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Vorwort

Das vorliegende Lehrbuch richtet sich in erster Linie an Studierende der Pharmazie, die
im Vorstudium, in der Regel im 1. Semester, in die Grundlagen der Chemie eingefiihrt
werden sollen. Es kann aber auch fiir Biologie- und Medizinstudenten niitzlich sein. Der
Hauptschwerpunkt der stoffchemischen Themen konzentriert sich daher sehr auf die
Chemie in wissriger Losung. Dieser Teil der Anorganischen Chemie ist vor allem fiir
Studierende mit medizinisch-biologischer oder chemischer Ausrichtung spannend.
Gebiete wie Kristallographie, Metalle in niedrigen Oxidationsstufen, Metallkomplexe mit
komplizierten Liganden, Metallurgie, Magnetochemie und andere Stoffgebiete, die auf
dem Lehrplan fiir Chemie stehen, werden hingegen kaum oder nicht beriicksichtigt. Nach
den Erfahrungen des Autors haben Studentinnen und Studenten der Pharmazie zu
Beginn ihres Studiums oft grofle Probleme, die typischen Eigenschaften der verschiede-
nen chemischen Elemente zu benennen. Das vorliegende Lehrbuch soll hier eine Orien-
tierungshilfe sein, aber kein Lexikon darstellen.

Das Grundwissen in Allgemeiner und Anorganischer Chemie wird nicht als Fakten-
sammlung mit Anspruch auf Beriicksichtigung aller Details prasentiert. Ein solches Lehr-
konzept ist vor allem fiir Anfinger ungeeignet. Daran sollten sich hoch qualifizierte Fach-
leute immer wieder erinnern. Das Grundwissen in Chemie soll mithilfe sehr einfacher,
anschaulich dargelegter Konzepte vermittelt werden. Chemie funktioniert nach Regeln,
und Regeln kennen Ausnahmen, was sie von Gesetzen unterscheidet. Dabei sollte man
nicht jede Ausnahme als Gegenbeweis fiir die Regel sehen. Regeln schaffen Orientierung,
und jede Ausnahme kann man sich bewusst machen und nach deren Ursachen suchen.
Findet man welche, dann hat man sehr viel mehr gelernt, als wenn man sich eine Unmenge
Fakten und Details bulimisch und ohne Sicht auf gréfiere Zusammenhinge einfach ein-
paukt. In diesem Sinne soll dieses Lehrbuch auch eine Anleitung zum verstdndnisorien-
tierten Lernen sein.

» Kap. 1 ist eher einfach gehalten. Es soll auch jenen Studenten einen Einstieg in das
Fach Chemie erméglichen, die wihrend ihrer schulischen Vorbildung noch nicht viel von
Chemie gehort haben. In den folgenden Kapiteln werden Themen angesprochen, die als
anspruchsvoll und schwierig gelten, die nach Auffassung des Autors aber nicht notwendi-
gerweise so prasentiert werden miissen. Die als duflerst schwierig und unanschaulich gel-
tende Quantenmechanik erklédrt die Regeln, nach denen sich Atome zu Molekiilen ver-
binden. Die hohere Mathematik wird in diesem Buch durch die sehr anschauliche Dis-
kussion stehender Wellen auf schwingungsfahigen Korpern ersetzt.

In » Kap. 1 und » Kap. 2 werden die wichtigsten Grundregeln vorgestellt, mit denen im
Folgenden standig gearbeitet wird. Es sind dies die Pearson-Theorie und das Modell der
Hybridisierung, aus dem sich das Konzept von Gillespie und Nyholm ableitet. Die Pear-
son-Theorie beschreibt, welche Elemente sich gerne untereinander verbinden, die Gille-
spie-Regeln sagen uns, wie die Molekiile rdumlich aussehen, die daraus hervorgehen. In
» Kap. 1 sind auch die wichtigsten Prinzipien erkldrt, wie die Gestalt der Molekiile die
physikalischen Eigenschaften der ihr zugrunde liegenden Stoffe beeinflusst.

In » Kap. 3 wird vor allem erldutert, wie die Symmetrie von Molekiilen dargestellt wer-
den kann. Auch dieses Kapitel wirkt, vor allem fiir Anfinger, ausgesprochen anspruchs-
voll. Das Arbeiten mit Symmetrieargumenten hebt den Lehrbuchtext durchaus auf ein
Niveau, das iiber dem der meisten Anfingervorlesungen liegt. Dies geschieht aber nicht
aus dem Bediirfnis heraus, den Studenten zugunsten einer hochwertigeren Ausbildung
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ein Mehr an Stoff zuzumuten. Der Autor ist der festen Uberzeugung, dass Symmetriear-
gumente ein wirksames Instrument darstellen, den Zugang zur vielschichtigen Stoffche-
mie deutlich zu erleichtern. Dabei ist es nicht so wichtig, dass Punktgruppen und Sym-
metrierassen in allen, z. B. auch in schwierigen Fillen akkurat bestimmt werden kénnen.
Wichtig ist, dass verstanden wird, auf welche Weise Symmetrieargumente die Gestalt und
Stabilitit der Molekiile beeinflussen. In den meisten Féllen ist das Arbeiten mit den Scho-
enflies- und Mulliken-Symbolen entbehrlich, weil die wichtigsten Wirkungen der Umge-
bungssymmetrie auf die Orbitale auch anschaulich erklart werden. Dennoch sind sie im
Text eingearbeitet, und interessierte Leser konnen das Arbeiten mit ihnen erlernen. Das
Arbeiten mit den Orbitaldiagrammen sollte geiibt werden und ist auch Bestandteil der
meisten Vorlesungen und Priifungen. » Kap.4 behandelt die Grundlagen der Thermo-
dynamik und Kinetik. Dies sind oft keine beliebten Themen, weil sie sehr rechenintensiv
gestaltet werden konnen. In der Auswahl der angesprochenen Teilgebiete wurde nur das
Néotigste beriicksichtigt. Daher kann das Kapitel kein Lehrbuch der physikalischen Che-
mie ersetzen. Dieses Notigste ist aber ausfithrlich dargelegt, daher kann die Bearbeitung
dieses Kapitels den Einstieg in Lehrbiicher der physikalischen Chemie erleichtern.

Beim Rechnen mit dem Massenwirkungsgesetz und mit der Nernst-Gleichung wurde
allergrofter Wert daraufgelegt, dass der wichtigste Unterschied zwischen Aktivitit und
Konzentration darin liegt, dass die Aktivitdt eine dimensionslose RelativgrofSe ist, wih-
rend die Konzentration immer eine Dimension tragt. Leider wird in manchen Lehrver-
anstaltungen dieser Unterschied nicht deutlich gemacht, was vor allem beim Logarith-
mieren zu Verletzungen mathematischer Regeln fithrt. Diese werden hier nicht als unbe-
deutend verniedlicht und streng vermieden.

Wihrend » Kap. 1-4 zur Vorbereitung und Einfithrung dienen, bilden » Kap.5-8 das
Herzstiick dieses Lehrbuchs. Es werden fast alle chemischen Elemente mit ihren typi-
schen Eigenschaften und Verbindungen vorgestellt. Dabei wird grundsitzlich auf das in
den »Kap. 1-4 Gelernte Bezug genommen und damit gearbeitet. Zu jedem Element wird
in mehr oder weniger umfangreichen Kastenelementen auf die Relevanz des Elements in
Biologie und Medizin hingewiesen. Dabei stellt sich das Problem, dass einerseits damit
kein Lehrbuch der Physiologie oder Biochemie ersetzt werden kann und darf. Anderer-
seits sollen die Texte so abgefasst sein, dass man nicht unbedingt ein Biochemiebuch
benétigt, um die Kapitel verstehen zu kdnnen. Der Autor betont, dass er selbst Chemiker
und kein Mediziner oder Biologe ist. Daher wurden medizinische Fachbegriffe, wenn
tiberhaupt, nur sehr sparsam verwendet und die Texte sind in einer eher anschaulichen,
allgemeinverstandlichen Sprache abgefasst. Die Botschaft, die von den Kastenelementen
»Bedeutung fiir Biologie und Medizin“ ausgehen soll, ist, dass die Anorganische Chemie
sehr wohl eine Bedeutung auch fiir die belebte Natur hat.

Zuletzt sei noch auf etwas hingewiesen. Der Autor bemerkt ein deutlich verdndertes
Lernverhalten heutiger Studentengenerationen im Vergleich zu denen, die vor Jahrzehn-
ten ausgebildet wurden. In der Vergangenheit war es aufwendiger, Informationen und
Fakten zu besorgen, als es das heute ist. Folglich war die Bereitschaft, diese Informationen
zu behalten und sie zu nutzen, entsprechend grof3. Bedingt durch die elektronischen
Medien ist es heute sehr einfach, sich mit Informationen zu versorgen. Entsprechend ver-
schwenderisch geht man mit ihnen um. Man ermittelt Fakten, erledigt damit eine Arbeit
und vergisst sie dann. Dies ermdglicht in vielen Féllen ein effizientes Arbeiten, es schafft
aber keine bestindige Kompetenz. Eine tiefes, bestindiges Sachverstindnis muss eine
akademische Ausbildung aber nach wie vor vermitteln. Studenten haben heute vor allem
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in den frithen Semestern viel grofiere Schwierigkeiten mit dem autodidaktischen Lernen,
als manche Dozenten es ihnen zubilligen. Hier ist Tadel vollig unangemessen und erhéhte
Anspriiche an das studentische Leistungsvermdgen allein sind kontraproduktiv. Nétig ist
Hilfe durch verstirkte und intelligentere Anstrengungen in der Wissensvermittlung. Im
vorliegenden Lehrbuch wird diesem Problem dadurch begegnet, dass dhnliche Argumen-
tationen wiederholt an den dafiir geeigneten Stellen ausgefiihrt werden. Die Vorstellung:
»Einmal erklart ist genug® erweist sich heute als nicht mehr tragfdhig. Dadurch ergeben
sich im Text oft viele Wiederholungen, die aber den Studenten die wichtigen Argumenta-
tionen eingdngig machen und es ihnen erleichtern sollen, Allgemeines von Speziellem zu
unterscheiden. Auch wenn dieser Stil sachkundigen Lesern langweilig erscheinen mag,
wird den Anfingern damit sehr viel Sicherheit geboten. Das selbststindige Lernen soll
dadurch erleichtert und gefordert werden.

In diesem Sinne werden gute Lehrbiicher auch in Zukunft dringender bendtigt denn
je. Der Autor hat versucht, dazu einen konstruktiven Beitrag zu leisten.

Regensburg, im Sommer 2022 Emerich Eichhorn

Vil
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1 Einfiihrung in die Anorganische und
Allgemeine Chemie

1.1 Atome, Elemente und Periodensystem

1.1.1  Elemente und Verbindungen

In der Chemie ist man stets versucht, die Eigenschaften von Stoffen aus der Struktur ihrer
kleinsten Teilchen heraus zu erkldren. Diese kleinsten Teilchen von chemischen Elemen-
ten sind Atome. Atome konnen sich zu Assoziaten, den sogenannten Molekiilen zusam-
menschliefSen. Diese bilden die kleinsten Teilchen der chemischen Verbindungen. Zur
Verdeutlichung der Begriffe ein Beispiel: Die Stoffe Brom und Wasserstoff sind gasfor-
mige Elemente. Es gibt keine Methode, diese beiden Stoffe in einfachere Stoffe zu zerle-
gen. Ferner unterscheiden sich beide Gase in Farbe, Geruch und Siedepunkt. Gasférmiges
Brom wird bei 60 °C fliissig, hat eine braungelbe Eigenfarbe und einen iiblen Geruch. Bei
geringem Druck kann man Brom aber auch bei tiefer Temperatur gasférmig halten. Was-
serstoff kann erst bei sehr viel tieferer Temperatur verfliissigt werden. Wasserstoff ist farb-
los und geruchlos. Werden beide Gase in ein Gefaf$ gefiillt, dann bildet sich ein Gasge-
misch. Es entsteht dabei kein neuer Stoff. Bei Abkithlung des Systems zum Beispiel mit
Eis, wird die Hauptmenge des Broms fliissig, der Wasserstoff wird gasférmig bleiben. Mit
dieser einfachen Methode kénnen beide Stoffe wieder getrennt werden.

Der britische Chemiker John Dalton hat sich Atome als starre Kugeln vorgestellt. Die
Atome verschiedener Elemente unterscheiden sich nach Dalton im Wesentlichen durch
ihr Gewicht. Es gibt also Bromatome und Wasserstoffatome. Die Bromatome sind dabei
wesentlich schwerer als die Wasserstoffatome. Wasserstoffatome sind die leichtesten
Atome, die in der Natur vorkommen. Ein Bromatom ist fast 80-mal schwerer als ein Was-
serstoffatom. Die Zahl 80 ist die relative Atommasse von Brom. Entsprechend ist die rela-
tive Atommasse von Wasserstoff 1. Elemente werden durch Elementsymbole abgekiirzt.
Die Elementsymbole leiten sich von den griechischen und lateinischen Namen der Ele-
mentstoffe her. Das Element Brom (griech. bromos, Gestank) erhidlt das Symbol Br und
dem Element Wasserstoff (lat. hydrogenium) wird das Symbol H zugeordnet. Nur wenige
Elemente haben aber isolierte Atome als kleinste Bausteine. Sowohl bei Wasserstoff als
auch bei Brom verbinden sich die Atome zu zweiatomigen Molekiilen. Dabei verbinden
sich die beiden Atome so fest zu einem Teilchen, sodass man die entstandene Bindung nur
unter sehr groflem Energieaufwand trennen kann. Die kleinsten Teilchen der Elemente
sind in den meisten Fallen ebenfalls Molekiile. Elemente sind es aber gleichwohl, da ihre
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Molekiile nur aus einer einzigen Atomsorte bestehen. Die kleinsten Teilchen des Elements
Brom sind also Brommolekiile, Schreibweise Br,. Entsprechend gilt fiir Wasserstoffmole-
kiile H,. Beim Erhitzen des H,/Br,-Gasgemischs kommt es im System zu einigen Verdn-
derungen. So verschwindet die braune Farbe des Broms und das Gasgemisch gibt Warme
an die Umgebung ab. In diesem Fall liegt eine chemische Reaktion vor. Es entsteht ein
vollig neues Gas. Dieses ist farblos, hat einen stechenden Geruch, wird bei Eiskithlung
nicht flissig und 16st sich hervorragend unter saurer Reaktion in Wasser. Das entstandene
Gas besteht ebenfalls aus zweiatomigen Molekiilen, die aber aus einem Wasserstoffatom
und einem Bromatom zusammengesetzt sind. Bei diesem Vorgehen wurde also eine che-
mische Verbindung, in diesem Fall Bromwasserstoff (HBr), hergestellt.

