleküle oder Ionen bei gleicher Gesamtanzahl an Elektro-
nen und gleicher Elektronenkonfiguration auch die gleiche Anzahl an Atomen aufweisen.
Isostere Teilchen haben die gleiche Struktur und ähnliche Eigenschaften, wie CO und N
oder NO, CO, NO

+
 und NCO− bzw. CH und NH+

 .

Oktett-Regel und Valenzstrichformeln
Das Bestreben der Atome, durch gemeinsame Elektronenpaare eine Edelgas-Elektronen-
konfiguration zu erreichen, ist das Grundprinzip der „Elektronentheorie der Valenz“, die
G.N. Lewis (–)  aufstellte. Bei Wasserstoff ist es die Zwei-Elektronenkonfigu-
ration des Heliums. Bei allen übrigen Hauptgruppenelementen ist es das Oktett aus s- und
p-Elektronen in der äußeren Schale, das die Edelgas-Elektronenkonfiguration ausmacht.
Man spricht daher von derOktett-Regel.
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. MERKE Die Atome streben eine stabile Edelgas-Elektronenkonfiguration in Form eines
Elektronenoktetts in der äußersten Schale an. Für Elemente der ersten Achterperiode
des PSE (Li–F) gilt die Oktettregel streng, da sie nur über s- und p-Orbitale verfügen.
Sie können somit nur maximal vier Valenzelektronenpaare um sich gruppieren. Ab der
zweiten Achterperiode kann das Oktett durch Benutzung von d-Orbitalen überschritten
werden.

Unter Berücksichtigung der Oktett-Regel kann man die Bindungsverhältnisse in Mole-
külen durch Valenzstrichformeln oder Lewis-Formeln wiedergeben. Bei dieser Symbol-
schreibweise werden Valenzelektronenpaare durch Striche dargestellt, wie dies bei den
folgenden Beispielen gezeigt ist. Die Striche für freie Elektronenpaare werden dabei an
den endständigen Atomen oftmals weggelassen.

H
O

H F C

F

F

F oder F C

F

F

F

Das Symbolschema der Valenzstrichformeln erlaubt es in vielen Fällen nicht, den wah-
ren Sachverhalt mit nur einer Formel wiederzugeben. In diesen Fällen müssen zwei oder
mehrere mesomere Grenzformeln angegeben werden. Der wahre Zustand ist dann der
Mittelwert aus allen Grenzformeln, die nicht immermit gleichemGewicht eingehenmüs-
sen.Man spricht dabei vonMesomerie oderResonanz. Ein Beispiel ist Ozon. Hiermüssen
zwei Grenzformeln angegeben werden, die man durch einen Doppelpfeil trennt:

O
O
⊕

O ⊖ ⊖ O
O
⊕

O

In jeder Formel ist eine Doppelbindung und eine Einfachbindung gezeichnet, die norma-
lerweise verschieden lang sind. Die experimentelle Strukturbestimmung beweist aber, dass
beide O−O-Bindungen gleich lang sind und einer ,-fach-Bindung, gemäß dem Mittel-
wert aus beiden Grenzformeln, entsprechen. Eine Schreibweise mit zwei Doppelbindun-
gen ist falsch,da dann eines derO-Atome dasOktett überschreitenwürde.Außerdemwäre
dies imWiderspruch zum experimentellen Befund.

Nach der (8 − N)-Regel (7Kap. ..) sollte Sauerstoff mit N = 6 in der Elementstruk-
tur zweibindig sein, wie dies auch bei O der Fall ist. Im Ozon ist das zentrale O-Atom
jedoch dreibindig. Die (8 − N)-Regel ist aber erfüllt, wenn man dem zentralen O-Atom
eine Formalladung von +1 zuordnet. Dann ist N = 5 und die Bindigkeit b = (8 − N) = 3.
Man berechnet die Formalladung, indem man die Bindungselektronenpaare zu gleichen
Teilen zwischen den Bindungspartnern aufteilt. Dementsprechend berechnet man für ein
weiteresO-Atom die Formalladung −1. Die Formalladung wird, wie in der obigen Valenz-
strichformel gezeigt, durch ein ⊕ oder ein ⊖ charakterisiert. Die Summe der Formalla-
dungen muss in einemMolekül null sein. In einem Ion entspricht sie der Ionenladung.

Sindmehrere mesomereGrenzformeln mit unterschiedlicher Anzahl an Formalladun-
gen möglich, so ist stets die Formel mit der geringsten Anzahl Formalladungen die wahr-
scheinlichste.Außerdem sollten an benachbartenAtomenkeine gleichen Formalladungen
auftreten. Dabei handelt es sich um formale Ladungen, die nicht die wahre Ladungsver-
teilung imMolekül wiedergeben.
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Molekülorbitale
Das Modell der Molekülorbitale geht davon aus, dass sich die Elektronenpaare der ko-
valenten Bindung wie die Elektronen des isolierten H-Atoms als Wellen darstellen lassen
(7Kap. ..). Man bezeichnet die Schwingungsformen im Fall der Moleküle alsMolekül-
orbitale (MOs).

Für das H-Atom führt die Lösung der Schrödinger-Gleichung zur Gestalt und Ener-
gie der Atomorbitale (AOs). Bei der Lösung der Schrödinger-Gleichung von Molekülen
ergeben sich jedoch Schwierigkeiten, da im Unterschied zur allein vorliegendenWechsel-
wirkung zwischen einem Elektron und einemKern beimH-Atom bei Molekülen mehrere
Kerne und mehrere Elektronen zu berücksichtigen sind. Der einfachste denkbare Fall ist
H+

 , das einfach ionisierte Wasserstoffmolekül, das nur ein Elektron besitzt. Für dieses
Molekülion ergibt die Rechnung zwei Molekülorbitale, die sich über beide Atomkerne
erstrecken ( Abb. .). Für eines der Molekülorbitale erhält man im Vergleich zu den
Funktionswerten von ψ oder ψ2 beim H-Atom bei gleichem Abstand vom Kern einen er-
höhten Funktionswert zwischen den Atomkernen. Es kommt daher zu einer anziehenden
Wechselwirkung zwischen den Atomkernen und der zwischen ihnen liegenden erhöh-
ten Elektronendichte. Das zugehörige Orbital wird daher als bindendes Molekülorbital
bezeichnet. Beim zweiten Molekülorbital ist die Elektronendichte zwischen den Kernen
vermindert und jenseits der Kerne erhöht. In derMitte zwischen den Kernen befindet sich
senkrecht zur Kernverbindungslinie eine Knotenebene, d. h., die Elektronendichte ist hier
null und es kommt zu einer erhöhten Abstoßung zwischen den Kernen. Das Orbital heißt
daher antibindendes Molekülorbital. Betrachtetman die zugehörige Energie (s. Energie-
niveau-Diagramm Abb. .), so kommt dem bindenden MO eine niedrigere Energie,
dem antibindenden MO eine höhere Energie als die Energie des 1s-Atomorbitals zu. Die
Energiedifferenz zwischen AO und bindendemMO entspricht der Bindungsenergie. Eine
Bindung kommt natürlich nur zustande, wenn sich im bindenden MO mehr Elektronen
als im antibindenden befinden. Die günstigste Situation liegt vor, wenn das bindende MO
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Abb. 1.9 Elektronendichte im H+
2-Ion.

Das obere Diagramm zeigt die Dichte des
antibindenden MOs, das untere die des
bindenden MOs.
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antibindendes MO

AO₂AO₁

bindendes MO

E

Abb. 1.10 Energieniveau-Diagramm
für die Bildung von Molekülorbitalen im
H2-Molekül

σantibindend

σbindend1s 1s

A B+ ++
–

Abb. 1.11 Linear-
kombination zweier
1s-Atomorbitale zur
Erzeugung eines bindenden
und eines antibindenden
MOs

wie beimH-Molekül mit zwei Elektronen voll besetzt und das antibindende leer ist, d. h.,
wenn die beteiligten AOs halb besetzt sind. Im Fall eines hypothetischen He-Moleküls
wärenbeideAOsunddamit auchbeideMOs voll besetzt. Folglich resultiert keineBindung.

Bei komplizierterenMolekülen mit mehr Elektronen werden Näherungsverfahren zur
Berechnung der MOs benutzt. Eine Möglichkeit ist die Methode der Konstruktion der
MOs aus den AOs durch Linearkombination. Man nennt die Methode LCAO-Verfahren
(Linear Combination of Atomic Orbitals). Wie man aus Abb. . am Beispiel des H-
Moleküls sehen kann, führt dieseMethode zum gleichen Ergebnis wie die genaue Berech-
nung nach der Schrödinger-Gleichung ( Abb. .).

Auf gleiche Weise lassen sich nun auch andere MOs miteinander kombinieren. Man
spricht in diesem Zusammenhang auch von der Orbitalüberlappung, da man die AOs
soweit gegeneinander annähert, bis sie sich gegenseitig durchdringen bzw. überlappen. In
den Abb. . und Abb. . ist die Kombination von zwei 2px - und zwei 2pz-Orbitalen
gezeigt. Man erkennt, dass zwei verschiedene Lösungen resultieren. Im ersten Fall der
2px -Orbitale, die längs der Kernverbindungslinie ausgerichtet sind, ergeben sich rotati-
onssymmetrische MOs. Beim bindenden MO ist wie im Fall des H-Moleküls die ma-
ximale Elektronendichte auf der Kernverbindungslinie zwischen den Kernen lokalisiert.
Man bezeichnet die zugehörige Bindung als σ-Bindung. Im zweiten Fall der Kombination
von 2pz-AOs liegt beim bindendenMO die Kernverbindungslinie auf einer Knotenebene.
Die Hauptaufenthaltswahrscheinlichkeit befindet sich oberhalb und unterhalb der Kern-
verbindungslinie.DieMOs sind hier nicht rotationssymmetrisch. Die zugehörige Bindung
wird π-Bindung genannt.

Bei gleichartigen Atomorbitalen (z. B. 2px und 2pz ) ist die Überlappung zu einer σ-
Bindung und die damit verbundene Bindungsenergie stets größer als bei einer π-Bindung.
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In Abb. . sind dieOrbitalenergien derAtomorbitale zweier Sauerstoffatomedenender
Molekülorbitale für ein zweiatomiges O-Molekül gegenübergestellt. Man unterscheidet
zwischen Molekülorbitalen mit σ-Symmetrie und solchen mit π-Symmetrie. Das Auf-
füllen derMolekülorbitalemit Elektronen ergibt im Falle des Sauerstoffs dieBindungsord-
nung  und erklärt auch denCharakter des Sauerstoffs als Biradikal. Die Bindungsordnung
ergibt sich aus der Anzahl der besetztenMOsminus der Anzahl der unbesetztenMOs. Ein
halb besetztesMO zählt dabei auch nur zur Hälfte.

Struktur der Moleküle und Hybridisierung
Die Struktur einfacher Moleküle wie HgCl, BF, CF, PF oder SF kann man leicht ab-
leiten, wenn man davon ausgeht, dass die aneinander gebundenen Atome einenmöglichst
kurzen Abstand verwirklichen wollen, während sich die untereinander nicht gebundenen
Atome abstoßen und einen möglichst großen Abstand anstreben. Hieraus resultieren als
optimale räumliche Anordnung die in Tab. . angegebenen Strukturen.

Bei Molekülen und Ionen der Hauptgruppenelemente, die neben den Substituenten
auch freie, an Bindungen nicht beteiligte Elektronenpaare aufweisen, mussman zusätzlich
berücksichtigen, dass die freien Elektronenpaare ebenfalls Platz beanspruchen. Gillespie
undNyholm haben daher das Konzept der Elektronenpaar-Abstoßung eingeführt. Es wird
nach dem Englischen als VSEPR-Konzept (Valence Shell Electron Pair Repulsion) be-
zeichnet. Das Konzept geht davon aus, dass sich nicht nur die Substituenten, sondern auch
die Bindungselektronenpaare sowie die freien Elektronenpaare untereinander abstoßen
und daher versuchen, den maximalen Abstand zueinander einzunehmen.

Das Ammoniakmolekül NH mit einem freien Elektronenpaar und HOmit zwei frei-
en Elektronenpaaren weisen beide insgesamt vier Valenzelektronenpaare auf, die sich ent-
sprechend der Koordinationszahl vier ( Tab. .) nach den Ecken eines Tetraeders aus-
richten. Hieraus resultiert die pyramidale Gestalt des NH-Moleküls und die gewinkelte
Struktur des HO-Moleküls.

Bei der Koordinationszahl fünf ergibt sich eine Besonderheit, da die fünf Ecken der
trigonalen Bipyramide nicht äquivalent sind. Es gibt zwei axiale und drei äquatoriale Po-
sitionen. Freie Elektronenpaare ordnen sich immer in den äquatorialen Positionen an, wie
die Beispiele von SF, ClF undXeF ( Abb. .) zeigen. Treten bei derKoordinationszahl
sechs zwei freie Elektronenpaare auf, so befinden sich diese an gegenüberliegenden Ecken
des Oktaeders, also in trans-Stellung. Für Moleküle wie XeF ( Abb. .) resultiert daher
eine quadratisch-planare Anordnung der Substituenten.

Koordinationszahl Struktur Beispiel

2 Linear HgCl2

3 Trigonal-planar BF3

4 Tetraedrisch CF4

5 Trigonal-bipyramidal PF5

6 Oktaedrisch SF6

Tab. 1.6 Koordinati-
onszahlen und optimale
räumliche Anordnung der
Substituenten
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Abb. 1.15 VSEPR-Konzept und Strukturen ausgewählter Moleküle

BeimVorliegen von freien Elektronenpaaren werden die Strukturen häufig leicht verzerrt,
da die freien Elektronenpaare weiter ausladend sind und daher etwas mehr Platz benö-
tigen als die Elektronenpaare der σ-Bindungen. Aus diesem Grund ist beispielsweise der
Bindungswinkel HNH = 107○ im NH und HOH = 104,5○ im HO kleiner als der ideale
Bindungswinkel im Tetraeder, wie er mit 109,47○ im CH oder CF auftritt.

Bisher haben wir nur freie Elektronenpaare und Elektronenpaare von σ-Bindungen be-
trachtet. Tatsächlich sind es auch diese, die die Strukturen der Moleküle imWesentlichen
bestimmen. Mehrfachbindungen ändern die oben abgeleiteten Strukturen nicht wesent-
lich. Sie benötigen jedoch etwasmehr Platz als Einfachbindungen. π-gebundene Substitu-
enten ordnen sich daher in der trigonalen Bipyramide wie die freien Elektronenpaare in
einer äquatorialen Position an. In Abb. . ist mit ClOF ein Beispiel angegeben.

Die experimentellen Strukturbestimmungen bestätigen in aller Regel die Vorhersagen
nach dem VSEPR-Konzept. Hingegen erwartet man aufgrund der Ausrichtung der
Atomorbitale in vielen Fällen andere Strukturen, da die maximale Orbitalüberlappung
und damit die stabilste Atombindung dann erreicht wird, wenn die Atomorbitale mit
ihren Symmetrieachsen zusammenfallen (Prinzip der maximalen Überlappung). Im
tetraedrischen CH-Molekül entsprechen die Bindungsrichtungen jedoch nicht der
Ausrichtung der Atomorbitale. Die Symmetrieachsen der p-Orbitale schließen Winkel
von 90○ ein, während der ideale Bindungswinkel im Tetraeder 109,47○ beträgt.

L. Pauling entwickelte daher  das Prinzip der Hybridisierung. Man muss dabei
berücksichtigen, dass die in7Kap. .. eingeführten Atomorbitale nur eine denkbare Lö-
sung der Schrödinger-Gleichung darstellen. Die AOs können durch Linearkombination
in andere, äquivalente Lösungen transformiert werden. So kann man aus dem s- und
den drei p-Orbitalen vier gleiche Orbitale erhalten, die nach den Ecken eines Tetraeders
ausgerichtet sind. Diese Orbitale werden sp3-Hybridorbitale genannt. Entsprechend kann
man aus dem s- und zwei p-Orbitalen drei sp2-Hybridorbitale erhalten, die auf die Ecken
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Abb. 1.16 Darstellung der sp3-Hybridorbitale (ausgerichtet nach den Ecken eines Tetraeders)

eines gleichseitigen Dreiecks weisen oder man kombiniert ein s- mit einem p-Orbital zu
zwei sp-Hybridorbitalen, die einenWinkel von 180○ miteinander bilden.