1.1.2 Chemische Reaktionen

Chemische Reaktionen werden mithilfe chemischer Reaktionsgleichungen beschrieben.
Die Herstellung zusammengesetzter Verbindungen aus einfachen Stoffen bezeichnet man
als Synthese. Die Synthese von Bromwasserstoff aus den Elementen ldsst sich tiber die
folgende Gleichung formulieren:

Br, + H, —> 2HBr

Brom und Wasserstoff reagieren zu Bromwasserstoff. Oder genauer: Ein Brommolekiil,
bestehend aus zwei Bromatomen, reagiert mit einem Wasserstoffmolekiil, bestehend aus
zwel Wasserstoffatomen, zu zwei Bromwasserstoffmolekiilen, bestehend aus einem Was-
serstoff- und einem Bromatom.

Bei der Formulierung chemischer Reaktionsgleichungen sind strenge Regeln zu
beachten. So gilt das Gesetz der Massekonstanz. Die Zahl der Atome eines jeden Ele-
ments muss auf der Seite der Ausgangsstoffe (Edukte) und auf der Seite der Produkte
gleich grof3 sein. Es diirfen keine Atome verschwinden und es konnen keine Atome aus
dem Nichts entstehen. Das Erwdrmen oder Belichten des Eduktgemischs der Mischung
von H,- und Br,-Molekiilen bewirkte, dass sich die Wasserstoffmolekiile und die Brom-
molekiile in Atome aufgespalten haben. Diese Atome reagierten dann zu neuen Molekii-
len. Die Molekiile einer chemischen Verbindung bestehen dann aus mindestens zwei ver-
schiedenen Atomsorten. o Abb. 1.1 veranschaulicht dieses kleine Experiment.

m MERKE Die kleinsten Teilchen eines Stoffes sind im Regelfall Molekiile. Diese bestehen
aus Atomen, die sich zu einem Teilchen, dem Molekiil zusammengeschlossen haben.
Chemische Elemente bestehen aus einer Sorte von Atomen. Es gibt also so viele verschie-
dene Atomsorten, wie es chemische Elemente gibt. Inzwischen sind 118 verschiedene
chemische Elemente bekannt.

1.1.3  Aufbau von Atomen aus Elementarteilchen

Bisher wurden die Atome nur nach ihrer Masse unterschieden. Wie konnen diese Atome
sich aber untereinander zu Molekiilen verbinden? Die einfache Vorstellung, dass es sich
bei Atomen um verschieden schwere Kugeln handelt, kann diese Frage nicht beantwor-
ten. Schon frith in der Zeit Daltons wurde vermutet, dass es die Krifte der neuentdeckten
Elektrizitit sind, die die Atome zusammenhalten. Der britische Physiker Rutherford
konnte zeigen, dass ein Atom aus einem kompakten Atomkern und einer sehr massear-
men und durchldssigen Atombhiille besteht. Der Atomkern ist elektrisch positiv geladen,
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T

Wasserstoffgas Bromdampf Wasserstoff/Brom- Trennung des Gemischs
Gemisch durch Eiswasser
B
AT -AT
—_— _—
Wasserstoff/ Gemisch gespalten Bromwasserstoff
Brom-Gemisch in Wasserstoff- als Reaktionsprodukt

und Brom-Atome

o Abb.1.1 Bildung und Trennung eines Gasgemischs aus Wasserstoffgas und Bromdampf (A)
sowie chemische Reaktion zu Bromwasserstoffgas (B)

die Atombhiille gleicht mit ihrer elektrisch negativen Ladung die Kernladung aus. Damit
sind einfache Atome elektrisch neutrale Korper. Jede in der Natur vorkommende elektri-
sche Ladung ist ein ganzzahliges Vielfaches einer Elementarladung, die den Wert von
1,6-107! Coulomb besitzt. Diese Elementarladungen sind an Elementarteilchen gebun-
den.

Der Atomkern besteht aus zwei Arten von Elementarteilchen, den Protonen und den
Neutronen. Beide Teilchen sind etwa gleich schwer und die Masse betrigt 1,67 - 10> kg.
Dies entspricht einer Einheit der relativen Atommasse. Das Proton ist Trager einer positi-
ven Elementarladung; es ist einfach positiv geladen. Das Neutron ist elektrisch neutral
und beeinflusst nur die Masse des Atoms. Ein so aufgebauter Atomkern wird von Elektro-
nen umkreist. Ein Elektron ist ein Elementarteilchen, das eine negative Elementarladung
tragt, aber kaum Masse besitzt. Die Masse eines Elektrons entspricht dem 1/1823-ten Teil
der Masse eines Protons. Daher tragen die Elektronen zum Atomgewicht fast nichts bei,
sie kompensieren aber die positive Kernladung. Ein Elektron ist also einfach negativ gela-
den. Je mehr Protonen der Atomkern besitzt, umso stérker ist er positiv geladen.

Die Zahl der Protonen im Kern wird als Kernladungszahl bezeichnet. Diese Zahl
bestimmt, zu welchem Element ein Atom gehort. Die Atome des Elements Wasserstoff
sind die kleinsten und einfachsten Atome, die in der Natur vorkommen. Ein Wasserstoff-
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atom besitzt ein Proton und im Regelfall keine Neutronen im Kern. Es gibt aber Wasser-
stoffatome, die ein oder zwei Neutronen im Atomkern haben. Diese sind schwerer als
normale Wasserstoffatome und werden Wasserstoffisotope genannt. Die Zahl der Proto-
nen und die Zahl der Neutronen geben die relative Atommasse des Atoms an. Ein norma-
les Wasserstoffatom hat beispielsweise die Atommasse 1, ein Wasserstoffatom mit einem
Neutron die Atommasse 2 und ein Wasserstoffatom mit zwei Neutronen die Atom-
masse 3. Diese Wasserstoffisotope haben nur eine geringe Héufigkeit, sie fithren aber
dazu, dass die durchschnittliche Atommasse einer natiirlichen Wasserstoffprobe etwas
grofSer als 1 ist. Bei jedem Element kommen Isotope vor. Folglich sind die relativen Atom-
massen der Elemente niemals ganze Zahlen. Die Zahl der Elektronen in der Atombhiille ist
in einem neutralen Atom immer gleich der Kernladungszahl und bestimmt die Eigen-
schaften des Elements.

1.1t Periodensystem der Elemente
Werden alle Elemente nach ihrer Kernladungszahl angeordnet, fillt auf, dass die chemi-
schen Elemente in regelméfligen Abstinden immer wieder dhnliche Eigenschaften auf-
weisen. So handelt es sich bei den Metallen Lithium (Li), Natrium (Na), Kalium (K),
Rubidium (Rb), Casium (Cs) um wachsweiche Metalle (M), die an der Luft korrodieren
und mit Wasser heftig reagieren, wobei basische Losungen entstehen. Die einfachste Ver-
bindung mit Wasserstoff ist binir, das heifit, sie bilden Hydride der Zusammensetzung
MH = LiH, NaH, KH, RbH, CsH. Die Elemente Fluor, Chlor, Brom und Iod sind alle
Nichtmetalle, die entweder gasférmig vorliegen oder zumindest sehr leicht verdamptbar
sind. Mit Wasserstoff bilden sie ebenfalls bindre Verbindungen (HE, HCI, HBr, HI), die
mit Wasser jedoch saure Losungen bilden. Werden alle Elemente mit solchen dhnlichen
Eigenschaften mit steigender Kernladungszahl untereinander gestellt, dann erhilt man
das Periodensystem der Elemente (PSE).

oTab. 1.1 zeigt die Hauptgruppen des PSE. Hinter den Elementen Calcium (Ca),
Strontium (Sr) und Barium (Ba) machen die Kernladungszahlen seltsame Spriinge von
10 bis 24 Kernladungen. Offensichtlich fehlen Elemente, die zu den Nebengruppen des

o Tab.1.1 Periodensystem der Hauptgruppenelemente

| 1 ] IV Vv Vi Vil VI
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PSE gehoren. Das Zustandekommen dieser Nebengruppen sowie die Eigenschaften der
Nebengruppenelemente werden im Buch spiter ausfithrlich besprochen werden. In
oTab. 1.1 ist neben jedem Elementsymbol oben die Kernladungszahl und unten die
durchschnittliche Massezahl angegeben. Es gibt acht Hauptgruppen. In der ach-
ten Hauptgruppe stehen die Elemente Helium (He), Neon (Ne), Argon (Ar), Krypton
(Kr) und Xenon (Xe). Diese Elemente werden Edelgase genannt. Alle diese Elemente
sind bei normalem Druck (1atm) und normaler Temperatur (25°C) gasférmig. Thre
kleinsten Teilchen sind keine Molekiile, sondern einfache neutrale Atome. Alle anderen
Elementgase wie Wasserstoff, Stickstoff, Sauerstoff, Fluor, Chlor, Brom und Iod liegen in
Form zweiatomiger Molekiile vor. Die Atome der Edelgase zeigen eine auffallend geringe
Tendenz, chemische Reaktionen einzugehen. Sie verhalten sich ,edel®, daher der Name
Edelgas.

Welche Eigenschaften zeichnen Metalle und Nichtmetalle jeweils aus? Metalle sind
glanzende, verformbare Feststoffe, aus denen viele Gegenstinde hergestellt werden kon-
nen und die den elektrischen Strom leiten. Diese Eigenschaften sind in der Tat typisch fiir
Metalle. Mit Nichtmetallen reagieren sie unter Bildung kristalliner Salze, die dann oft,
aber nicht immer wasserloslich sind. Salze sind niemals leicht zu verdampfen und nur bei
relativ hohen Temperaturen zu schmelzen. Schmelzen und Losungen von Salzen leiten
den elektrischen Strom.

Metalle findet man vor allem bei schweren Elementen, also ganz unten im Perioden-
system, oder in weiter Entfernung zu den Edelgasen, die zu den Nichtmetallen zéhlen.
Die Nichtmetalle bilden untereinander Molekiilverbindungen, die entweder gasférmig,
fliissig oder zumindest relativ leicht verdampfbar sind. Mit den Metallen bilden sie die
oben genannten Salze.

1.1.5 Struktur der Atomhiille

Die Eigenschaften der Elemente des PSE lassen sich aus dem Aufbau ihrer Atome ablei-
ten. Daher ist es wichtig den Atomaufbau zu verstehen. Der erste Physiker, der sich damit
beschiftigte, war der danische Wissenschaftler Niels Bohr. Er ging davon aus, dass sich die
Elektronen in der Atombhiille auf Kreisbahnen bestimmter Energie um den Atomkern
bewegen, den Elektronenschalen. Die erste Elektronenschale bietet Platz fiir zwei Elekt-
ronen, alle folgenden Schalen bieten Platz fiir acht Elektronen. Ist eine Schale voll, wird
die nichsthohere besetzt. Die duflerste, am weitesten vom Atomkern entfernte Elektro-
nenschale bezeichnet man als Valenzschale. Bei Betrachtung der Elektronenbesetzungs-
struktur in den Elektronenhiillen der Elemente fiir die ersten drei Perioden, fillt sofort
Folgendes auf: Die Zahl der Elektronen in der Valenzschale ist fiir Elemente der gleichen
Hauptgruppe gleich grof8. Dies legt die Vermutung nahe, dass die Ahnlichkeiten der Ele-
mente in ihren chemischen Eigenschaften durch die Elektronenbesetzung der Valenz-
schale verursacht werden. Ferner fillt auf, dass die Edelgase, die kaum chemische Reak-
tionen eingehen, vollstindig gefiillte Valenzschalen besitzen. Es sind dies zwei Elektronen
auf der ersten Schale und acht Elektronen auf allen weiteren Schalen. Dieser Edelgaszu-
stand schafft einen stabilen Zustand, der die Reaktionsfiahigkeit der Atome stark ein-
schrinkt. Eine mit acht Elektronen besetzte Valenzschale wird Elektronenoktett genannt.
Ein Elektronenoktett ist ein stabiler Zustand und wird daher haufig verwirklicht. Die Ele-
mente, die weniger als vier Elektronen, also weniger als ein halbes Elektronenoktett auf
der Valenzschale besitzen, sind meistens Metalle. In o Abb. 1.2 wird dieser Schalenaufbau
anhand der Elemente der ersten drei Perioden im PSE veranschaulicht.
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o0 Abb.1.2 Elektronenbesetzung fiir die Elemente der ersten drei Perioden im PSE nach dem
Bohrschen Modell

Metallatome erreichen ein Elektronenoktett, wenn sie Elektronen an die Umgebung abge-
ben. Nichtmetallatome konnen ein Elektronenoktett erreichen, wenn sie Elektronen aus
der Umgebung aufnehmen. Es gehort zu den Eigenschaften von Metallatomen, dass sie
Elektronen nicht so fest binden. Die Tendenz zu Metalleigenschaften nimmt bei schweren
Elementen zu. Dort sind die Elektronen weit vom Kern entfernt und daher lockerer an den
Kern gebunden.

Die Stellung eines Elements im Periodensystem bestimmt nicht nur das Gewicht und
die Kernladung eines Elementatoms oder ob ein Element ein Metall ist oder nicht. Sie hat
auch Einfluss auf die Grof3e der Atome. Innerhalb einer Periode nimmt der Atomradius
ab, da die Kernladung zunimmt und die Elektronen der Elektronenhiille einer stirkeren
Anziehungskraft ausgesetzt sind. Innerhalb einer Gruppe nimmt der Atomradius von
oben nach unten hin zu, da immer neue Elektronenschalen der Hiille hinzugefiigt wer-
den. Alle dies hat groflen Einfluss auf die Reaktivitat der Atome.

1.2 Redoxprozess und Bindigkeit

1.21 Chemische Reaktionen durch Elektroneniibertragung

Wie in o Abb. 1.3 gezeigt, fiillt man ein Becherglas mit Chlorgas und legt ein Stiick Nat-
rium hinein. Nach kurzem Erwédrmen wird der Inhalt des Becherglases explodieren und
es entstehen farblose Kristalle. Dabei handelt es sich um Kochsalz, welches z.B. in der
Kiiche als Gewiirz eingesetzt wird.