In Abb. . sind die sp3-Hybridorbitale dargestellt. Man erkennt, dass die einzelnen
Orbitale asymmetrisch sind und mit ihrer größten Elektronendichte in Richtung auf die
Bindungspartner weisen. Hieraus und aus der günstigen Ausrichtung resultieren stabilere
Bindungen als im Falle der nicht hybridisierten Atomorbitale. Die asymmetrische Form
und die Ausrichtung der Hybridorbitale erlauben eine sehr gute Überlappung zu σ-Bin-
dungen, aber andererseits keine Überlappung zu π-Bindungen.

. MERKE Hybridorbitale sind grundsätzlich nur zur Bildung von σ-Bindungen und zur
Aufnahme von freien Elektronenpaaren oder einzelnen Radikalelektronen geeignet.
π-Bindungen werden stets von den nicht hybridisierten AOs gebildet.

Voraussetzung für eine energetisch günstige Bildung vonHybridorbitalen ist, dass sich die
beteiligten AOs möglichst wenig in ihrer Energie unterscheiden. Da die Energiedifferenz
zwischen s- und p-Orbitalen imPSE von links nach rechts stark zunimmt, nimmt in dieser
Richtung zugleich die Tendenz zur Hybridisierung ab. Die Tendenz zur Hybridisierung
nimmt außerdem innerhalb der Gruppen des PSE von oben nach unten ab, wie ein Ver-
gleich der Bindungwinkel in denMolekülen EH (E = N, P, As, Sb) und EH (E = O, S, Se,
Te) zeigt. Im NH liegt der Winkel H−N−Hmit 107○ nahe am idealenWert, während bei
PH 93,8

○ und bei AsH und SbH Werte von etwa 91○ gefunden werden, die für eine Bin-
dung durch die nicht hybridisierten p-Orbitale sprechen. Analoge Verhältnisse findetman
bei HO (104,5○), HS (92

○) und HSe (91
○). Die maximale Tendenz zur Hybridisierung

liegt daher im Bereich der Hauptgruppenelemente bei den Elementen B, C und N.

Mehrfachbindungen und Doppelbindungsregel
Mehrfachbindungen entstehen durch die Kombination von einer σ- mit einer oder zwei
π-Bindungen. Betrachtetman die Überlappung der p-Orbitale, die zur σ- oder π-Bindung
führen kann, so ist die σ-Überlappung stets besser als die π-Überlappung (7S. ), da
im Falle der σ-Bindung die p-Orbitale in ihrer Vorzugsrichtung zusammentreffen. Bei
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einer Vergrößerung des Atomabstands wird die von den p-Orbitalen gebildete (p−p)π-
Bindung zunehmend ungünstiger gegenüber einer (p−p)σ-Bindung. Die Neigung, eine(p−p)π-Bindung auszubilden, nimmt somit beim Übergang zu den größeren Elementen
der höheren Perioden des PSE stark ab, sodass derartige Doppelbindungen bevorzugt von
den Elementen der ersten Achterperiode ausgebildet werden. Man erkennt diese alsDop-
pelbindungsregel bekannte Erscheinung beispielsweise an einem Vergleich der Element-
strukturen von Sauerstoffund Schwefel oder Stickstoffund Phosphor sowie der Strukturen
von CO und SiO. Sauerstoff bildet O-Moleküle mit einer Doppelbindung, während
Schwefel in Form von Ringen oder Ketten auftritt, in denen jedes S-Atomüber zwei σ-Bin-
dungen gebunden ist. ImN liegt eine Dreifachbindung vor. Jedes Phosphoratom bildet in
denElementmodifikationenhingegen drei Einfachbindungen. CO ist einGasmolekülmit
Doppelbindungen und SiO ist ein polymerer Festkörpermit sp3-hybridisiertemSi-Atom,
das vier Si−O-σ-Bindungen ausbildet. Die Doppelbindungsregel bezieht sich jedoch nur
auf (p − p)π-Bindungen. Elemente ab der M-Schale können mit ihren d-Orbitalen nach
der VB-Theorie (d − p)π-Bindungen z. B. zu Sauerstoffatomen ausbilden. Beispiele sind
die Anionen der Sauerstoffsäuren der Elemente P, S und Cl oderMoleküle wie VOCl und
OsO, von denen einige in Abb. . in Form ihrer Lewis-Formeln angegeben sind.

Hypervalente Verbindungen
In einigen der in den Abb. . und Abb. . gezeigten Valenzstrichformeln wird das
Elektronenoktett am Zentralatom überschritten. Solche Moleküle oder Ionen werden als
hypervalent bezeichnet. In derVB-Beschreibung dieserMoleküle wird angenommen, dass
die d-Orbitale des Zentralatoms an den σ- und π-Bindungen ebenso wie die s- und p-Or-
bitale des Zentralatoms beteiligt sind.

So liegt im XeF nach der VB-Methode eine sp3d-Hybridisierung der Orbitale des
Xenonatoms vor, die letztlich nach den VSEPR-Regeln zu einem linearen dreiatomigen
Molekül führt ( Abb. .). Die Hybridisierung ist also eine Linearkombination der 5s-,
p-, d-Orbitale am Xenon. Nun sind aber die 5d-Orbitale energetisch so hoch, dass sie für
eine Hybridisierung kaum zur Verfügung stehen.

Anstatt nur dieOrbitale amZentralatom zumodifizieren, werden in einerMO-Behand-
lung des Problems, alle infrage kommenden, symmetrierelevanten Orbitale des Xenons
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Abb. 1.18 MO-Schema für XeF2. σ∗p
bedeutet, dass es sich um ein 3-Zentren-MO
mit σ-Symmetrie, also mit einer Überlap-
pung in der Kern-Kern-Verbindungsachse
handelt; p bedeutet, dass dieses MO durch
Linearkombination aus p-AOs entsteht und
* steht für einen antibindenden Zustand.

und der beiden Fluoratome miteinander linear kombiniert und ergeben Molekülorbitale.
Abb. . gibt ein solches MO-Schema für XeF in . Näherung an. Die relevantenWel-

lenfunktionen (Orbitale) des Xenons (5pz) und die beiden pz-Orbitale zweier Fluorato-
mewerden einer symmetrieadaptiertenLinearkombination unterworfen. Für die Auswahl
dieser Atomorbitale gibt es unter anderen zwei wichtige Kriterien. So sind etwa Atom-
orbitale ungeeignet, derenÜberlappungsintegral null ergibt. Auch ist dieWechselwirkung
zweier Atomorbitale um so kleiner, je mehr sie sich energetisch unterscheiden.

Man erhält dann in . Näherung für XeF ein bindendes (σp), ein nichtbindendes (n)
und ein antibindendes (σ∗p ) Molekülorbital. Die vier Valenzelektronen, aus den Atomor-
bitalen, werden im bindenden und im nichtbindenden MO untergebracht. In einer . Nä-
herung kann das 5s-Orbital des Xenons einbezogen werden und in . Näherung zusätzlich
noch das 5dz2 -Orbital.

Die Bindungsordnung (7S. ) errechnet sich nun aus einem bindenden Elektronen-
paar und somit als BO = (2 − 0)/2 = 1 für die F−Xe−F-Gruppe. Also BO = 1

2 pro Xe−F-
Gruppe.AmEnde ergibt sich in diesemFall eineDrei-Zentren-Vier-Elektronen-Bindung
(ze-Bindung).

Im SF-Molekül besitzen die d-Orbitale des Schwefels ebenfalls eine zu hohe Orbi-
talenergie und tragen deshalb nur in geringem Maße zur Bindungsenergie des Moleküls
bei. Die entscheidende Frage ist also, wie kann man  Bindungen mit einem s- und drei
p-Orbitalen am Schwefel ausbilden? In dem in Abb. . abgebildeten, etwas komplizier-
teren MO werden nun die 3s- und 3p-Orbitale von Schwefel und sechs p-Orbitale mit
σ-Symmetrie der sechs Fluoratome miteinander kombiniert.

Die Bindungsverhältnisse in SF können mit drei Drei-Zentren-σ-bindenden MOs
(σ p) und einem Sieben-Zentren-σ-bindendem MO (σs) beschrieben werden. Die
Bindungsordnung ergibt sich pro S−F-Gruppe zu 2/3. In Übereinstimmung mit den
experimentellen Befunden, dass hypervalente (hyperkoordinierte) Moleküle sehr
stabil sind, wenn die äußeren Atome eine hohe Elektronegativität aufweisen, sind die
beiden nichtbindenden Orbitale fast ausschließlich an den Fluoratomen lokalisiert und
haben auf die Bindungsordnung keinerlei Einfluss. Eine alternative Beschreibung der
Bindungsverhältnisse nach der VB-Methode, unter Berücksichtigung derMesomerie und
der Oktettregel, besteht aus zwei ze-Bindungen und zwei ze-Bindungen und kann
wie in Abb. . formuliert werden.
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Orbitale mit σ-Symmetrie, bezogen auf die 3p-Orbitale des Schwefels verwendet werden.
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Abb. 1.20 Valenzstrichformel für SF6 unter der Annahme von 3z4e-Bindungen

Die grau unterlegten Teile stellen pro S−F-Gruppe ze-Bindungen dar mit jeweils einem
Elektron in der Bindung und einem lokalisiert am elektronegativen Fluoratom. Die nicht
farblich unterlegten Bindungen sind entweder kovalente Bindungen oder ze-Bindun-
gen. Die S−F-Bindungslänge liegt mit , pm zwischen den für SF gefundenenWerten
(, und , pm), in dem die Bindungsordnung , bzw.  beträgt.

Ebenso wird für das Sulfation in der VB-Schreibweise eine (dπ–pπ)-Wechselwirkung
formuliert, die zu einer Ladungsminimierung führt. Werden für das Sulfation Doppelbin-
dungen angenommen, um die vier gleichen S−O-Bindungslängen zu erklären, dann ist die
BeschreibungmittelsmesomererGrenzformeln nötig. Einfacher kannmandieÄquivalenz
der S−O-Bindungen zeigen, indemman also statt:
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folgende Formel schreibt:

⎡⎢⎢⎢⎢⎢⎢⎢⎢⎣
⊖

O S
2⊕

O
⊖

⊖
O

O
⊖

⎤⎥⎥⎥⎥⎥⎥⎥⎥⎦

2−

Die Formulierung mesomererGrenzformen kann nun entfallen, außerdemwird nun auch
am Schwefel die Oktettregel eingehalten. Diese Schreibweise wird heute als die exaktere
angesehen und wird durch den entsprechenden LCAO-Ansatz nahegelegt. Schwefel ist in
dieser Schreibweise doppelt positiv und Sauerstoff einfach negativ geladen. Dies bedingt
zusätzlich eine starke Coulomb-Wechselwirkung zwischen dem Schwefelatom und den
Sauerstoffatomen. Die MO-Berechnungen an diesem Ion zeigen, dass die σ-Bindungen
stark polar sind und zu einer hohenpositiven Ladung amZentralatom führen und dadurch
eine starke Anziehung auf die π-Elektronen der negativen Sauerstoffatome ausgeübt wird.

Es zeigt sich also, dass der LCAO-Ansatz zur exakteren Beschreibung der Bindungsver-
hältnisse führt. Da sich aber mit dem VB-Konzept auf einfache Weise richtige Aussagen
über die Struktur der Moleküle oder Ionen treffen lassen, wird im Verlaufe dieses Buches
die ladungsminimierte Schreibweise der Valenzstrichformeln mit Oktettaufweitung wei-
terhin verwendet.

Koordinative Bindung und 18-Elektronen-Regel
In vielen Fällen stammen die Elektronen einer Atombindung nur von einem der beiden
Bindungspartner. Dies ist z. B. beim Produkt der Reaktion von NH mit einem Proton
zum NH+

 -Kation oder der Reaktion von BF mit einem F−-Ion zum BF− der Fall. Auch
bei der Reaktion von Ni+ mit Ammoniak zumHexamminkomplex [Ni(NH)]

+ werden
kovalente Bindungen gebildet, deren Elektronen von den NH-Molekülen stammen.Man
spricht in diesem Fall von einer koordinativen Bindung. Diese unterscheidet sich jedoch
in der Regel nicht von einer normalen Atombindung. So kann man auch nicht zwischen
den vier N−H-Bindungen im NH+

 -Ion oder den vier B−F-Bindungen im BF− -Ion unter-
scheiden.
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C.K. Ingold bezeichnete das Elektronen liefernde Teilchen, den Elektronenpaar-Dona-
tor, als nucleophil (griech: nucleos, Kern) und das Elektronen aufnehmende Teilchen,
den Elektronenpaar-Akzeptor, als elektrophil. NachG.N. Lewis wird der Elektronenpaar-
Donator auch Lewis-Base und der Elektronenpaar-Akzeptor Lewis-Säure (7Kap. .) ge-
nannt.
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Bei den obigen Beispielen sind NH und F− die Lewis-Basen. H+, BF und Ni+ sind
die Lewis-Säuren. Bei der Reaktion einer Lewis-Säure mit einer Lewis-Base wird stets
eine koordinative Bindung gebildet. Das Reaktionsprodukt wird als Komplex (7Kap. )
bezeichnet.

Komplexe der Übergangselemente sind besonders stabil, wenn sie die -Elektronen-
Regel erfüllen. Dies ist eine Analogie zur Oktett-Regel (7Kap. ..) bei den Hauptgrup-
penelementen, die besagt, dass ein stabiler Zustand erreicht wird, wenn die ns- und np-
Niveaus der äußersten Schale mit acht Elektronen voll aufgefüllt sind. Bei den Übergangs-
elementen müssen jedoch zusätzlich zu den ns- und np-Niveaus auch die (n − 1)d-Or-
bitale aufgefüllt werden, sodass insgesamt  Elektronen erforderlich sind. Diese ergeben
sich aus den beim Übergangsmetall bereits vorhandenen Elektronen und den Elektronen-
paaren der koordinativen Bindungen von den Liganden.

1.4.3 Metallbindung
Die typischenMetalle haben niedrige Ionisierungsenergien und können daher ihre Valen-
zelektronen relativ leicht abgeben. Ein einfaches, qualitatives Modell der Metallbindung
geht von einem Kristallgitter aus Metallkationen und einem Elektronengas aus. Dabei
kommt es zu elektrostatischer Anziehung zwischen den Metallkationen und dem Elek-
tronengas. Die Elektronen sind keinem speziellen Atom zugeordnet. Vielmehr gehören
sie gleichberechtigt allen Atomen des Gitters an. Da hierbei keine Vorzugsrichtungen der
Bindungen ausgebildet werden und im Falle einesMetalls aus gleichenAtomen diese auch
gleich groß sind, resultieren hochsymmetrischeMetallstrukturen wie die kubisch und he-
xagonal dichteste Kugelpackung und die kubisch innenzentrierte Struktur.

DieVorstellung eines Elektronengasesmit völlig freien und voneinander unabhängigen
Elektronen ist jedoch stark vereinfacht, da die Elektronen den gleichenGesetzmäßigkeiten
und Beschränkungen unterliegen, die auch für Moleküle gelten. Insbesondere muss auch
in einemMetall das Pauli-Prinzip beachtet werden.DieMetallbindung ist eineMultizen-
trenbindung, deren Orbitale über den gesamten Kristall delokalisiert sind. Die Anzahl
der Multizentrenorbitale entspricht hierbei der Anzahl der Atomorbitale, die an der Bil-
dung der Multizentrenorbitale beteiligt sind. Da in einem Kristall eines Metalls sehr viele
Atome vorhanden sind – in einemMol sind es NA = 6,02 ⋅ 1023 – und alle mit mindestens
einem AO beitragen, entstehen auch sehr viele dieser Mehrzentrenorbitale, deren Ener-
gieniveaus dann so dicht beieinander liegen, dass die Energieunterschiede zwischen ihnen
minimal werden und sie zu einem Energieband verschmelzen ( Abb. .). Man erkennt
dies auch daran, dass ein isoliertes Atom oder Molekül mit deutlich separierten Energie-
niveaus bei entsprechender Anregung ein Linienspektrum ergibt, während ein Festkörper
wie die Metalle ein kontinuierliches Elektronen-Spektrum erzeugt.