Was ist bei diesem kleinen Experiment geschehen? Das Element Natrium steht in der
ersten Hauptgruppe des Periodensystems. In der Valenzschale hat es genau ein Elektron.
Verliert es dieses eine Elektron an die Umgebung, dann bekommt das {ibrig gebliebene
Atomfragment genau die gleiche Elektronenkonfiguration (Verteilung der Elektronen
auf die Schalen) wie das Edelgas Neon. Das Atomfragment, besteht aus einem Natrium-
atomkern und einer Elektronenhiille, die genau ein Elektron weniger hat, als es der Neut-
ralzustand fordert. Das Teilchen trigt daher eine positive Gesamtladung. Atome, die elek-
trisch geladen sind, werden Ionen genannt (griech. ionos, der Wanderer). Ionen bewegen
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o Abb.1.3 Synthese von
Natriumchlorid aus den
Elementen

Na Na NaCl

sich aufgrund elektrostatischer Krifte im elektrischen Feld. Ein positiv geladenes Ion wird
als Kation bezeichnet. Kationen wandern im elektrischen Feld immer zur negativ gelade-
nen Elektrode, der Kathode.

Verliert ein Atom ein oder mehrere Elektronen an Reaktionspartner, spricht man von
einer Oxidation. Nachfolgend als Beispiel die Oxidation von Natrium:

Na —> Na' + e

Ein Natriumatom geht tiber in ein Natrium-Kation und ein Elektron. Unterscheidet sich der
Ladungszustand eines Atoms vom Neutralzustand, dann wird dieser Ladungszustand durch
die Oxidationsstufe angeben. Das Element Natrium hat die Kernladungszahl 11. Im Neut-
ralzustand miisste es 11 Elektronen in der Atomhiille haben. Das Natrium-Ion hat aber ein
Elektron weniger, als der Neutralzustand es fordert. Daher hat Na* die Oxidationsstufe +1.

Das Element Magnesium besitzt zwei Elektronen in der Valenzschale. Um zur selben
Elektronenkonfiguration wie das Edelgas Neon zu kommen, muss es zwei Elektronen
abgeben (Oxidation) und hat daher im Magnesium-Ion die Oxidationsstufe +11:

Mg — Mg® + 2¢

Die Oxidation und die Bildung von Kationen ist eine typische Eigenschaft von Metallen,
deren Valenzelektronen nur locker in der Atombhiille gebunden sind. Bei der Bildung von
Kochsalz findet ja eine Reaktion mit dem Nichtmetall Chlor statt. Chlor ist ein Element-
gas und kommt daher in Form zweiatomiger Molekiile vor. Durch die Hitze des Brenners
gespalten, entstehen Chloratome. Ein Chloratom, es steht in der siebten Hauptgruppe des
PSE, hat in seiner Valenzschale sieben Elektronen. Zur Elektronenkonfiguration des
benachbarten Edelgas-Elements Argon fehlt nur ein einziges Elektron. Nimmt ein Chlor-
atom ein Elektron auf, dann entsteht ein Atom, das elektrisch negativ geladen ist. Es ist
also ein negatives Ion entstanden. Solche negativ geladenen Ionen wandern im elektri-
schen Feld zum Pluspol, also zur Anode, und werden daher Anionen genannt.
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Die Bildung von Anionen ist eine typische Eigenschaft von Nichtmetallen. Dabei wer-
den Elektronen in ein neutrales Atom eingebaut. Allgemein wird der Einbau von Elektro-
nen als Reduktion bezeichnet, z. B. die Reduktion von Chlorgas:

Ch + 260 —» 2CI

Ein Chlormolekiil bildet unter Aufnahme von zwei Elektronen zwei Chlorid-Ionen.
Durch den Einbau des Elektrons hat das Chlorid-Ion jetzt ein Elektron mehr als Chlor im
Neutralzustand. Die Oxidationsstufe von Chlor in Chlorid ist daher -I. Die entstandenen
Natrium- und Chlorid-Ionen bilden zusammen eine neue chemische Verbindung, Koch-
salz bzw. Natriumchlorid:

Na* + CIT ——— NaCl

B MERKE Metalle neigen dazu, Elektronen abzugeben und Oxidationen einzugehen. Sie
erreichen ein Elektronenoktett durch Abgabe von Valenzelektronen und bevorzugen hohe
Oxidationsstufen. Nichtmetalle neigen dazu, Elektronen aus der Umgebung aufzuneh-
men und Reduktionen einzugehen. Sie vervollstandigen das Elektronenoktett, indem sie
Elektronen einbauen und bevorzugen niedrige Oxidationsstufen.

Die maximale Oxidationsstufe eines chemischen Elements ist gleich der Gruppennum-
mer im PSE. So bezeichnet man die Elemente der ersten Hauptgruppe als Alkalimetalle.
Ihre maximale Oxidationsstufe ist +I, weil sie in der ersten Hauptgruppe stehen. In der
zweiten Hauptgruppe stehen die Erdalkalimetalle. Thre maximale Oxidationsstufe ist +I1I.
Die Elemente der siebten Hauptgruppe zéhlen zu den Nichtmetallen und werden als
Halogene bezeichnet. Thre maximale Oxidationsstufe ist +VII. Da alle Halogene Nicht-
metalle sind, bilden ihre Atome keine siebenwertigen Kationen. Die Oxidationsstufe +VII
kann jedoch auf indirekte Weise durchaus realisiert werden. Die minimale Oxidations-
stufe, in der ein Element auftreten kann, berechnet sich nach o Gleichung 1.1:

(Ox) . =8-N Gleichung 1.1

min
| Ox Oxidationsstufe | N Gruppennummer im PSE

Fiir die Alkalimetalle ist die minimale Oxidationsstufe —V1I, fiir die Erdalkalimetalle -V1.
Diese Oxidationsstufen werden niemals realisiert, da Metalle zur Abgabe von Elektronen
neigen und nur schwer zusitzliche aufnehmen konnen. In besonderen Fillen kénnen
auch Metalle in niedrigen (d. h. negativen) Oxidationsstufen vorkommen.

1.2.2 Arten chemischer Bindungen
Die Metallbindung
Um zu verstehen, wie sich Elemente zu chemischen Verbindungen verbinden, ist es wich-
tig, die drei wichtigsten chemischen Bindungstypen zu kennen:
die Metallbindung,
die Ionenbindung und
die kovalente Bindung.
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o Abb.1.4 Natriumkristall: ein Modell fiir
v Vo VoV die Metallbindung. Die Natrium-lonen sind

3 + + + + +
Nagy Whasy Qhagy Qhagy Qhagy Gia grau, die frei beweglichen Elektronen rot
e o o o ° e _o dargestellt.

Na* Na* Na* Na* Na* Na*

Na* Na* Na* Na* Na* Na*

Bei der Synthese von NaCl (o Abb. 1.3) kommt der Elektroneniibertritt von Natrium zu
Chlor durch das Bestreben der einzelnen Atome nach einem Oktett in der Valenzschale
zustande. Wie liegen die Natriumatome im Natriummetall jedoch vor? Alle Natrium-
atome geben ihre Valenzelektronen an den ihn umgebenden Raum ab und bilden Na*-Io-
nen. Diese werden dann durch ein Gas freibeweglicher Elektronen zusammengehalten.
Mit dieser vereinfachten Vorstellung der Metallbindung kénnen die wichtigsten Eigen-
schaften der Metalle erklart werden. o Abb. 1.4 zeigt einen Natriumkristall als Modell der
Metallbindung. Metalle begegnen uns in unserer Alltagswelt als Werkstoffe in vielen
Gegenstanden. Eine sehr wichtige mechanische Eigenschaft der Metalle ist ihre gute Ver-
formbarkeit (Duktilitat). Da sich das Elektronengas jeder Form problemlos anpassen
kann, konnen die Lagen an Metall-Ionen beliebig gegeneinander verschoben werden.

Der Zusammenhalt der Kristallbausteine wird dadurch nicht gestort. Das Elektronen-
gas hat auch die Eigenschaft, Licht aller Wellenlédngen aufzunehmen und in alle Richtun-
gen wieder abzugeben. Daher eignen sich Metalloberfldchen als Spiegel und der typische
metallische Glanz wird verstandlich. Schliefilich sind Metalle als hervorragende Leiter fiir
den elektrischen Strom bekannt. Elektronen konnen sehr leicht von auflen dem Elektro-
nengas zugefiigt und an anderer Stelle wieder entnommen werden. Auf diese Weise lassen
sich elektrische Ladungen leicht transportieren.

lonenbindungen

Treffen Chloratome auf die Oberfliche des Natriumkristalls, entnehmen sie Elektronen
aus dem Elektronengas und werden so zu negativ geladenen Anionen. Diese kénnen die
positive Ladung der Na*-Ionen ebenso gut ausgleichen wie die Elektronen. Sie sind aber
nicht so beweglich. Kationen und Anionen kompensieren ihre Ladung, in dem sie sich in
einer genau festgelegten Ordnung positionieren. Es entsteht ein Ionenkristall. o Abb. 1.5
zeigt die Anordnung der Na*- und Cl -Ionen im Kochsalzkristall.

Der Kochsalzkristall ist ein einfaches Beispiel fiir das Modell der Ionenbindung. Die
gegensitzlich geladenen Ionen werden durch die elektrostatische Anziehung positiver und
negativer elektrischer Ladungen zusammengehalten (o Abb.1.5A). Es gibt also keine
NaCl-Molekiile. Es gibt nur eine kleinste NaCl-Struktureinheit, die sich im Kristall belie-
big oft wiederholt.

Eine wichtige Eigenschaft der elektrischen Krifte ist, dass sie in alle Richtungen des
Raums gleichmaflig wirksam sind. Ionenbindungen sind daher nicht gerichtet. Dasselbe
gilt auch fiir die Kréfte zwischen Ionen und Elektronengas im Metall. Im Unterschied zu
Metallen sind Salzkristalle aber sprode. Will man sie durch mechanische Bearbeitung in
eine bestimmte Form bringen, dann zerbrechen sie. Anders als das bewegliche Elektro-
nengas sind die Anionen auf bestimmte Plitze im Gitter festgelegt. Verschiebt man zwei



10

1.2 Redoxprozess und Bindigkeit

@

0@<®

2@ 00 O¢

ce@: @@
°@ 00 009

ce@c @@

00 0:0 0:0¢
ce@:¢ @@

e@e

® -
O -
® -
® -

€

®

¢
®

¢
®

o Abb.1.5 Kochsalzkristall: Die lonen werden durch die elektrostatische Anziehung
ungleichnamiger Ladungen (Coulombkrafte) zusammengehalten (A). Verschiebt man die
lonenlagen gegeneinander, dann werden zwischen den gleichgeladenen lonen AbstoBungs-
krafte wirksam (B).

Lagen von Jonen gegeneinander, so kommen, wie in o Abb. 1.5B gezeigt, gleich geladene
Ionenreihen in direkte Nachbarschaft. Die wirksamen Abstoffungskrifte sprengen dann
das Kristallgefiige. Durch die starke Anziehung der Ionen untereinander haben Salze sehr
hohe Schmelzpunkte; es ist viel Energie notig, um die Anziehungskrifte zwischen den
Ionen zu iiberwinden. Erst diese Salzschmelzen kénnen den elektrischen Strom leiten.
Taucht man z. B. zwei Graphitelektroden in eine Salzschmelze und legt zwischen beiden
Elektroden eine Spannung an, wandern die Kationen zur Kathode (zum negativen Pol)
und die Anionen zur Anode (zum positiven Pol). Im Salzkristall selbst sind die Ladungen
ortsfest und eine Stromleitung ist nicht méglich.



1.2.2 Arten chemischer Bindungen

Kovalente Bindungen

Um kovalente Bindungen verstehen zu kénnen, muss der Aufbau eines Atoms genauer
diskutiert werden. Dazu ist ein leistungstahiges Atommodell notwendig. Das einfachste
Atommodell findet man bei Dalton. Danach sind Atome starre Kugeln. Dieses Atommo-
dell erklirt tiberzeugend die Massenverhéltnisse in denen sich Stoffe bei chemischen
Reaktionen untereinander verbinden. Ein verfeinertes Atommodell hat Niels Bohr entwi-
ckelt. Danach bewegen sich die Elektronen um die Atomkerne auf kreisférmigen, festge-
legten Bahnen (Schalen). Ublicherweise ist eine Schale mit acht Elektronen komplett
besetzt und darauf beruht die Oktettregel. Das Bohrsche Atommodell erklért nicht nur
das PSE, es kann mit der Oktettregel auch die Metall- und Ionenbindung erkldren. Zum
Verstindnis der kovalenten Bindung und insbesondere der raumlichen Strukturen der
dabei entstehenden Molekiile ist es jedoch unzureichend. Hierfiir eignet sich das quan-
tenmechanische Orbitalmodell, welches von theoretischen Physikern und Mathemati-
kern wie Schrodinger und Pauli entwickelt wurde. Dieses Modell ist so bedeutsam und
wichtig, dass ihm das ganze Kapitel 2 gewidmet ist. Bis dahin soll ein vereinfachtes Atom-
modell verwendet werden. Es ist das Kugelwolkenmodell von George Elbert Kimball. Das
Bohrsche Atommodell wird modifiziert, in dem fiir das Elektronenoktett auf der Valenz-
schale eine Unterstruktur angenommen wird. Sie besteht aus vier kugelférmigen Elektro-
nenwolken, die jeweils zwei Elektronen aufnehmen kénnen. Dadurch wird es méglich,
die Bindigkeiten der Hauptgruppen-Element-Atome mit einem sehr anschaulichen Kon-
zept zu verstehen. Die rdumliche Anordnung der Atome in einem Molekiil wird aber mit
diesem Atommodell nicht immer richtig vorhergesagt.

Fiir alle Atommodelle gilt das Gleiche wie fiir alle Modellvorstellungen in der Naturwis-
senschaft generell. Sie sind nach ihrer Leistungsfahigkeit zu beurteilen. So sind Atome
keine starren Kugeln, es gibt keine kreisformigen Umlaufbahnen fiir die Elektronen und
es gibt keine kugelférmigen Elektronenwolken, die ein Atom umgeben. Dennoch stehen
diese Vorstellungen, so unzulidnglich sie manchmal auch sind, in einer festen Relation
zur komplizierten Realitdt. Eine Landkarte bildet beispielsweise eine Landschaft auch
nicht prazise ab, stellt aber einige Merkmale derselben richtig dar. So erklért es sich, dass
man eine Landkarte benutzen kann, um von einem Ort zum anderen zu kommen.
Ebenso eignen sich die genannten Atommodelle um einige Atomeigenschaften richtig
zu deuten.