Das mit den Valenzelektronen besetzte Energieband wird als Valenzband bezeichnet.
Das Vorliegen vonMultizentrenorbitalen, die über den gesamtenKristall ausgedehnt sind,
macht auch die gute elektrische Leitfähigkeit (Leiter erster Art) verständlich. Voraus-
setzung ist allerdings, dass das Valenzband nur teilweise besetzt ist und somit über freie
Niveaus verfügt, auf die die Elektronen angeregt werden können. Elektrische Leitfähigkeit
kann auch auftreten, wenn das Valenzband voll besetzt ist, aber mit einem energetisch
höher liegenden, leeren Energieband überlappt. Letztereswird Leitungsband genannt. Bei
einem Isolator existiert eine größere Energielücke oder verbotene Zone zwischen Valenz-
und Leitungsband, sodass keine oder nur sehr wenige Elektronen das Leitungsband errei-
chen können und daher die Leitfähigkeit äußerst gering ist.
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Abb. 1.21 Ausbildung von Energiebändern am Beispiel des Lithiums. Man erkennt im 2s-
Band die für Metalle übliche Überlappung von Valenz- (rot) und Leitungsband (blau); N = Anzahl
der Li-Atome.

Bei einem Eigenhalbleiter ist die verbotene Zone zwischen Valenz- und Leitungsband
so klein, dass sie bei ausreichender Anregung von genügend Elektronen übersprungen
werden kann, um eine geringe Leitfähigkeit zu bewirken, die deutlich größer ist als die
eines Isolators, aber kleiner als bei einem elektrischen Leiter erster Art.

1.4.4 Übergänge zwischen den Bindungstypen
Die imVorangehenden beschriebenendrei Typen der chemischenBindung sindGrenzfäl-
le mit Modellcharakter. Sie sind nur in einigen Fällen in reiner Form verwirklicht. Bei den
meisten anorganischen Verbindungen treten Übergänge auf, wobei häufig ein Bindungs-
typ dominiert. Den Übergang zwischen der reinen Atombindung und der Ionenbindung
macht man sich am besten anhand der in Tab. . aufgeführten Verbindungen klar.

Bei NaCl liegt eine Ionenbindung vor, während im Cl die Cl-Atome über eine Atom-
bindung verknüpft sind. An den Siede- und Schmelzpunkten von SiCl und PCl erkennt
man, dass es sich hierbei um Flüssigkeiten handelt. Dies kann mit der Molekülform der
Verbindungen erklärt werden, deren Bindungen weitgehend kovalenten Charakter haben.
Dennoch sind die Bindungen nicht völlig unpolar, wie dies bei Cl der Fall ist. Sie weisen
eine Bindungspolarität auf. Die Bindungselektronenpaare sind mehr zu den Cl-Atomen
hin polarisiert, sodass diese eine partielle negative und die Si- bzw. P-Atome eine partielle
positive Ladung erhalten. Dadurch kommt zur kovalenten Bindung eine partielle Ionen-
bindung hinzu.Mannennt diese LadungenPartialladungen, da sie in ihremBetrag kleiner
sind als eine volle Elementarladung. Sie werden durch die Symbole δ+ und δ− dargestellt.

Die Partialladungen können bei Molekülen einen Dipolcharakter bewirken. Dies ist
bei PCl wie auch beim HO- und HCl-Molekül der Fall, nicht aber bei SiCl, da hier die
negativen Partialladungen der Cl-Atome symmetrisch um das positiv polarisierte Si-Atom
verteilt sind. Eine analoge Situation liegt beim linear gebauten CO-Molekül vor. Beim
HCl-Molekül befindet sich der Schwerpunkt der positiven Partialladung beim H-Atom
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Tab. 1.7 Übergänge zwischen Atom- und Ionenbindung ( 1) unter Druck, 2) Sublimation)

Ionenbindung Übergangsbindung Atombindung

NaCl MgCl2 AlCl3 SiCl4 PCl3 SCl2 Cl2

Smp. /○C 800 712 192,51) −67,7 −93,6 −122 −101

Sdp. /○C 1465 1418 1802) 56,7 76,1 59 −34, 1

und der Schwerpunkt der negativen Partialladung beim Cl-Atom. Beim HO-Molekül
summieren sich die Bindungspolaritäten, sodass der Schwerpunkt der positiven Ladung
in der Mitte zwischen den beiden H-Atomen lokalisiert ist.

δ+

H
δ−

Cl H H

δ−

δ+

O

Bei AlCl ist der Ionenbindungsanteil schon deutlich größer als bei SiCl und PCl, wie
man auch aus den höheren Fixpunkten ( Tab. .) sehen kann. Man kann hier von einer
Ionenbindung ausgehen. Die relativ hohe Ladung des Al+-Ions wirkt aber stark polari-
sierend auf die Elektronenhülle der Cl−-Ionen, sodass diese ihre Kugelform verlieren und
deformiert werden.

Da bei den Anionen durch den Überschuss an Elektronen die Elektronenhüllen größer
und weniger fest gebunden sind als bei den Kationen, ist die Polarisierung bei den Anio-
nen besonders stark. Je größer der Radius und je höher geladen einAnion ist, desto stärker
wird es bei gegebenen Kationen deformiert. Bei gegebenen Anionen wirkt ein Kation um
so stärker deformierend, je kleiner sein Radius und je größer seine Ladung ist. Je stärker
die Polarisierbarkeit der Anionen und je polarisierender die Wirkung der Kationen ist,
umso mehr verschiebt sich der Bindungscharakter von der Ionen- zur Atombindung.

Wie zwischen Ionen- und Atombindung, so gibt es auch zwischen diesen beiden und
der Metallbindung entsprechende Übergänge.

Elektronegativität
Zur Beurteilung der Bindungspolaritäten führte L. Pauling  den Begriff der Elektro-
negativität ein.

. MERKE Unter der Elektronegativität eines Elements verstehtman seine Fähigkeit, in einem
Molekül die Bindungselektronen an sich zu ziehen.

Je größer die Elektronegativität eines Elements ist, umso stärker zieht es die Bindungselek-
tronen an. Pauling legte für die Elektronegativitäten dimensionslose Vergleichswerte fest,
die sich zwischen demWert 4,0 für Fluor als elektronegativstemElement und 0,7 für Cae-
sium bewegen. In Tab. . sind die Elektronegativitätswerte der Hauptgruppenelemente
angegeben. Die Elektronegativitätswerte der Übergangselemente unterscheiden sich nicht
so stark. Sie liegen zwischen 1,1 für La sowie einige Lanthanoidenelemente und 2,4 für
Gold.
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H
2,2

Li
1,0

Be
1,6

B
2,0

C
2,6

N
3,0

O
3,4

F
4,0

Na
0,9

Mg
1,3

Al
1,6

Si
1,9

P
2,2

S
2,6

Cl
3,2

K
0,8

Ca
1,0

Ga
1,8

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
2,1

Te
2,1

I
2,7

Cs
0,8

Ba
0,9

Tl
1,6

Pb
2,3

Bi
2,0

Po
2,0

At
2,2

Tab. 1.8 Elektronegativitätswerte der
Hauptgruppenelemente nach Pauling (die
Elektronegativitäten der Übergangselemente
liegen zwischen 1,1 und 2,4)

Die Elektronegativitätswerte geben die Größe und auch die Richtung des Dipolmoments
eines Moleküls an. So trägt z. B. im Dichloroxid ClO das O-Atom die negative Parti-
alladung. Hingegen ist im Sauerstoffdifluorid OF das O-Atom der positiv polarisierte
Bindungspartner, da Sauerstoff in der Elektronegativitätsskala zwischen Fluor und Chlor
eingereiht ist. Entsprechend der Definition verläuft die Richtung des Dipolmoments vom
negativen zum positiven Pol.

Mithilfe der Elektronegativitätsdifferenzen kann man auch den Ionenbindungscharak-
ter einer kovalenten Bindung abschätzen. Es wird angenommen, dass bei einer Differenz
von 1,9 etwa % Ionenbindungscharakter vorliegt. Bei noch größeren Differenzen über-
wiegt die Ionenbindung, während bei kleinerenWerten die Atombindung vorherrscht.

1.4.5 Van-der-Waals-Bindungen
Neben den drei besprochenen Bindungstypen und ihren Übergangsformen gibt es noch
weitere, deutlich schwächere Bindungskräfte, die nach van der Waals (–), der
schon  auf ihre Existenz hingewiesen hatte, als Van-der-Waals-Bindungen bezeichnet
werden. Man kann auf derartige anziehende Wechselwirkungen schließen, wenn man
berücksichtigt, dass Edelgase und Moleküle bei tiefen Temperaturen kristallisieren und
definierte Strukturen ausbilden. Auch weist die Beobachtung, dass sich Gase beim Kom-
primieren erwärmen und beim Expandieren abkühlen, auf bindende Wechselwirkungen
zwischen den Gasmolekülen hin.

Die Van-der-Waals’schen Bindungen beruhen auf elektrostatischen Kräften zwischen
Dipolen, wobei permanente als auch induzierte Dipole wirksam werden können. Man
kann drei Fälle unterscheiden.
. Anziehungskräfte zwischen zwei induziertenDipolen. Diesewerden auchDispersions-

kräfte genannt.
. Anziehungskräfte zwischen zwei permanenten Dipolen. Ein spezieller Fall dieser Bin-

dungsart ist dieWasserstoffbrückenbindung.
. Anziehungskräfte zwischen einem Ion und einem Dipol.
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Der erste Fall der Dispersionskräfte ist stets wirksam und hat somit einen geringen Anteil
an jeder Bindung. In reiner Form treten die Dispersionskräfte beispielsweise zwischen
den Edelgasen im Kristall auf. Beim Annähern von Edelgasatomen oder Molekülen be-
einflussen sich ihre Elektronenhüllen gegenseitig, wobei Dipole induziert werden, die sich
gegenseitig ausrichten und so eine schwacheBindung bewirken. Die Polarisation der Elek-
tronenhülle und damit auch die Dispersionskraft ist umso größer, je größer und weicher
die Elektronenhüllen sind. Daher sind die Dispersionskräfte bei großenMolekülen beson-
ders stark.

Stärker sind die bindenden Wechselwirkungen zwischen permanenten Dipolen. Dies
äußert sich in ihrem Bestreben zur Assoziation. Diese Erscheinung tritt besonders bei
Wasserstoffverbindungen mit kleinen stark elektronegativen Atomen auf. Beispiele sind
HF, HO und NH. Sie bilden durch Assoziation größere Einheiten ( Abb. .), wo-
durch auch die imVergleichmit ihren schwererenHomologenHCl, HS und PH höheren
Schmelz- und Siedepunkte zu erklären sind ( Abb. .). Im Falle dieser besonders star-
ken Wechselwirkungen spricht man von Wasserstoffbrückenbindungen. Bei CH treten
keine H-Brückenbindungen auf. Die Schmelz- und Siedepunkte von CH und den hö-
heren Homologen zeigen daher den normalen Verlauf der Zunahme mit zunehmendem
Molekulargewicht.

Wasserstoffbrückenbindungen werden nur zu stark elektronegativen Atomen hin aus-
gebildet. Das positiv polarisierte Wasserstoffatom eines Moleküls und ein freies Elektro-
nenpaar am elektronegativen Atom eines anderen Moleküls ziehen sich an und bilden
so die Wasserstoffbrücke. In Abb. . sind diese Wechselwirkungen durch punktierte
Linien dargestellt.

In der Regel sind die Wasserstoffbrücken – wie in Abb. . durch einen durchgezo-
genen Bindungsstrich und eine punktierte Linie angedeutet – unsymmetrisch (unsym-
metrische Wasserstoffbrücken); d. h., die beiden vom H-Atom ausgehenden Bindungen
sind verschieden lang. Man kennt daneben aber auch symmetrischeWasserstoffbrücken
mit zwei gleich langen Abständen vom H-Atom zu den beiden elektronegativen Akzeptor
atomen. Ein typisches Beispiel ist das Anion [F⋅⋅⋅H⋅⋅⋅F]−. Wasserstoffbrückenbindungen
haben große Bedeutung in der anorganischen und organischen Chemie sowie in der Bio-
chemie.

Als Beispiele für bindende Wechselwirkungen zwischen einem Ion und einem Dipol
kann man die hydratisierten Ionen oder Aquakomplexe ansehen, die sich beim Lösen
eines Salzes in Wasser bilden. Hier bestehen elektrostatische Anziehungskräfte zwischen
dem Zentralion und den es umgebendenWasserdipolen.
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Abb. 1.22 Darstellung der Struktur von HF im Gas (A) und im Kristall (B)
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Da die hier behandelte anorganisch-analytische Chemie überwiegend eine Chemie der
wässerigen Lösungen ist, kommt dem Wasser als Lösemittel eine besondere Bedeutung
zu. Die SonderstellungdesWassers innerhalb der Lösemittelwird durch denDipolcharak-
ter derWassermoleküle (7Kap. ..) sowie ihre Fähigkeit, Wasserstoffbrückenbindungen
(s. o.) auszubilden und als Säure und Base (7Kap. .) zu wirken, als auch durch die hohe
Dielektrizitätskonstante (7Kap. .) bewirkt.

Obwohl Wasser das gebräuchlichste Lösemittel der analytischen Chemie ist, kann es
grundsätzlich auch durch anderewasserähnliche Lösemittelwie SO, NH oderHF ersetzt
werden. Diese haben aber den Nachteil der Giftigkeit und des niedrigeren Siedepunkts,
sodass die Handhabung sehr viel schwieriger und aufwändiger ist.

2.1 Struktur von Wasser

DieWassermoleküle sind gewinkelt ( Abb. .). Im freienWassermolekül beträgt der Bin-
dungswinkel 104,5○ und die O−H-Bindungen sind 96pm lang. Im flüssigen und festen
Zustand sind die Wasermoleküle über asymmetrische Wasserstoffbrückenbindungen as-
soziiert, wobei im Eis, von dem mehrere Modifikationen gut untersucht sind, von jedem
O-Atom in tetraedrischerAnordnung vierWasserstoffbrücken ausgehen. JedesO-Atom ist
von zweiH-Atomen imkurzenAbstand und zweiH-Atomen im langenAbstand umgeben.
Bei Normaldruck kristallisiert Eis normalerweise in der Struktur der SiO-Modifikation
Tridymit. Diese Struktur enthält viele Hohlräume, sodass Eis bei  °C interessanterweise
ein % größeres Volumen aufweist als Wasser. Beim Schmelzen werden die Wasserstoff-
brücken teilweise gelöst und die Hohlräume fallen zusammen. Bei + °C hat Wasser mit
1,00 g/cm3 die größte Dichte. Sowohl beim Abkühlen als auch beim Erwärmen wird die
Dichte geringer. Dieser Sachverhalt wird alsDichteanomalie des Wassers bezeichnet.

H
O

H
96 pm

104,5○

Abb. 2.1 Struktur des Wassermoleküls
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Dielektrizitätskonstante
Zwischen zwei geladenen Metallplatten wird ein elektrisches Feld aufgebaut. Bringt man
in den zuvor materiefreien Raum zwischen den geladenen Metallplatten ein Medium, so
sinkt die Feldstärke ab. Das Verhältnis der Feldstärken im Vakuum und im Medium defi-
niert die relative Dielektrizitätskonstante εr des Mediums.