Um zu verstehen, wie beispielsweise die beiden Chloratome im Chlormolekiil zusam-
mengehalten werden, muss zuerst die Vorstellung vom Elektronenoktett etwas modifi-
ziert werden. Zum Beispiel das Neonatom: Nach dem Bohrschen Modell (o Abb. 1.6 A)
bewegen sich zwei Elektronen auf der ersten Schale und acht Elektronen auf der zweiten
Schale unregelméflig um den Atomkern. Die Elektronen teilen sich, wann immer mog-
lich, zu zweit einen Aufenthaltsraum. Elektronen organisieren sich in Elektronenpaaren.
Aus der ersten Elektronenschale wird ein kugelférmiger Aufenthaltsraum fiir ein Elekt-
ronenpaar. Die zweite Schale wird dann zu vier kugelférmigen Aufenthaltsraumen
(Elektronenoktett o Abb. 1.6 B), die jeweils ein Elektronenpaar aufnehmen kénnen. Das
Neonatom, nach der von Kimball 1959 entwickelten Vorstellung, ist in 0 Abb.1.6C
gezeigt.

Dieses Elektronenpaarmodell kann auf alle anderen Atome angewendet werden. Fiir
die Besetzung der Aufenthaltsraume ist jedoch noch eine Regel notwendig, die Hund'sche
Regel (siche spiter). Ab der zweiten Periode konnen die Valenzelektronen eines Atoms
vier kugelformige Elektronenaufenthaltsraume besetzen. Diese Aufenthaltsrdume kon-
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SO

o Abb.1.6 Neon-Atom: Bohrsches Modell (A), Elektronenoktett mit vier Elektronenpaaren
(B), vier kugelférmige Aufenthaltsraume (C), die tetraedrisch angeordnet sind (hellblaue
Wolke: Kern und die Elektronen der 1. Schale).
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o Abb.1.7 Atome im Elektronenpaarmodell fiir die ersten beiden Perioden des PSE. Zu jedem
Element ist die einfachste Verbindung mit Wasserstoff angegeben.

nen dann leer, halb besetzt (nur mit einem Elektron besetzt) oder voll besetzt (mit einem
kompletten Elektronenpaar besetzt) sein. Bevor ein Aufenthaltsraum voll besetzt wird,
werden zuerst alle anderen halb besetzt. o Abb. 1.7 zeigt die Atome der Elemente der ers-
ten beiden Perioden, zusammen mit ihren einfachsten Wasserstoff-Verbindungen. Mit
der Annahme, dass die Valenzelektronen der Atome sowohl ein Oktett als auch die Bil-
dung von Elektronenpaaren anstreben, lassen sich mit diesem einfachen Modell die Bin-
digkeiten aller Hauptgruppenelemente ableiten. Demnach ist die Bindigkeit eines Ele-
ments gleich der Anzahl der halbbesetzten Elektronenrdume des Atoms.

Bei Berylliumhydrid, BeH,, verbinden sich zwei Wasserstoffatome, mit je einem halb
besetzten Aufenthaltsraum, mit den halb besetzten Aufenthaltsrdumen des Beryllium-
atoms zu Elektronenpaaren:

H + Be + H —— BeH,

-
Q\,QQ — ew

H—Be—H
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Bei Methan, CH,, sind es vier Wasserstoffatome mit einfach besetzten Aufenthaltsrau-
men, die sich mit den vier Valenzelektronen des Kohlenstoffs zu einem Oktett mit vier
Elektronenpaaren verbinden:

C + 4H B

0-00->
_-@%9-0
@

@DOHD

:
’

H—C—H

Ein Sauerstoffatom kann ein Elektronenoktett mit vier Elektronenpaaren dadurch bekom-
men, dass es zusammen mit zwei Wasserstoffatomen die einfach besetzten Elektronen-
raume auffiillt. Dabei entsteht ein Wassermolekiil:

* ;
99 __ ade

f@@ @

Q@ i

Schlief3lich konnen ein Fluoratom und ein Wasserstoffatom sich zu einem Fluorwasser-
stoffmolekiil vereinigen. Auch hier erhalten beide Elemente ihren angestrebten Edelgas-
zustand. Wasserstoff bekommt die gleiche Elektronenkonfiguration wie Helium und das
Fluoratom die gleiche Elektronenkonfiguration wie Neon:

I
H/O

H + F e HF

® g8 — @20

H—F
In all diesen Beispielen werden die Atome durch gerichtete Krifte innerhalb dieser Mole-
kiile zusammengehalten. Man spricht von kovalenten Bindungen oder Atombindungen,
die fiir das Zustandekommen der Molekiile verantwortlich sind. Kovalente Bindungen

kénnen nicht nur durch die Kombination von Elementatomen mit Wasserstoffatomen,
sondern auch durch die Kombination beliebiger Elementatome entstehen. Diese Vorstel-
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lung erklidrt auch die Bildung zweiatomiger Elementgas-Molekiile: Zwei Fluoratome ver-
einigen sich zu einem Fluormolekiil, zwei Sauerstoffatome zu einem Sauerstoffmolekiil
und zwei Stickstoffatome zu einem Stickstoffmolekiil. In o Abb. 1.8 sind diese Prozesse
mithilfe des Kugelwolkenmodells veranschaulicht. Im Falle des Sauerstoffmolekiils
begegnet uns eine Doppelbindung, im Falle des Stickstoffmolekiils begegnet uns eine
Dreifachbindung.

Beim Verbrennen von Kohle an Luft verbinden sich Kohlenstoffatome mit Sauerstoft-
atomen zu Kohlendioxid:

O + C + (6] —_— CO,

000000 oo
@000V o0 @ P O

O0=C=0

Das Neonatom weist als letztes Element der zweiten Periode vier doppelt besetzte Elek-
tronensphiren auf, also ein Oktett mit vier Elektronenpaaren (o Abb. 1.9, oben). Natrium,
das erste Element der dritten Periode, verfiigt iiber vier Valenzelektronenpaar-Aufent-
haltsrdume. Jedoch ist nur eine der vier Elektronensphéren mit einem Elektron besetzt.
Diese leeren Aufenthaltsraume konnen analog zur zweiten, mit Elektronen besetzt wer-
den. Man erhilt so die Struktur der Atome fiir die Elemente der dritten Periode
(0 Abb. 1.9). Auch Chlor- und HBr-Molekiile konnen so beschrieben werden:

@ @ ® @
— D
0 090 -9 >0

Br + H E—— HBr

@ @
@00 0 —oVe
@ @

—_—

m MERKE Das Periodensystem kann als Spiegel der Struktur der Atomhiille der einzelnen
Elemente aufgefasst werden. Mithilfe von Oktettregel und Elektronenpaarbildung ldsst
sich das Zustandekommen einfacher Molekiile gut erklaren.
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o Abb.1.8 Bildung der Elementgase nach dem Atommodell von Kimball
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Elemente der

8 Elektronen 3. Periode des PSE
Na Mg Al Si
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NaH MgH, AlH; SiH,
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o Abb.1.9 Atomrumpf (blau), Aufenthaltsraume der Valenzelektronen (rote Kreise) und ein-
fachste Element-Wasserstoff-Verbindungen der Elemente der dritten Periode im PSE
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1.3 Lewis-Formeln, Elektronegativitdt und Dipolmoment

1.3.1 Beschreibung von Molekiilen iiber Lewis-Formeln

In »Kap. 1.1 wurde ein Beispiel fiir eine einfache chemische Reaktion diskutiert. Es han-
delt sich um die Synthese von Bromwasserstoff aus den Elementgasen Brom und Wasser-
stoff. Diese Reaktion verlduft unter Abgabe von Wéarme. Noch heftiger reagieren die Ele-
mentgase Chlor und Wasserstoff miteinander:

Cl, + Hp, — 2HCl

Die Formeln Br,, Cl,, H,, HCl, HBr werden als Summenformeln bezeichnet. Sie geben
an, welche Atome in welcher Zahl in einem Molekiil vorkommen. Eine genauere Beschrei-
bung von Molekiilen erlauben die von Lewis entwickelten Strukturformeln'. Hier gilt,
dass jedes Elektron in einer Valenzschale als Punkt dargestellt wird. Elektronenpaare wer-
den entweder als Striche oder, wenn sie an einem Atom lokalisiert sind und es sich um
freie Elektronenpaare handelt, durch zwei Punkte dargestellt. Striche zwischen zwei Ato-
men sind Bindungselektronenpaare. Sie geben die Verkniipfung der Atome in einem
Molekiil an. o Abb. 1.10 zeigt die Lewis-Formeln aller bisher angesprochenen Molekiile.

Haufig werden in Strukturformeln nur die Bindungselektronenpaare als Striche dar-
gestellt und die freien Elektronenpaare nicht angegeben.

1.3.2 Entstehung von Dipolmomenten in Molekiilen
Atomkerne haben eine Eigenschaft, die fiir das Verhalten der aus ihnen hervorgehenden
Molekiile von grofler Bedeutung ist. Sie konnen aufgrund ihrer positiven Ladung Bin-
dungselektronenpaare und freie Elektronenpaare anziehen. Diese Anziehung wird umso
starker sein, je stirker der Atomkern geladen ist und je ndher die Elektronenpaare am
Atomkern positioniert sind. Die Fahigkeit, Bindungselektronenpaare anzuziehen, wird
Elektronegativitit (EN) genannt. Unterschiedliche Atomkerne haben unterschiedliche
Elektronegativititen. Dadurch kann es im Molekiil zu einer Verschiebung von Ladungs-
schwerpunkten kommen. Das elektronegativere Element zieht Elektronen und damit
negative Ladung an, wohingegen das elektropositivere Element an Elektronendichte ver-
armt. Dadurch entsteht auf dieser Seite der Bindung ein positiver Ladungsschwerpunkt.

Die Elektronegativitit eines Elements nimmt innerhalb einer Periode von leichten zu
schweren Elementen hin zu. Dies ist eine Folge der erhohten Kernladung, die bewirkt,
dass die Elektronenhiillen einer stirkeren Anziehung unterliegen und dadurch kompri-
miert werden: Die Atomradien nehmen ab und die Elektronegativitit nimmt bei den Ele-
menten innerhalb einer Periode zu.

Innerhalb einer Hauptgruppe nimmt die Elektronegativitit jedoch von leichten zu
schweren Elementen hin ab, da der Elektronenhiille mit jeder neuen Periode eine neue
Elektronenschale hinzugefiigt wird und damit der Atomradius steigt. Die Valenzelektro-

1 Genau genommen sollte man zwischen den Begriffen Valenzstrichformel und Lewis-Formel unter-
scheiden. In einer Valenzstrichformel werden alle Elekronenpaare (EP) als Striche dargestellt. In einer
Lewis-Formel dagegen werden Elektronenpaare also auch auf die bindenden als zwei Punkte dargestellt.
Im Folgenden werden freie EP durch zwei Punkte und bindende Elektronenpaare durch Striche darge-
stellt, weil dadurch der Unterschied zwischen den Elektronen deutlicher wird. Diese Formel-Darstel-
lung wird als Lewis-Formel bezeichnet.
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e N - T
H, Cl, Br, HCI HBr
y /"d\H 0=Cc=0;
H,0 CO,

o Abb.1.10 Lewis-Formeln von Wasserstoff, Chlor, Brom, Chlorwasserstoff, Bromwasserstoff,
Wasser und Kohlendioxid

O Tab.1.2 Elektronegativitdten der Elemente der ersten drei Perioden im PSE, bestimmt nach
Pauling

| ] 11 IV v Vi Vil
H(2,2)
Li (1,0) Be (1,5) B (2,0) €(2,5) N (3,0) 0(3,4) F (4,0)
Na (0,9) Mg (1,3) Al (1,6) Si(1,9) P(2,2) S(2,6) (3,2)
Metalle
Nichtmetalle

nen sind somit weiter vom Kern entfernt und werden nicht mehr so stark angezogen,
wodurch die Elektronegativitit sinkt.

Der theoretische Chemiker Linus Pauling hat ein Verfahren zur quantitativen Bestim-
mung der Elektronegativitit entwickelt. Das elektronegativste Element ist das Element
Fluor. Pauling gab diesem Element willkiirlich den Wert EN = 4,0. Die Elektronegativiti-
ten aller anderen Elemente wurden auf diesen Wert bezogen und sind in der Regel im
Periodensystem angegeben. Die Elektronegativititen der Elemente der ersten drei Perio-
den sind in o Tab. 1.2 aufgefiihrt.

Im Chlorwasserstoffmolekiil (HCI) besitzt Chlor mit EN, = 3,2 eine héhere Elektro-
negativitét als Wasserstoff (ENy; = 2,2). Der Unterschied der Elektronegativitdten AEN,
betrégt 1,0. Die Bindungselektronen werden vom Wasserstoff weg zum Chlor hin gezo-
gen. Das Wasserstoffatom wird positiv polarisiert, das Chloratom wird negativ polarisiert.
Das Molekiil erhilt ein elektrisches Dipolmoment (u):

5 oy

H—=Cl:-~---H—=ClI
— —
# Z

1.3.3 Einfluss von Dipolmomenten auf die Eigenschaften der
Molekiile

Elektrische Dipolmomente (y) konnen zu starken Anziehungskriften zwischen polaren

Molekiilen fithren. Dadurch werden Schmelz- und Siedepunkte erhoht. Wichtig ist aber,

dass diese elektrischen Dipolmomente Vektoreigenschaften haben. Eine vektorielle Grof3e

ist nur dann vollstandig beschrieben, wenn Betrag und Richtung der Grof3e angeben werden
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kann. Der Betrag des Dipolmoments, von dem die Stérke der Anziehungskrifte zwischen
den Molekiilen abhangt, kann durch die Elektronegativititsdifferenz der Bindungspartner
AEN abgeschitzt werden. Besitzt ein Molekiil mehrere Dipolmomente, miissen diese nach
den Regeln der Vektoraddition miteinander verrechnet werden: Zum Beispiel das Kohlendi-
oxidmolekiil (CO,; 0 Abb.1.11). Der Kohlenstoff ist mit EN. = 2,5 deutlich elektropositiver
als der Sauerstoff mit EN, = 3,4. Die Elektronegativititsdifferenz liegt bei AEN, . = 0,9.
Diese Elektronegativititsdifferenz gilt fiir beide Kohlenstoff-Sauerstoff-Bindungen. CO,
wird also ein stark polares Molekiil sein und miisste daher einen hohen Schmelz- und einen
hohen Siedepunkt haben. Die Realitit sieht jedoch vollig anders aus: Kohlendioxid ist ein
Gas, das bei -80°C unter Normaldruck vom Gaszustand in den Feststoff {ibergeht. Man
spricht hier von Resublimation. Festes CO, ist als Trockeneis bekannt. Die Erklarung fiir
diese Eigenschaften liegt im linearen Bau des Kohlendioxidmolekiils. Die beiden Dipolmo-
mente sind exakt gegeneinander ausgerichtet und addieren sich vektoriell zu 0.