Die Minderung der Feldstärke beruht auf dem Auftreten eines entgegengesetzt gerich-
teten Feldes. Dieses entsteht durch die Ausrichtung der induzierten oder permanenten
Dipole der Atome oder Moleküle des Mediums. Die relative Dielektrizitätskonstante hat
für jeden Stoff einen bei konstanter Temperatur charakteristischen Wert. Für Wasser ist
der Wert mit εr = 81,1 ( °C) besonders hoch. Wasser ist daher für viele Salze ein ausge-
zeichnetes Lösemittel.

2.2 Wasser als Lösemittel: Elektrolytische Dissoziation

Viele Substanzenmit unterschiedlichenphysikalischen und chemischenEigenschaften ge-
hen bei der Einwirkung von Wasser in Lösung. Salze dissoziieren dabei in ihre Ionen.
Moleküle gehen entweder als solche in Lösung, wie die Beispiele Zucker, Harnstoff und
Alkohole zeigen, oder sie dissoziieren ebenfalls in Ionen, wie z. B. HCl.

Auflösevorgang bei Salzen
Salze bilden im festen Zustand Ionengitter mit hoher Gitterenergie (7Kap. ..). Diese
muss beim Lösevorgang aufgebracht werden. Hierbei spielen zwei Prozesse eine wichtige
Rolle.

Die Ionen eines Salzes umgeben sich beim Lösen mit Wassermolekülen, die sich ent-
sprechend der Ladung des Ions ausrichten. Man nennt diesen Vorgang Hydratisierung.
Hierbei wird die Energie der Bindung zwischen den freien Ionen und denWasserdipolen
frei. Man bezeichnet diejenige Energie, die bei dem hypothetischen Prozess der Lösung
und Hydratisierung von freien, gasförmigen Ionen freigesetzt wird, als Hydratisierungs-
enthalpie. Je nach dem, ob die Hydratisierungsenthalpie größer oder kleiner als die Gitter-
energie ist, muss die Lösungswärme abgeführt oder zugeführt werden. D. h., die Lösung
erwärmt sich (z. B. beim Lösen von CaCl, HCl-Gas oder HSO) oder sie kühlt sich
ab (z. B. beim Lösen von CaCl ⋅ HO). Wird der Lösevorgang bei konstantem Druck
durchgeführt, nennt man die umgesetzte Wärmemenge Lösungsenthalpie. Sie ist wie die
Hydratisierungsenthalpie von der Konzentration der entstandenen Lösung abhängig. Au-
ßerdem vermindert die hohe Dielektrizitätskonstante des Wassers die Anziehungskraft
zwischen den Ionen und erleichtert dadurch den Lösungsprozess.

Auflösevorgang bei Molekülverbindungen
Normalerweise werden in polaren Lösemitteln wie Wasser bevorzugt polare Verbindun-
gen wie Salze gelöst. Für unpolare Moleküle wie CCl oder Paraffine ist Wasser kein gutes
Lösemittel. Eine Ausnahme bilden hierbei jedoch Moleküle wie Zucker, Harnstoff oder
Ethanol, die zumWasserWasserstoffbrücken ausbilden können und dadurch hydratisiert
werden.

Moleküle, die wie HCl Säuren (7Kap. .) sind, können in Wasser in ein H+-Ion und
das Säurerestion dissoziieren, die beide hydratisiert werden. Hierbei entstehen aus den
Protonen HO

+-Ionen, die Oxoniumionen genannt werden. Diese umgeben sich noch
mit weiteren Wassermolekülen und bilden Hydroxoniumionen oder Hydroniumionen
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[(HO) ⋅ (HO)x ]
+. Oft schreibt man jedoch der Einfachheit halber anstelle der hydrati-

sierten Form nur H+.

2.3 Elektrolytlösungen – Ionenreaktionen

Stoffe, die in wässeriger Lösung in merklichem Umfang Ionen bilden, bezeichnet man
als Elektrolyte und den Vorgang als elektrolytische Dissoziation. Zu den Elektrolyten
gehören drei große Stoffklassen: Salze, Säuren und Basen.

DieTheorie der elektrolytischen Dissoziation wurde in ihren Grundzügen bereits 
von Arrhenius aufgestellt und später insbesondere durch van’t Hoff, Debye und Hückel
weiterentwickelt.

Für alle Elektrolyte gilt das Gesetz der Elektroneutralität; d. h., in allen Ionen enthal-
tenden Systemen (Lösungen, Ionenverbindungen) ist die Summe der positiven gleich der
Summe der negativen Ladungen.

Die Ladung eines Ions ist entweder gleich der Einheit der Elementarladung (1,602 ⋅
10−19 Coulomb) oder ein ganzzahliges Vielfaches davon. Die Anzahl der elektrischen Ele-
mentarladungen pro Teilchen wird als Ionenladung mit entsprechendem Vorzeichen an-
gegeben. So ist beispielsweise das Natriumion Na+ einfach positiv, das Chloridion Cl−
einfach negativ und das Sulfation SO−

 zweifach negativ geladen.
Das Vorliegen von Ionen in der Lösung hat einen entscheidenden Einfluss auf die Ge-

schwindigkeit chemischer Reaktionen. Im Allgemeinen verlaufen Ionenreaktionen sehr
viel schneller als Reaktionen zwischen gelöstenMolekülen.

Für die Formulierung von Ionenreaktionen ist eine verkürzte Schreibweise sinnvoll, bei
der nur die an der Reaktion beteiligten Ionen aufgeführt werden. Statt:

(Ag+ + NO−3) + (H+ + Cl−) ��→ AgCl ↓ + (H+ + NO−3)
oder (Ag+ + NO−3) + (Na+ + Cl−) ��→ AgCl ↓ + (Na+ + NO−3)
schreibt man verkürzt:

Ag+ + Cl− ��→ AgCl ↓
In den meisten Fällen liegen die Ionen in wässeriger Lösung hydratisiert vor (7Kap. .).
Da die in einem Aquakomplex gebundenen Wassermoleküle bei der Mehrzahl der Reak-
tionen nicht in Erscheinung treten, lässt man sie in der Regel in der Reaktionsgleichung
unberücksichtigt.

Ionenwanderung im elektrischen Feld
Elektrolytlösungen (Lösungen von Salzen, Säuren oder Basen) leiten den elektrischen
Strom durch Wanderung der gelösten Ionen. Im Gegensatz zu Metallen, Leitern erster
Art, bei denen Elektronen den Stromtransport bewirken, bezeichnet man Elektrolyte als
Leiter zweiter Art.

Im elektrischen Feldwandern die positiv geladenenKationen zurKathode, demMinus-
pol, die negativ geladenen Anionen zur Anode, dem Pluspol. Neben dem Ladungstrans-
port tritt demnach auch ein Stofftransport ein. AndenElektrodenfindenRedoxreaktionen
(7Kap. .) in Form einer Elektrolyse statt, bei der bestimmte Stoffmengen abgeschieden,
aufgelöst oder umgesetzt werden. Eine quantitative Beschreibung der Vorgänge geben die
Faraday’schen Gesetze (7Kap. .).
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2.4 Konzentration von Lösungen – Stoffmengenkonzentration,
Äquivalentkonzentration und Molalität

Unter der Konzentration c einer Lösung verstehtman dieMenge eines gelösten Stoffes pro
Menge der Lösung. Es gibt hierfür mehrere Maßeinheiten wie z. B. Prozentangaben. Von
besonderer Bedeutung für den Chemiker ist jedoch die Stoffmengenkonzentration. Sie
ist als gelöste Stoffmenge in Mol (7Kap. .) pro Volumen der Lösung definiert und wird
in Mol pro Liter (mol/L) angegeben. Als Konzentrationsangabe verwendet man dabei die
Bezeichnung molar (1mol/L; 0,1mol/L usw.). Seltener verwendet wird dieMolalität, die
angibt, wie viel Mol des Stoffes pro 1000 g Lösemittel gelöst sind.