Anders sind die Verhaltnisse beim Wassermolekiil (H,O; o Abb. 1.12). Die ENy von
Wasserstoff ist mit 2,2 deutlich kleiner als die EN, von Sauerstoff mit 3,4. Die Elektro-
negativititsdifferenz betragt AEN, ,; = 1,2. Diese polarisierte Bindung tritt zweimal auf
und man erwartet daher ein stark polares Molekiil. In diesem Fall stimmt die Annahme
mit der Realitdt Giberein. Das Wassermolekiil ist aber nicht so polar wie vermutet. Die
beiden AEN, ,; Werte fithren zu Dipolmomentsvektoren mit hohen Betrigen. Sie ver-
doppeln sich aber nicht, da beide Vektoren nicht in dieselbe Richtung weisen. Sie 16schen
sich aber nicht aus wie beim CO,, da sie nicht exakt gegeneinander stehen. Das Wasser-
molekil ist gewinkelt gebaut. o Abb. 1.12 zeigt, dass sich jeder Dipolmomentsvektor in
zwei Komponenten i = 7} + 7, zerlegen ldsst. Die Komponenten /7] stehen gegeneinander
und léschen sich aus, die Komponenten 7, zeigen in die gleiche Richtung und addieren
sich zu einer Resultierenden.

Wie bereits erwéhnt, hat die Polaritit der Molekiile, aus denen ein Stoff aufgebaut ist,
Einfluss auf den Schmelz- und den Siedepunkt dieses Stoffes. Auch eine Reihe weiterer
physikalischer Eigenschaften hangen von der Stirke der intermolekularen Anziehungs-
krafte ab. In » Kap. 1.4 wird eindrucksvoll klarwerden, dass die Polaritat eines Molekiils
auch dessen Reaktivitit beeinflusst.

0
# y/ \ 3wy
H H
Ky N
u u :
5 P 5 % y
0 = (= |
Heesamt = 0 UR= U+ Uy
o Abb.1.11 Dipolmomente im linearen o Abb.1.12 Dipolmomente im gewinkelten
Kohlendioxidmolekiil Wassermolekiil mit resultierendem Dipolmo-

mentsvektor
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o Abb.1.13 Wasserstoffbriicken zwischen Wassermolekiilen und HCI-Molekiilen. Dabei
findet der Protoneniibertritt von HCl zu H,0 statt.

1.4 Saure-Base-Reaktionen nach Bronsted

141 Austausch von Protonen zwischen Molekiilen

Leitet man Chlorwasserstoffgas (HCI) in Wasser ein, dann kann man beobachten, dass
Wasser eine betrachtliche Menge an Chlorwasserstoffgas aufnehmen kann: HCI 16st sich
also gut in Wasser. Die Sattigungskonzentration betrigt 37 Gewichtsprozent HCI in Was-
ser. Woher kommt diese gute Wasserloslichkeit? Wie in » Kap. 1.3 ausgefiihrt, sind sowohl
Wasser als auch HCI polare Molekiile. Ihre Dipolmomentsvektoren konnen miteinander
in Wechselwirkung treten (o Abb. 1.13). Das negative Sauerstoffatom wird vom positiven
Pol des HCI-Molekiils angezogen.

Die Dipol-Dipol-Wechselwirkungen finden sowohl zwischen den Wassermolekiilen,
als auch zwischen HCI- und Wassermolekiilen statt. Weil sie bei Beteiligung von Wasser-
stoffatomen besonders stark ausfallen, werden sie auch als Wasserstoffbriickenbindun-
gen bezeichnet. Diese Wasserstoffbriickenbindungen fithren zunéchst dazu, dass Wasser
die HCI-Molekiile leicht aufnehmen kann. Das Sauerstoffatom weist aber eine héhere
Elektronendichte als das Chloratom auf. Die Folge ist, dass der kleine Atomkern des Was-
serstoffs, der lediglich aus einem Proton besteht, vollstindig vom HCI-Molekiil auf das
Wassermolekiil iibertragen wird:

HCl + Hzo —— H30+ + CI-

Es entstehen Chlorid-Ionen. Diese sind uns schon bei der Kochsalzsynthese begegnet.
Dabei handelt sich um stabile, geladene Teilchen mit Elektronenoktett in der dritten Elek-
tronenschale des Chloratoms. Neben Chlorid ist noch ein weiteres Teilchen entstanden,
das aus einem Sauerstoffatom und drei Wasserstoffatomen gebildet wurde: Sauerstoft
besitzt in diesem Fall drei Bindungen, das entstandene Teilchen besitzt daher eine positive
elektrische Ladung. o Abb. 1.14 zeigt die Entstehung eines dreibindigen O*-Ions durch die
Reaktion von neutralem Wasser mit einem Proton.
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o Abb.1.14 Bildung von Hydroxonium aus ionisiertem Sauerstoff und Wasserstoff oder durch
Protonenanlagerung an Wasser

Das H,O*-Ion(Hydroxonium-Ion) ist ein Kation, das nicht aus einem einfachen gela-
denen Metallatom besteht, sondern aus einem neutralen Molekiil gebildet wurde, indem
man einen positiven Ladungstrager hinzugefiigt hat. Fiigt man einem neutralen Molekiil
einen positiven Ladungstréger, z. B. ein Proton, hinzu oder nimmt ihm ein oder mehrere
Elektronen weg, erhdlt man Molekiil-Ionen. Die Reaktion von Chlorwasserstoffgas mit
Wasser zu Hydroxonium und Chlorid beschreibt die Protolyse (Spaltung unter Abgabe
von Protonen) des HCI-Molekiils.

Die wissrige Losung von Chlorwasserstoffgas enthilt fast keine HCI-Molekiile mehr.
Die Protolyse von HCI lauft fast vollstindig (quantitativ) ab. Die Lésung von HCI in
Wasser wird Salzsdure genannt. Sie hat einen sauren Geschmack und farbt Lackmus-
papier rot. Dies gilt fiir alle Sduren in Wasser. Fiir beide Eigenschaften ist das H,O*-Ion
verantwortlich. Sduren sind also immer Stoffe, die in Wasser H,O*-Ionen erzeugen
konnen.

Bronsted hat eine allgemeinere Definition des Begriffs Sdure formuliert. Danach ist
jeder Stoff eine Sdure, der H*-Ionen auf einen anderen Reaktanden iibertragen kann.
Nach Bronsted ist also das HCI-Molekiil eine Sdure. Neben HCI sind auch alle anderen
Halogenwasserstoffgase Bronsted-Sauren.

1.4.2 Bildung von Bronsted-Sauren
Reagiert ein beliebiges Nichtmetall-Element mit Sauerstoff, dann entsteht ein Nichtme-
talloxid; bei der Reaktion von Schwefel mit Sauerstoff erhalt man Schwefeltrioxid:

28 + 30, —> 280,



1.4.2 Bildung von Bronsted-Sauren

Bei der gleichen Reaktion mit Kohlenstoff (C und O,) entsteht Kohlendioxid:

C+ O, —— CO,

Diese Verbrennungsreaktionen sind Elektroneniibertragungsreaktionen (» Kap. 1.5). All-
gemein gilt folgendes Prinzip: Nichtmetall + Sauerstoff — Nichtmetalloxid. Reagieren
Nichtmetalloxide mit Wasser, dann entstehen Losungen (Sduren), die Lackmus Papier rot
farben.

Im Falle von Schwefeltrioxid erhilt man SO, + H,0 — H,SO, (Schwefelsiure), bei
Kohlendioxid CO, + H,0 — H,CO, (Kohlensdure). Warum sind Schwefelsaure und
Kohlensdure Bronsted-Sduren? Dazu muss man die Folgeprozesse in wiéssriger Losung
betrachten. Bei der Zugabe von Schwefelsdure in Wasser, bildet sich quantitativ Hydro-
gensulfat (HSO;) und Hydroxonium. Das Hydrogensulfat-Ion protolysiert teilweise wei-
ter zu Sulfat und Hydroxonium:

H,SO, + H,O — HZ;O0" + HSO;

HSO; + H,0 HsO* + SO%~

Wenn eine Reaktion nicht vollstindig, sondern nur teilweise ablauft, dann liegt es daran,
dass die formulierten Produkte wieder zu den Ausgangsstotfen (Edukten) zuriickreagie-
ren konnen. Es stellt sich dann ein Gleichgewicht zwischen Hin- und Riickreaktion ein.
Solche Reaktionen werden als Gleichgewichtsreaktionen bezeichnet und mit einem dop-
pelten Reaktionspfeil gekennzeichnet. Ein solches Gleichgewicht kann entweder auf der
Seite der Produkte oder auf der Seite der Edukte liegen. Dies ist bei verschiedenen Reak-
tionen ganz unterschiedlich. Strenggenommen sind alle Reaktionen, die in wissriger
Losung ablaufen, Gleichgewichtsreaktionen. Viele Gleichgewichte liegen aber soweit auf
der Seite der Produkte, dass die Restmengen an neutraler Sdure in sehr guter Naherung
vernachléssigt werden konnen. Wie man die Lage von Gleichgewichtsreaktionen quanti-
tativ beschreibt, wird in » Kap. 4 ausfiihrlich behandelt.

Schwefelsdure ist in der Lage, zwei Protonen abzugeben und daher eine zweiprotonige
Séure. Thre Salze werden Sulfate genannt. Kohlensiure reagiert entsprechend:

H,CO3 + H,O ——= H30* + HCOj3

HCO; + H,0 === H 0" + CO%"

Auch bei Kohlensiure (H,CO,) handelt es sich um eine zweiprotonige Saure. In der ersten
Protolysestufe entsteht Hydrogencarbonat (HCO3), in der zweiten Protolysestufe entsteht
Carbonat (CO3%"). Im Unterschied zur Schwefelsdure sind hier beide Protolysereaktionen
Gleichgewichtsreaktionen. Beide Gleichgewichte liegen stark auf der Seite der Edukte.
Daher ist Kohlensiure eine schwache Sdure, wihrend HCI und Schwefelsiure starke Sau-
ren sind. Alle Halogenwasserstoffsduren sind starke Sauren, bis auf die Flusssdure (HF).
Thre Protolyse ist ebenfalls eine Gleichgewichtsreaktion:

HF + HO === HO" + F
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1.4 Saure-Base-Reaktionen nach Bronsted

m MERKE Nichtmetalloxide reagieren mit Wasser zu Sauerstoffsduren. Die Sauerstoffsdaure
des Schwefels ist Schwefelsdaure, die Sauerstoffsdure des Kohlenstoffs Kohlensdaure. Eine
Saure muss positiv polarisierten Wasserstoff enthalten. Dieser kann dann in wassriger
Losung z.B. auf Wassermolekiile iibertragen werden und man erhadlt in einer Protolyse-
reaktion das Anion der Saure und Hydroxonium.

Dieses Prinzip lasst sich auf alle anderen Nichtmetalle tibertragen. Es entsteht aus Stick-
stoff Salpetersaure (HNO,) und Nitrat (NO3), aus Phosphor Phosphorséure (H,PO,) und
Phosphat (PO3") sowie aus Chlor Perchlorsiure (HCIO ) und Perchlorat (C1O7):

2N, +50, —2N,05 Ny,Os + H,O —2HNO3; HNO; + H,O — H3O* + NOj3
4P +100, > 2P,05  P,0g +3H,0 == 2HPO, HePO, + 3 H,0== 3 H0" + PO}
2 C|2 +7 02 -2 C|207 C|207 + Hzo -2 HC|O4 HC|O4 + H20 -3 H30+ + CIOZ

Oft lassen sich die Nichtmetalloxide durch Entwiéssern der Sauerstoffsduren zurtickge-
winnen. Daher werden die Nichtmetalloxide auch Anhydride der Sauerstoffsiduren
bezeichnet.

1.4.3 Bildung von Bronsted-Basen

Genauso wie Nichtmetalle lassen sich auch Metalle durch Luftsauerstoff verbrennen. Die-
ser Prozess kann nach »Kap. 1.2 als einfachen Redoxprozess beschrieben werden. Ver-
brennt man beispielsweise Natrium an Luft, luft folgende Oxidationsreaktion ab:

Na ——> Na' + e~

Das Natriumatom erreicht ein Elektronenoktett in der Valenzschale durch Abgabe seines
tiberzihligen Elektrons. Ein Sauerstoffatom muss aber zwei Elektronen aufnehmen, um
in der Valenzschale Neonkonfiguration zu erreichen (Reduktion):

O, + 4e¢ ——> 20*

Das zweifach negativ geladene Sauerstoffatom wird als das als Oxid-Ion (O?") bezeichnet.
Damit man die Gesamtreaktion (Redoxreaktion) erhilt, bei der genauso viele Elektronen
abgegeben (Oxidation) wie aufgenommen (Reduktion) werden, muss die Oxidationsglei-
chung mit 4 multipliziert und zur Reduktionsgleichung addiert werden:

4 Na —> 4Na' + 4e”

0, +4e —— 20*

4Na + 0, — 2Na,0

Natrium- und Oxid-Ionen bauen zusammen einen salzartigen Ionenkristall auf. Na-
triumoxid (Na,O) ist ein weifles Pulver und hat einen sehr hohen Schmelzpunkt. Bei der
Reaktion mit Wasser, 16st es sich restlos auf und bildet eine dtzende Losung, die Lackmus-
papier blau farbt. Dies ist typisch fiir alkalische oder basische Losungen, die oft auch ein-



1.4.4 Ampholyte
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o Abb.1.15 Hydrolyse von Natriumoxid zu Natronlauge

fach Laugen genannt werden. Den Prozess, der beim Auflosen von Natriumoxid in Was-
ser stattfindet, bezeichnet man als Hydrolyse (Spaltung einer Verbindung unter Auf-
nahme von Wasser):

Na,0 + H,0 — 2Na* + 2OH"

Es entsteht Natriumhydroxid (NaOH). Die wissrige Losung von Natriumhydroxid
bezeichnet man als Natronlauge. Das Hydroxid-Ion (OH") ist dafiir verantwortlich, dass
das Lackmuspapier eine blaue Farbe annimmt. Basen bilden in wiéssriger Losung also
Hydroxid-Ionen (o Abb. 1.15).

Nach Bronsted ist jedes Teilchen eine Base, das in der Lage ist, Protonen aufzunehmen.
Bei der Hydrolyse von Natriumoxid nimmt das Oxid-Ion O* ein Proton auf und wird
zum Hydroxid-Ion. Die basische Reaktion des Oxids lautet also:

0% + H* —— OH"-

Das vom Oxid aufgenommene Proton wurde aus einem Wassermolekiil abgespalten.
Wasser kann daher folgendermaf3en als Sdure reagieren:

H,0 == H* + OH"

1.4 Ampholyte

Dass Wasser auch als Sdure reagieren kann, sollte nicht verwundern. SchliefSlich liegen
auch im Wasser positiv polarisierte Wasserstoffatome vor. Wenn jedoch ein Teilchen als
Sdure reagiert, dann muss ein anders Teilchen als Base reagieren und umgekehrt. Dies
folgt aus der einfachen Erkenntnis, dass in iiblichen chemischen Reaktionen keine ,,nack-
ten Protonen existieren. Bei der Protolyse von Chlorwasserstoff hat HCl als Sidure, Wasser
als Base reagiert, weil HCI ein Proton auf Wasser {ibertragen hat. Damit hat HCI ein Pro-
ton abgegeben (Sdure) und Wasser hat ein Proton aufgenommen (Base). Bei der Hydro-
lyse von Natriumoxid dagegen wurde ein Proton vom Wasser auf das Oxid {ibertragen.
Wasser hat ein Proton abgegeben (Sdure), das Oxid hat ein Proton aufgenommen (Base).
Wasser weist also eine interessante Eigenschaft auf. Es kann sowohl als Saure als auch als
Base reagieren. Es ist ein Sdure-Base- Ampholyt. Diese Eigenschaft ist aber nicht so selten.
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1.4 Saure-Base-Reaktionen nach Bronsted

145 Neutralisation

Bei der Reaktion von Salzsdure und Natronlauge, wird Salzsdure als Sdure, Natronlauge
als Base reagieren. Die Neutralisation, die sich dabei abspielt, findet zwischen H,O* und
OH" statt:

H30+ + OH~ —_— 2 Hzo
H;O" + OH™ + Na* + CIF —— 2H,0 + Na* + CI”
Das OH -Ion hat ein Proton aufgenommen, das von einem H,O*-Ion abgespalten wurde.

Daher haben in diesem Fall H,O* als Saure und OH" als Base reagiert. Die Na*- und
Cl-Ionen sind an diesem Prozess iiberhaupt nicht beteiligt. Sie bilden Kochsalz.

m MERKE Metalle verbrennen an der Luft zu Metalloxiden. Metalloxide werden in Wasser zu
Metallhydroxiden hydrolysiert. Metallhydroxide reagieren basisch und werden von Sau-
ren zu Salzen neutralisiert.

Ein weiteres Beispiel: Wenn das Metall Barium an der Luft verbrennt, entsteht Barium-
oxid. Welche Summenformel steht fiir Bariumoxid? Barium ist ein Erdalkalimetall und
steht in der zweiten Hauptgruppe des PSE. Seine maximale Oxidationsstufe ist +1I. Daher
bildet es zweiwertige Kationen. Fiir die Oxidation gilt folgende Reaktionsgleichung:

Ba — Ba® + 2¢e

Sauerstoff vervollstandigt das Elektronenoktett durch Aufnahme von zwei Elektronen
und die Reduktiongleichung kann wie folgt dargestellt werden:

0, + 46 — 202

Fiir die Redoxreaktion gilt dann:
2Ba + O, — 2Ba0O

Bariumoxid

Wird Bariumoxid in Wasser aufgeldst, dann gilt:
BaO + H,0O —— Ba® + 20H"
Barytwasser

Die Verbindung Ba(OH), bezeichnet man als Bariumhydroxid, die stark alkalisch reagie-
rende, wéssrige Losung als Barytwasser. Mit Salpetersdure kann sie neutralisiert werden:

Ba®* + 20H™ + 2H;0" + 2NO; — Ba®* + 2NO3; + 4H,0

Bariumnitrat

Jede Verbindung, die als Sdure reagiert, z. B. HCI, benétigt als Reaktionspartner eine Base.
Bei der Protolyse von HCl ist der basische Reaktionspartner Wasser. Wenn die Base ein



1.5.1 Bestimmung von Formalladungen
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o Abb.1.16 Autoprotolyse von Wasser nach Kimball

Proton aufnimmt, dann entsteht immer eine neue Séure, weil das Produkt prinzipiell zur
Riickreaktion féhig ist. Die korrespondierende Séure der Base Wasser ist das Hydroxo-
nium (H,0%). Hat die Sdure reagiert, dann entsteht eine Base, da auch das Produkt der
Séure (in diesem Fall HCI) wieder zur Riickreaktion fahig ist. Die korrespondierende Base
zu HCl ist Chlorid (CI"). Reagiert H;O*" mit OH", dann ist H;O" jetzt Sdure und seine
korrespondierende Base ist Wasser. OH™ ist in diesem Fall die Base und seine korrespon-
dierende Saure ist Wasser. Hier zeigt sich die Eigenschaft des Wassers als Ampholyt. Bei
jeder Sdure-Base-Reaktion entsteht wieder ein korrespondierendes Sdure-Base-Paar als
Produkt.

1.4.6 Autoprotolyse

Wenn Wasser sowohl als Séure als auch als Base reagieren kann, dann ist es auch fahig mit
sich selbst zu reagieren. In fliissigem Wasser findet die Autoprotolyse nach folgender
Gleichung statt:

H,0 + H,0 =—= H,0* + OH"

Das Gleichgewicht liegt aber stark auf der Seite des Wassers. Es sind nur 1,8-1077 % der
Wassermolekiile in Ionen zerfallen. o Abb. 1.16 stellt die Autoprotolyse anschaulich dar.

Das Autoprotolysegleichgewicht liegt so stark auf der Seite des Wassers, weil die neut-
ralen Wassermolekiile um einiges stabiler sind, als die Hydroxonium- und Hydroxid-
Ionen (» Kap.4.10).

1.5  Beschreibung von Bindungszustdanden

1.5.1 Bestimmung von Formalladungen

In »Kap. 1.2 wurde ein sehr einfaches, aber erstaunlich leistungsfihiges Konzept vorge-
stellt, mit dem man den Aufbau einfacher Molekiile verstehen kann. Es beruht auf der
Vorstellung, dass die Valenzelektronen der Atome zum einen nach einem Oktett, zum
anderen nach einer paarweisen Anordnung von Elektronen streben. Dieses einfache
Modell kann zur Beschreibung komplexerer Molekiile und von Molekiil-Ionen angewen-
det werden. Dazu muss es aber um zwei Begriffe erweitert werden. Man muss den Begriff
der Formalladung einfithren und den Begriff Oxidationsstufe erweitern. o Abb. 1.17 zeigt
dazu die Bindungsverhéltnisse im Wassermolekiil und im Hydroxonium-Ion.
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o Abb.1.17 Bestimmung der Formalladungen von Sauerstoff und Wasserstoff in Wasser und
im Hydroxonium-lon

Bei der Bestimmung von Formalladungen und Oxidationsstufen werden die Ladungs-
zustande der Atome in Molekiilen oder Molekiil-Ionen beschrieben. Dazu muss man wis-
sen, wie viele Elektronen die Atome jeweils im Neutralzustand besitzen. Im Wassermole-
kiil oder im Hydroxonium-Ion interessieren nur die Wasserstoff- und Sauerstoffatome.
Wasserstoff steht in der ersten Hauptgruppe des PSE. Ein Wasserstoffatom hat also im
Neutralzustand ein Valenzelektron. Sauerstoff steht in der sechsten Hauptgruppe des PSE
und hat daher im Neutralzustand sechs Valenzelektronen. Die Zahl der Valenzelektronen
betrigt sowohl fiir Wasser als auch fiir Hydroxonium acht und entspricht einem vollstan-
digen Eletronenoktett. Diese acht Valenzelektronen miissen auf die Sauerstoff- und Was-
serstoffatome verteilt werden.

Nach dieser Zuordnung ist zwischen Formalladung und Oxidationsstufe zu unter-
scheiden. Man beginnt mit der Bestimmung der Formalladung. Freie Elektronenpaare
werden immer dem Atom zugeordnet, das sie in das Molekiil eingebracht hat. Wasserstoff
verfiigt grundsitzlich nicht iiber freie Elektronenpaare. Sauerstoff hat im Wassermolekiil
vier Elektronen in freien Elektronenpaaren, im Hydroxonium-Ion nur zwei. Bindungs-
elektronenpaare werden bei der Bestimmung von Formalladungen stets unter den Bin-
dungspartnern geteilt. Zahlt man die Elektronen, die jedem Wasserstoffatom zukommt,
dann bekommt jeder Wasserstoff ein Elektron (o Abb.1.17). Sowohl im Wassermolekiil
als auch im Hydroxonium-Ion hat Wasserstoff die Formalladung 0 (Neutralzustand). Im
Wassermolekiil hat Sauerstoff sechs Elektronen und zwar vier in den zwei freien Elektro-
nenpaaren und zwei in den zwei Bindungselektronenpaaren. Sauerstoff hat also die fiir
den Neutralzustand geforderte Elektronenzahl und damit die Formalladung 0. Im Hydr-
oxonium-Ion besitzt Sauerstoff aber nur fiinf Elektronen, und zwar zwei Elektronen im
freien Elektronenpaar und drei Bindungselektronen. In diesem Ion hat Sauerstoff also ein
Elektron weniger als im Neutralzustand: Er hat daher die Formalladung +1.

® MERKE Die Summe der Formalladungen aller Bindungspartner in einem Molekiil oder lon
muss gleich der lonenladung sein. In einem neutralen Molekiil muss die Summe der For-
malladungen also null ergeben.



1.5.2 Zusammenhang von Formalladung und Bindigkeit

20 0.0 00 @9
@09 |06 oo @0
Q0 a9 00 0
000 @ W p@

: 0

00|
00 Bl

(s03)

0 Abb.1.18 Bindungsverhaltnisse im gasférmigen S0;-Molekiil

1.5.2 Zusammenhang von Formalladung und Bindigkeit
Bei der Umsetzung beispielsweise von Schwefel erschopfend mit Sauerstoft, erhilt man
Schwefeltrioxid (SO,):

2S + 30,

280,

0 Abb.1.17 und o Abb. 1.18 zeigen sowohl fiir die Valenzelektronen der Sauerstoff- als
auch der Schwefelatome zwei doppelt besetzte und zwei einfach besetzte Elektronenauf-
enthaltsraume. Beide Atome sollten also zweibindig sein. Ein SO,-Molekiil kénnte dem-
nach aus vier ringformig miteinander verkniipften Atomen bestehen. So sicht das
SO,-Molekiil aber nicht aus. Der elektropositivere Schwefel verliert zwei Elektronen und
es entsteht ein $?*-Ion. Dieses hat jetzt vier Valenzelektronen und ist daher vierbindig.
Die beiden Elektronen des Schwefels erhalten die Sauerstoffatome und es entstehen zwei
einbindige Oxyl-Ionen. Mit einem weiteren neutralen Sauerstoff erhélt man so das
SO,-Molekiil, mit Schwefel als Zentralatom, umgeben von drei Sauerstoffatomen.
0 Abb. 1.18 zeigt die Bindungsverhaltnisse im SO,-Molekiil.

Schwefel besitzt vier Valenzelektronen. Das sind zwei weniger als im Neutralzustand
und daher hat Schwefel hier die Formalladung +2. Der doppelt gebundene Sauerstoff hat
sechs Valenzelektronen (Neutralzustand) und damit die Formalladung 0. Die beiden ein-
fach gebundenen Sauerstoffatome besitzen sieben Valenzelektronen. Dies ist je eines
mebhr als fiir den Neutralzustand nétig. Sie haben die Formalladung 1. Fiir das SO;-Mo-
lekiil gilt: Die Summe der Formalladungen [+2 + 2-(-1)] ist wieder 0. Es liegt ein neutrales
Molekiil vor.

Durch Hydrolyse von Perchlorsiure entsteht Perchlorat (ClO}); die Bindungsverhilt-
nisse zeigt o Abb. 1.19:

HC|O4 + Hzo —— H30+ + CIOZ
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o Abb.1.19 Bindungsverhdltnisse des Perchlorat-lons (ein Chlorid-lon und vier Sauerstoff-
atome)

Das Chlorid-Ion gibt formal vier Elektronen ab und erhoht damit seine Bindigkeit von 0
auf 4. Die Sauerstoffatome nehmen jeweils ein Elektron auf und verringern ihre Bindig-
keit damit von zwei auf eins. Fiir die Bestimmung der Formalladungen gilt: Das Chlor-
atom hat im Neutralzustand sieben Elektronen, da es in der siebten Hauptgruppe des PSE
steht. Im Perchlorat-TIon hat das Chloratom nur vier Valenzelektronen. Dies sind drei
Elektronen weniger, als der Neutralzustand fordert. Chlor hat also die Formalladung +3.
Sauerstoff benétigt fiir den Neutralzustand sechs Elektronen. Jedes Sauerstoffatom hat
aber sieben Valenzelektronen, bestehend aus sechs Elektronen in drei freien Elektronen-
paaren und einem Bindungselektron. Jeder Sauerstoff hat also die Formalladung -1. Jeder
Sauerstoff bringt somit eine negative Formalladung ins Molekiil, von diesen vier negati-
ven Ladungen werden die drei Formalladungen des Chlors abgezogen und es ergibt sich
die Ionenladung -1.
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o Abb.1.20 Bindungsverhadltnisse des Nitrat-lons

Durch Hydrolyse der Salpetersdure entsteht das Nitrat-Ion, das aus einem Stickstoffatom,
drei Sauerstoffatomen und einem Elektron besteht:

HNO3 + Hzo —— H30+ + NOg

Dabei wird ein Elektron aus dem Stickstoffatom entfernt. Dadurch steigt seine Bindigkeit
von 3 auf 4. Zwei Sauerstoffatome werden durch Aufnahme je eines Elektrons zu ein-
bindigen O~-Ionen. Man erhilt ein Nitrat-Ton mit einem Stickstoff-Zentralatom, umge-
ben von drei Sauerstoffatomen. In o Abb.1.20 sind die Bindungsverhiltnisse im Nit-
rat-Ton dargestellt.

Das Stickstoffatom muss im Neutralzustand fiinf Elektronen haben, da es in der finf-
ten Hauptgruppe des PSE steht. Im Nitrat-Ion hat der Stickstoff aber nur vier Valenzelek-
tronen. Dies ist ein Elektron weniger als der Neutralzustand fordert. Daher hat der Stick-
stoff die Formalladung +1. Der doppelt gebundene Sauerstoff hat die sechs Valenzelektro-
nen, die er im Neutralzustand haben muss. Er hat daher die Formalladung 0. Die einfach
gebundenen Sauerstoffatome haben sieben Valenzelektronen. Dies ist jeweils ein Elektron
mehr als der Neutralzustand fordert. Sie haben also die Formalladung -1. Die Summe der
Formalladungen von Sauerstoff und Stickstoff betrdgt 2 - (-1) + 1 = -1. Dies entspricht der
Ionenladung des Nitrats.