Bei Säure-Base-Reaktionen (7Kap. .) oder Redoxreaktionen (7Kap. .) bezieht man
die Konzentration einer Lösung meistens auf die Stoffmenge an Protonen, Hydroxidionen
oder Elektronen und spricht dann von der Äquivalentkonzentration, für die bisher als
Maßeinheit N benutzt wurde, z. B.  N HSO oder , N KMnO. Die Normalität N ist je-
doch keine der gesetzlich vorgeschriebenen SI-Maßeinheiten und sollte daher nicht mehr
benutzt werden.

Bei Säuren und Basen ergibt sich die für eine Äquivalentkonzentration von 1mol/L
benötigteMasse an Säure oder Base als Produkt aus der Stoffmenge 1mol und dermolaren
Masse, dividiert durch dieWertigkeit der Säure bzw.Base, d.h. die Anzahl verfügbarerH+-
bzw. OH−-Ionen. Eine Schwefelsäuremit einer Äquivalentkonzentration von 1mol/L ent-
hält somit 0,5mol = 49,0 g H2SO4 pro Liter, da die Schwefelsäure eine zweiwertige Säure
ist. Bei Salzsäure als eine einwertige Säure stimmt dagegen die Stoffmengenkonzentration
mit der Äquivalentkonzentration überein.

Bei Redoxreaktionen ist bei einer Äquivalentkonzentration von 1mol/L eine Stoffmen-
ge imLiter gelöst, die 1molElektronen aufnehmenoder abgeben kann.Da z. B. Permanga-
nat in saurer Lösung zuMn+ reduziert wird und dabei  Elektronen aufnimmt, enthält ei-
ne KMnO-Lösung mit einer Äquivalentkonzentration von c = (1/5KMnO4) = 1mol/L
nur 1/5mol = 31,6 g KMnO4 pro Liter.

2.4.1 Gefrierpunktserniedrigung und Siedepunktserhöhung
Lösungen besitzen im Vergleich zum reinen Lösemittel sogenannte kolligative Eigen-
schaften: osmotischer Druck, Gefrierpunktserniedrigung und Siedepunktserhöhung.
Nach dem Raoult’schen bzw. Beckmann’schen Gesetz sind die Größen dieser Effekte
proportional zur Konzentration des gelösten Stoffes, für die als Maß die Molalität cm
gewählt wird.

Gefrierpunktserniedrigung: Δt = Eg ⋅ cm
Siedepunktserhöhung: Δt = Es ⋅ cm

Die Proportionalitätsfaktoren Eg und Es werden als molare Gefrierpunktserniedrigung
bzw. molare Siedepunktserhöhung bezeichnet. Sie sind Lösemittelkonstanten und unab-
hängig vonderArt des gelösten Stoffs. FürWasser beträgt diemolareGefrierpunktsernied-
rigung 1,860K ⋅ kg ⋅mol−1 und die molare Siedepunktserhöhung 0,511K ⋅ kg ⋅mol−1.

Die Siedepunktserhöhung und vor allem die Gefrierpunktserniedrigung können zur
experimentellen Bestimmung der Molmassen benutzt werden, da sie ein Maß für die An-
zahl Mole n in der Lösung darstellen und sich bei Kenntnis der eingewogenen Masse m
dieser nMole die Masse eines Mols berechnen lässt. Man nennt dieseMethoden der Mol-
massenbestimmung Ebullioskopie und Kryoskopie, mit deren Hilfe man zugleich fest-
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stellen kann, ob ein gelöster Stoff monomer, dimer oder oligomer vorliegt. Ein Beispiel ist
das kaum dissoziierte Quecksilber(I)-chlorid, das als HgCl und nicht als HgCl in der
Lösung vorliegt.

Elektrolytlösungen zeigen scheinbar anomale Effekte. Da Δt von der Anzahl gelös-
ter Mole und damit von der Teilchenzahl abhängt, ergibt sich ein Unterschied, ob ein
Stoff als Molekül in Lösung geht oder in Ionen dissoziiert. Ginge beispielsweiseEssigsäure
CHCOOH in Molekülform in Lösung, so lägen x Teilchen vor. Würde sie vollständig in
HO

+- undCHCOO−-Ionen dissoziieren, so wären es 2x Teilchen. Bei der tatsächlich er-
folgenden nur teilweisenDissoziationmuss der Dissoziationsgrad α (7Kap. ..) berück-
sichtigt werden. Ist die ursprüngliche molare Konzentration des undissoziierten Stoffes
cm0 , so wird infolge der Dissoziation die tatsächliche, in der Elektrolytlösung vorhande-
ne Konzentration cm = cm0 ⋅ (1 + α). Für die Gefrierpunktserniedrigung (entsprechendes
gilt für die Siedepunktserhöhung) folgt:

Δt = Eg ⋅ cm0 ⋅ (1 + α)
Im Fall einer NaCl-Lösung, die für eine Reihe von Salzen typisch ist, findet man bei sehr
starker Verdünnung vollständige Dissoziation, sodass α = 1 wird und man erhält für die
Gefrierpunktserniedrigung:

Δt = 2 ⋅ Eg ⋅ cm0

2.5 Löslichkeit und Kristallwachstum

Die Größe der Löslichkeit einer Substanz wird auf die gesättigte, im Gleichgewicht über
einem Bodenkörper vorhandene Lösung bezogen. Aus den sehr unterschiedlichen Kon-
zentrationen gesättigter Lösungen folgt die Einteilung in leicht lösliche (mehr als 1mol/L),
mäßig lösliche (0,1–1,0mol/L) und schwer lösliche (weniger als 0,1mol/L) Stoffe. Voll-
kommen unlösliche Stoffe gibt es nicht.

Die Temperaturabhängigkeit der Löslichkeit wird in ihrer Größe und Richtung durch
das Vorzeichen und die Größe der Lösungsenthalpie (7Kap. .) im Sättigungszustand
bestimmt. ImAllgemeinen nimmt die Löslichkeit mit steigender Temperatur zu, bei man-
chenVerbindungen schwach (z. B. NaCl), bei anderen stark (z. B. KNO). Bei einigen Stof-
fen fällt sie mit der Temperatur (z. B. bei NaSO oberhalb von  °C, Abb. .).

In der analytischen Chemie werden zur Charakterisierung, Abtrennung und Bestim-
mung oft Fällungen schwer löslicher Verbindungen herangezogen. Wegen der großen Be-
deutung derKristallbildung sollen auf derGrundlage sehr vereinfachterModellvorstellun-
gen die wichtigsten Vorgänge erläutert werden.

2.5.1 Teilchengröße und übersättigte Lösungen
Während bei Kristallen von  bis 2 μmGröße die Löslichkeit von der Teilchengröße unab-
hängig ist, nimmt sie bei kleineren Kristallen oft höhere Werte an ( Abb. .).

Im Bereich der Abhängigkeit von der Teilchengröße steht eine Lösung der Konzen-
tration cr nur mit Teilchen des Radius r im Gleichgewicht. Kleinere gehen in Lösung.
Für größere Kristalle ist die Lösung übersättigt. In heterogenen Gemischen aus Kristallen
unterschiedlicher Größe werden daher die größeren Kristalle auf Kosten der kleineren
wachsen. Bei der Betrachtung von Niederschlägenmit einemMikroskop beobachtet man
deshalbmeistens, dass in derUmgebung der gut ausgebildetenKristalle ein „Hof“ existiert,
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einiger Salze

in dessen Bereich sich alle kleinen Kristalle gelöst haben und zu dem größeren überkris-
tallisiert sind.

Die Erhöhung der Löslichkeit von Teilchen mit abnehmender Größe kann mit der
Dampfdruckerhöhung von Tröpfchen mit sehr kleinem Radius (r < 1 μm) verglichen
werden. Diese Effekte sind auf die Erhöhung der Oberflächenenergie zurückzuführen
und daher von der Oberflächenspannung und dem Radius der Teilchen abhängig.

Wegen der höheren Löslichkeit fein verteilter Stoffe entstehen Niederschläge nur aus
übersättigten Lösungen. Diese stellen einen metastabilen Zustand dar, der bei Ausschluss
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Abb. 2.3 Abhängigkeit der Löslichkeit von
der Teilchengröße