Wozu ist die Bestimmung der Formalladungen niitzlich? Die Formalladung eines Ele-
ments in einem Molekiil oder Molekiil-Ion muss Kriterien erfiillen und Regeln gehor-
chen. Damit kann tiberpriift werden, ob ein sinnvoller Bindungszustand fiir ein Molekiil
vorgeschlagen wurde. Fiir die Formalladung gelten dhnliche Einschrankungen wie fiir die
Oxidationsstufe. Die Formalladung eines Elements darf die Gruppennummer im PSE
nicht tiberschreiten. Um die minimale Formalladung eines Elements zu berechnen, zieht
man von der Zahl 8 die Gruppennummer des Elements im PSE ab. Die Summe der For-
malladungen aller Atome in einem Teilchen muss gleich der Teilchenladung sein. Aus den
Elektronenkonfigurationen in o Abb.1.7 und o Abb.1.9 kann die Bindigkeit neutraler
Atome aus der Stellung im PSE abgelesen werden (o Tab. 1.3).
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o Tab.1.3 Bindigkeiten der Elemente Stickstoff, Schwefel und Chlor in verschiedenen
Ladungszustanden

Stickstoff N (dreibindig) N* (vierbindig) N2* (dreibindig) N3* (zweibindig)
Schwefel S (zweibindig) S* (dreibindig) S2* (vierbindig) S3* (dreibindig)
Chlor (l (einbindig) (I* (zweibindig) (12* (dreibindig) C13* (vierbindig)

® MERKE Mitjedem Elektron, das von einem freien Elektronenpaar entfernt wird, steigt die
Bindigkeit um 1. Jedes Elektron, das aus einem halbbesetzten Elektronenaufenthalts-
raum entfernt wird, verringert die Bindigkeit um 1. Formalladung und Bindigkeit stehen
bei jedem Element in einem festen Bezug zueinander.

Auflerdem muss bei allen bisherigen Betrachtungen die Oktettregel streng beachtet wer-
den. In der Valenzschale diirfen bei keinem Atom mehr als acht Elektronen vorhanden
sein. Diese Regel gilt streng genommen nur bei den Elementen der zweiten Periode. Ab
der dritten Periode kann es zu einer Oktettaufweitung auf bis zu 18 Elektronen kommen.

0 Abb. 1.21 zeigt hypothetische Molekiile, die es aufgrund der Regeln fiir den Oktett-
zustand und der Formalladung nicht geben kann. Man bezeichnet sie als ,Follies®. Die
Bestimmung und Analyse der Formalladung hilft, Follies als solche zu erkennen. Die
Struktur A ist nicht moglich, da dreibindiger Sauerstoff einfach positiv geladen sein muss

o N
i o D ;
Struktur A Struktur B

@ A 9,9
060 60
H sa 0 ssDH OiNQO
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Struktur C Struktur D

o Abb.1.21 Eine kleine Sammlung unmaoglicher Strukturen, die aufgrund der Oktettregel und
des Zusammenspiels von Bindigkeit und Formalladung nicht existieren kdnnen.



1.5.3 Ermittlung von Oxidationsstufen

und nicht neutral sein kann. Die Struktur B ist nicht méglich, da vierbindiger Schwefel
zweifach positiv geladen sein muss. Eine negative Ladung kann in dieser Struktur nicht
vorkommen. Struktur C ist nicht méglich, weil vierbindiger Sauerstoff die Formalladung
+2 haben muss und nicht neutral sein kann. In Struktur D wird die Oktettregel fiir Stick-
stoff verletzt. Fiir die Elemente der zweiten Periode muss sie jedoch streng eingehalten
werden.

1.5.3 Ermittlung von Oxidationsstufen

Die Bindigkeit von elektropositiven Elementen konnte dadurch erhoht werden, dass ihre
Elektronen aus freien Elektronenpaaren entfernt und auf halbbesetzte Elektronenaufent-
haltsrdume elektronegativerer Elemente {ibertragen wurden. Beispielsweise das Schwefel-
trioxidmolekiil: Hier werden formal Elektronen vom Schwefel auf den Sauerstoff iiber-
tragen. Oder das Perchlorat-Ion, bei dem Elektronen vom Chlorid auf den Sauerstoff
iibertragen werden. Solche Prozesse sind im Grunde Redoxreaktionen. Um diese inneren
Redoxprozesse erkennen und sauber beschreiben zu kénnen, wird jedoch ein verfeinertes
Konzept zur Bestimmung von Oxidationsstufen benotigt. o Abb.1.22 zeigt Lewis-For-
meln von H;0%, SO,, ClOj, NOj3. Jeder Strich steht fiir ein Elektronenpaar in der Valenz-
schale. Bei der Ermittlung der Oxidationsstufen geht man grundsatzlich genauso vor, wie
bei der Bestimmung der Formalladungen. Die Bindungselektronenpaare werden aber
nicht unter den Bindungspartnern geteilt, sondern vollstindig dem elektronegativeren
Bindungspartner zugeteilt. Nur Bindungselektronen zwischen zwei Atomen des gleichen
Elements werden zwischen den Bindungspartnern aufgeteilt. Dann zéhlt man die Elekt-
ronen in der Valenzschale und vergleicht sie mit dem Neutralzustand.

Beim Hydroxonium-Ion ist Sauerstoff elektronegativer als Wasserstoff. Sauerstoff hat
von Wasserstoff drei Elektronen bekommen. Das Hydroxonium-Ion hat aber eine posi-
tive Formalladung. Daher ist die Oxidationsstufe von Sauerstoff ~II. Jeder Wasserstoff hat
ein Elektron abgegeben und damit die Oxidationsstufe +I. Die Summe der Oxidations-
stufen aller Bindungspartner ergibt +I und entspricht der Ionenladung von Hydrox-
onium.

Bei Schwefeltrioxid ist der Sauerstoff elektronegativer als der Schwefel. Alle Bindungs-
elektronenpaare werden also dem Sauerstoff zugeordnet. Der Schwefel hat damit vier
Elektronen an den Sauerstoff abgegeben und ergibt daher zusammen mit der Formal-
ladung +2 die Oxidationsstufe +VI. Dies ist die maximale Oxidationsstufe, die in der
sechsten Hauptgruppe des PSE moglich ist. Das doppelt gebundene Sauerstoffatom hat
zwei Elektronen vom Schwefel bekommen. Es ist elektrisch neutral und hat daher die
Oxidationsstufe -II. Die einfach gebundenen Sauerstoffatome haben jeweils ein Bin-
dungselektron vom Schwefel erhalten. Hinzu kommt eine negative Formalladung. Dies
ergibt ebenfalls die Oxidationsstufe -II. Die Oxidationsstufe -II ist die kleinste Oxida-
tionsstufe, die in der sechsten Periode des PSE moglich ist.

In Perchlorat ist der Sauerstoff elektronegativer als das Chlor. Die Bindungselektronen
werden allen Sauerstoffatomen zugeordnet. Jeder Sauerstoff hat ein Elektron von Chlor
erhalten, hat selbst die Formalladung -1 und damit die Oxidationsstufe ~II. Das Chlor-
atom hat vier Elektronen an seine Nachbarn abgegeben und hat selbst die Formalladung
+3, was eine Oxidationsstufe von +VII ergibt. Das ist die maximale Oxidationsstufe, die in
der siebten Hauptgruppe des PSE moglich ist.

Im Falle des Nitrat-Ions gibt der elektropositivere Stickstoff seine Bindungselektronen-
paare an den elektronegativeren Sauerstoff ab. Der doppelt gebundene Sauerstoff hat

31



32

1.5 Beschreibung von Bindungszustanden
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© Abb.1.22 Elektronenverteilung von Hydroxonium, Schwefeltrioxid, Perchlorat und Nitrat

damit zwei Elektronen vom Stickstoff, der einfach gebundene Sauerstoff nur ein Elektron
vom Stickstoff erhalten. Da das doppelt gebundene Sauerstoffatom aber neutral ist, wih-
rend der einfach gebundene Sauerstoff eine negative Formalladung hat, erhalten alle
Sauerstoffatome die Oxidationsstufe -II. Der Stickstoff hat vier Elektronen an die Sauer-
stoffatome abgegeben und hat selbst eine positive Formalladung. Dies ergibt die Oxida-
tionsstufe +V fiir den Stickstoff, was die maximale Oxidationsstufe fiir Elemente in der
funften Hauptgruppe ist.

In allen Fillen ist die Summe der Oxidationsstufen aller Bindungspartner im Teilchen
gleich der Ionenladung des diskutierten Teilchens.



1.5.4 Formulierung von Redoxreaktionen

1.5. Formulierung von Redoxreaktionen

Die genaue Bestimmung der Oxidationsstufen aller Bindungspartner in Molekiilen ist
eine wichtige Voraussetzung fiir die korrekte Formulierung von Redoxreaktionen. Eine
einfache Redoxreaktion ist z.B. die Kochsalzsynthese aus Natrium und Chlor. Dort galt
fur alle Reaktanden: Die Oxidationsstufe entspricht der Formalladung und diese war
durch die Ionenladung gegeben. Sind Oxidationsstufe, Formalladung und Ionenladung
von Ionen und Molekiilen bekannt, kann man jetzt auch kompliziertere Redoxprozesse
beschreiben. Es gilt: Eine Oxidation findet immer dann statt, wenn ein Reaktand Elektro-
nen an einen Reaktionspartner abgibt. Dieser Reaktionspartner muss Elektronen aufneh-
men und wird reduziert. Oxidation und Reduktion miissen immer parallel zueinander
ablaufen. Die Zahl der ausgetauschten Elektronen wird aus der Anderung der Oxida-
tionsstufen der Reaktanden durch die Reaktion ermittelt.

Die Oxidationsfahigkeit ist eine typische Eigenschaft von Metallen. Oxidationsreaktio-
nen konnen aber auch bei typischen Nichtmetallen vorkommen, wenn sie mit elektrone-
gativeren Reaktionspartnern umgesetzt werden. Ein Beispiel hierfiir ist die erschopfende
Verbrennung von Schwefel zu Schwefeltrioxid. Nach Entfernung aller stochiometrischen
Koeffizienten in der Gleichung erhilt man:

Als erstes bestimmt man die Oxidationsstufen aller Reaktanden in der Gleichung. Da in
Element-Molekiilen nur Bindungen zwischen gleichartigen Atomen vorkommen, sind
die Oxidationsstufen aller Atome im Element gleich 0:

0 0 +VI -l
S + Opb ——> SO3

Im néchsten Schritt werden Oxidation- und Reduktionreaktion getrennt formuliert.
Zuerst die Oxidation: Der Schwefel andert die Oxidationsstufe von 0 nach +VI und ver-
liert also 6 Elektronen:

0 +VI-Il
S ——> SO, + 66"

Bis jetzt stimmen jedoch weder Stoff- noch Ladungsbilanz. Es ist ratsam beide Teilgleichun-
gen stochiometrisch korrekt aufzustellen. Auf der Eduktseite fehlen drei Sauerstoffatome
und 6 negative Ladungen. Zu den Ausgangsstoffen werden daher 3 Oxid-Ionen addiert:

0 +VI I
S +30> ——> SO3 + 6¢€

Bei Sauerstoff andert sich die Oxidationsstufe von 0 zu -II, daher lautet die Reduktions-
gleichung:

0, + 467 —> 20%
Die Reduktionreaktion ist stochiometrisch korrekt formuliert und muss nicht erginzt

werden. Es diirfen aber nicht mehr Elektronen bei der Oxidation entstehen wie bei der
Reduktion verbraucht werden. In dem die Oxidationsreaktion mit dem Faktor 2 und die
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Reduktionsreaktion mit dem Faktor 3 multipliziert werden, wird die Elektronenbilanz
ausgeglichen. Danach werden beide Teilgleichungen addiert:

0 +VI-II
2S + 60> —— 2S0; + 12¢

30, + 12e¢ ——> 60*

0 VIl
2S + 30, —> 280,

Ein weiteres Beispiel: Versetzt man die einfachste Stickstoff-Wasserstoff-Verbindung
Ammoniak (NH,) mit Wasserstoffperoxid (H,0,) in wissriger Losung, so erhilt man
Nitrat und Wasser. Fiir die nichtstéchiometrische Gleichung gilt:

NH3 + H202 I NO§ + Hzo

Um die Oxidationsstufen aller Atome in den Reaktanden zu bestimmen, formuliert man
die Lewis-Formeln von Edukt- und Produktmolekiilen:

+1

o+ e T_| e @_.l.l %/ Y
H—N—H :0—0: H—0O: :0—N—O0:
| ! !

+l +l -l
Ammoniak Wasserstoffperoxid Wasser Nitrat

Wasserstoff ist der elektropositivere Bindungspartner in den oben angefithrten Molekii-
len. Er gibt daher sein einziges Elektron stets als Bindungselektron an den elektronegati-
veren Bindungspartner ab und erhilt damit die maximal mdgliche Oxidationsstufe +1. Im
Ammoniakmolekiil bekommt Stickstoff drei Elektronen von Wasserstoff. NH, weist
keine Formalladung auf. Daher hat Stickstoff in diesem Fall die Oxidationsstufe —III. Im
Wasserstoffperoxid hat jedes Sauerstoffatom ein Elektron von Wasserstoff bekommen.
Das zweite Bindungselektronenpaar teilt es sich mit dem benachbarten Sauerstoff. Daher
hat Sauerstoff in Wasserstoffperoxid die Oxidationsstufe -1I:

-l -l +V 4l -
NH; + H,O, —> NO3; + H,O

Fiir die Oxidationsreaktion gilt: Stickstoff dndert die Oxidationsstufe von -III auf +V und
gibt daher acht Elektronen ab:

NHj NO; + 8e"

Zum Ausgleich von Ladungs- und Stoffbilanz addiert man drei Wassermolekiile auf der
Eduktseite. Es entstehen dann auf der Produktseite neun Protonen:

NH; + 83H,0 —> NO; + 8e  + 9H*

Die Gegenreaktion ist die Reduktion von Wasserstoffperoxid zu Wasser. Dabei dndert
Sauerstoff die Oxidationsstufe von -I nach -II. Da jedes Wasserstoffperoxidmolekiil zwei
Sauerstoffatome hat, werden dabei zwei Elektronen aufgenommen:

H202 + 2 —> 2 Hzo



1.6.1 Chemische Gleichungen ermoglichen quantitative Aussagen

Ladungs- und Stoftbilanz: Die beiden negativen Ladungen der Eduktseite werden durch
Addition von zwei H*-Ionen ausgeglichen. Fiir die Reaktionsgleichung der Reduktion gilt:

H202 + 2e + 2HY — 2H20

Um die Elektronenbilanz zu korrigieren, muss man die Reduktionsgleichung mit dem Fak-
tor 4 multiplizieren. Anschlieflend addiert man Reduktions- und Oxidationsgleichung:

NH; + 3H,0 —> NO; + 86+ 9H*

4H,0, + 8¢ + 8H* —> 8H,0

NH;  + 4H,0, —> NO3; + 5H,0 + H*

Dieses Formulierungsschema fiir Redoxreaktionen gilt fiir alle Redoxreaktionen. Oxida-
tion und Reduktion miissen getrennt und stéchiometrisch korrekt formuliert werden.
Die Abgabe oder Aufnahme von Elektronen ergibt sich aus der Differenz der Oxidations-
stufen von Edukten und Produkten. Die Ladungsbilanz wird in wéssriger Losung durch
Hydroxonium-Ionen, in Schmelzen oder anderen Systemen durch andere Ladungstréger,
meistens Oxid-Ionen, ausgeglichen. Fiir die Stoffbilanz verwendet man geeignete Teil-
chen, die in der Reaktionsgleichung bereits vorkommen. Oxidation und Reduktion wer-
den so multipliziert, dass in beiden Teilgleichungen gleiche Elektronenzahlen umgesetzt
werden. Dann werden die Teilgleichungen addiert und um diejenigen Teilchen ,,gekiirzt*,
die sowohl auf der Edukt- als auch auf der Produktseite stehen. Auf diese Weise sollte man
immer eine sinnvolle Beschreibung des Redoxprozesses bekommen.

1.6  Stochiometrische Grundlagen

1.6.1 Chemische Gleichungen ermdglichen quantitative Aussagen

In einem Experiment (» Kap. 1.2, 0 Abb. 1.3) wurde ein Stiick Natrium unter einer Chlor-
gasatmosphire zur Explosion gebracht. Wie viel Gramm Kochsalz entstehen aus 10 g Nat-
rium und wie viel Gramm Chlorgas benétigt man dazu? Diese Fragen kann man mithilfe
der Stéchiometrie (chemisches Rechnen) 16sen.

Der britische Chemiker John Dalton lieferte mit seinem Atommodell die Erklarung fiir
das Gesetz der konstanten Proportionen. Bei der Reaktion von Natrium und Chlor ver-
binden sich beide Elemente immer im Gewichtsverhiltnis Na : Cl = 1 : 1,5413. Fiir die
Umsetzung von 10 g Natrium werden 15,413 g Chlor bendtigt. Setzt man mehr Chlor ein,
z.B. 20 g, so bleibt der Rest (also 20-15,413 g = 4,587 g Chlorgas) {ibrig. Da Massen nicht
verloren gehen und auch nicht aus dem Nichts entstehen kénnen, bekommt man genau
15,413 g Chlor + 10g Na = 25,413 g NaCl also Kochsalz. Fiir jede chemische Reaktion gibt
es ein derartiges individuelles Massenverhaltnis. Dieses Gesetz der konstanten Proportio-
nen wird verstdndlich, wenn man davon ausgeht, dass immer nur ganze Atome sich zu
Molekiilen festgelegter Zusammensetzung verbinden konnen. Ist der Vorrat an Natrium-
atomen verbraucht, kann aus einem Uberschuss an Chlor kein Kochsalz mehr entstehen,
weil das dazu notige Natrium fehlt. So kam Dalton auf die Idee, dass die Materie aus Ato-
men aufgebaut sein muss. Es ist aber sehr miithsam, fiir jede chemische Reaktion ein Mas-
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severhiltnis zu ermitteln und zu tabellieren. In der Tat gibt es ein Konzept, dass viel ein-
facher funktioniert.

1.6.2 Stoffmengen
Hier noch einmal die Reaktionsgleichung fiir die Kochsalzsynthese:

2 Na —> 2Na' + 2e”

C, +2e —— 2CI

2Na + Cl, —> 2NaCl

Diese Gleichung besagt, dass zwei Natriumatome mit einem Chlorgasmolekiil zu zwei
Formeleinheiten Kochsalz reagieren. Um auf das Massenverhaltnis von 1 : 1,5413 zu kom-
men, miisste man wissen, wie viel ein Natriumatom und ein Chlorgasmolekiil wiegen und
wie viele Natriumatome in einem Gramm Natrium enthalten sind.

Im PSE sind die relativen Atommassen fiir jedes chemische Element angegeben. Sie
geben ungefihr an, um wievielmal schwerer ein Atom ist als ein Wasserstoffatom (genau
genommen ist eine Atommasseneinheit '/,, des Gewichts eines Kohlenstoffatoms, wel-
ches aus 6 Protonen, 6 Neutronen und 6 Elektronen besteht; der Unterschied zum Gewicht
eines Wasserstoffatoms ist aber nicht sehr grof$). Das Wasserstoffatom ist das leichteste
Atom, das in der Natur vorkommt. Man definiert eine neue GrofSe, mit der die Menge
eines chemischen Stoffs, die sogenannte Stoffmenge, angegeben werden kann:

m, :
Stoffmenge ”izﬁl Gleichung 1.2
i

| n, Stoffmenge des Stoffs i | m, Masse des eingesetzten Stoffs | M, Relatives Teilchengewicht (gibt an,
um wievielmal mehr ein Atom, Molekiil oder Ion wiegt als ein Atom Wasserstoff)

Will man das relative Teilchengewicht M, einer molekular aufgebauten Verbindung i
ermitteln, miissen die relativen Massen M, (sie stehen im PSE) aller Atome, aus denen das
Molekiil besteht, addiert werden. So betrégt die relative Teilchenmasse von Wasser My, )
=2 My +My=2-(1)+ 16 = 18, die relative Masse von Schwefeltrioxid M50, =Ms+3 M,
=32+ 3-(16) = 80. Die Einheit der Stoffmenge ist ein mol, die Einheit der relativen Atom-
masse ist g/mol.

(7] = mol und [Mi]:% Gleichung 1.3

Daraus ergeben sich wichtige Konsequenzen. Die Stoffmenge von 1mol Stoff liegt vor,
wenn so viel Gramm des Stoffs abgewogen wurde, wie der relativen Teilchenmasse des
Stoffs entspricht. 1 mol Natrium wiegt demnach 23 g, 1 mol Wasser wiegt 18 g und 1 mol
Schwefeltrioxid wiegt 80g. Jedes Mol eines Stoffs hat eine konstante Teilchenzahl. Die
Zahl der Atome, Molekiile oder Ionen in einem Mol Stoff wird Avogadro-Konstante N,
genannt und betrdgt 6,022 - 10?* Teilchen. Die chemische Definition der Stoffmenge ist
ausgesprochen wichtig, weil sie die Moglichkeit bietet, Molekiile in Gruppen abzuzihlen
und im richtigen, in der Reaktionsgleichung vorgegebenen Mengenverhiltnis einer Reak-
tion zuzufiithren.



1.6.3 Zusammenhang zwischen Stoffmenge und Volumen

Die nachstehende Gleichung fiir die Kochsalzsynthese kann man nun auch folgender-
maflen lesen: 2 mol Natriumatome reagieren mit 1 mol Chlorgasmolekiilen zu 2 mol For-
meleinheiten Kochsalz. Da bekannt ist, wie viel 1 mol eines jeden Reaktanden wiegt, kann
diese Stoffmengengleichung in eine Massengleichung tibersetzt werden:

Reaktionsgleichung: 2Na + Cl, — 2 NaCl
Stoffmengengleichung: 2 mol + 1 mol — 2mol
Massegleichung: 2:23g + 1+(2:3559) — 2-585¢g

46 g Natrium reagieren also mit 71g Chlor zu 117 g Natriumchlorid. Die Massenglei-
chung ist fiir jeden Bruchteil und jedes Vielfache der einfachen Molgleichung giiltig. Jede
beliebige Menge kann mittels Dreisatz iiber den Formelumsatz berechnet werden. Wie
viel Natrium muss beispielsweise eingesetzt werden, um 50 g Kochsalz herzustellen? Es
gilt: 46 g Na ergeben 117 g NaCl, fiir 50 g NaCl benétigt man dann:

50 g (NaCl)

=—_° " 4 = 19,
My, 117g (NaCD) 6g (Na) 9,66g Na

1.6.3 Zusammenhang zwischen Stoffmenge und Volumen

Von der Menge eines Stoffs, die in Gewicht angegeben ist, kann jetzt die Stoffmenge in
mol berechnet werden. Dies ist sehr wichtig, denn in jedem Labor steht eine Waage und
Gewichte lassen sich sehr genau ermitteln. Bei Fliissigkeiten und Gasen werden aber oft
Volumeneinheiten angegeben. Um den Zusammenhang zwischen Masse und Volumen
bei Fliissigkeiten zu beschreiben, benétigt man die Dichte p:

g Gleichung 1.4
mL

p:% bzw. m; =pV mit [p]=

| p Dichte des Stoffs | V Volumen der Probe (in mL)

Fir die Fliissigkeit Wasser ist die Umrechnung sehr leicht. Bei 4 °C betrégt die Dichte des
Wassers genau 1g - mL™L. Um zu berechnen, wie viele Mol Wasser sich in einem Liter
Wasser befinden, gilt: 1 L Wasser enthalt 1000 mL Wasser. Bei einer Dichte von 1g- mL~!
wiegen 1000 mL Wasser 1000 g, die Stoffmenge betragt daher:

Mu,0) _1000g

n = = mol = 55,555 mol Wasser
(H,0) M(HZO) 18¢g

Die Dichten der meisten organischen Fliissigkeiten wie Benzin, Alkohol usw. liegen unter
1g-mL™}, ndmlich im Bereich von 0,6 < p <1g- mL™!. Halogenierte Kohlenwasserstoffe
wie Chloroform sind schwerer als Wasser und haben Dichten um 1,5g - mL~!. Brom hat
eine sehr hohe Dichte von p.,= 3,12g - mL™". Ein Liter fliissiges Brom wiegt daher:
1000mL - (3,12g- mL™!) = 3120g. Die relative Molmasse eines Bromatoms betrigt 79,9 g
-mL"}, das relative Teilchengewicht eines Brommolekiils (Br,) istdann 2 - (79,9g - mL1)
=159,8¢g- mLL. In einem Liter Brom befinden sich dann:

M, _ 3120

N@r,) = m = W,Sg mol = 19,524 mol

37



38

1.6 Stochiometrische Grundlagen

Fiir Gase geniigt vorerst ein Schitzwert: Bei 0°C und 1atm Druck (durchschnittliche
Luftdruck auf der Erde) betragt das Molvolumen eines idealen Gases V,, = 22,4 L - mol ..
Die Frage, wie viel Chlor man benétigt, um 10 g Natrium zu Kochsalz herzustellen, kann
wie folgt beantwortet werden. 10 g Natrium entsprechen einer Stoffmenge von:

M _ 108

Ny = ==——mol = 0,4348 mol
N0 M,y 238

Laut der Reaktionsgleichung werden 0,5 - 0,4348 mol Chlormolekiile verbraucht, also
0,2174 mol Cl,. Die Masse betrigt:

= = 70,98 =
ML) = MaL) M(Clz) = 0,2174 mol - 70,9 i 154¢g
und

= Vo= 4L
Via,) = May Vim = 0:2174 mol - 22,4 = 4871

Man bendétigt also 15,4 g oder 4,87 L Chlorgas, um 10g Natrium vollstindig zu Kochsalz
umzusetzen.

Wie viele Liter Wasserstoff werden benétigt, um 100 mL Brom in Bromwasserstoff zu
tiberfithren und wie viel Gramm HBr entstehen dabei? Die Reaktionsgleichung dazu lau-
tet: Br, + H, — 2 HBr. Das bedeutet: 1 mol Brom reagiert mit 1 mol Wasserstoff zu 2 mol
Bromwasserstoff. In eine Massengleichung iibersetzt, heif3t das:

Br, + H, — 2HBr
15989 + 29 — 2-809¢g

Die Masse von 100 mL Brom betragt demnach:

g
Mg, =p-V = 3,12-"--100mL=312g
m
"By 312g B
MBe,) = W] = 159’8gmol = 1,95 mol

(Br,)
Um 1,95 mol Brom umzusetzen, benétigt man die gleiche Menge an Wasserstoff. Dies
sind 1,95mol-22,4 L - mol™!) = 43,68 L. Dabei entsteht die doppelte Menge an Bromwas-
serstoffgas, also 2 - (1,95mol) - 80,9 g - mol™! = 315,51 g HBr.

1.6.. Konzentrationsangaben

Viele chemische Reaktionen spielen sich in wiéssriger Losung ab. Um den Gehalt eines
gelosten Stoffs in einer Losung anzugeben, sind zwei Konzentrationsangaben geeignet.
Die Massenkonzentration f, ist gegeben als (o Gleichung 1.5):

B="4 und [ﬁi]:% Gleichung 1.5

| m; Masse des gel6sten Stoffs (in g) | V Volumen der gesamten Losung (in L)



1.6.4 Konzentrationsangaben

Fiir das chemische Rechnen ist die Stoffmengenkonzentration , aber viel wichtiger. Fiir
sie gilt nach o Gleichung 1.6:

_mol Gleichung 1.6

n
Ci: L

Vi und  [¢]
| n; Stoffmenge des Stoffs i (in mol) | V Volumen der gesamten Lsung (in L)

Beim Losen der beispielsweise aus 1,95 mol Brom entstandenen Menge Bromwasserstoff-
gas in 500 mL Wasser, spielt sich in der Losung folgende Reaktion ab:

HBr + Hzo e H30+ + Br-

Da aus 1,95 mol Br, die doppelte Menge, also 3,9 mol HBr entstehen, die in gleiche Men-
gen Hydroxonium und Bromid zerfallen, bekommt man folgende Stoffmengenkonzent-
rationen:

"(HBr) 3,9mol 1
C(H,0%) = Vr =C@r) = 05L =7»8%

Die Stoffmengenkonzentration an Bromwasserstoffsdure ist also 7,8 mol - L. Man sagt
auch: Die Bromwasserstoffsaure ist 7,8 M (lies: ,,sieben Komma acht molar®). Damit ist
die gemeinsame Konzentration von H;O" und Br~ gemeint.

Wie viel Bariumhydroxid wird benétigt, um 100 mL dieser Sdureldsung vollstindig zu
neutralisieren? Die Reaktionsgleichung fiir die Neutralisation und die dazugehorige
Stoffmengengleichung lauten:

Ba(OH), + 2H;0" + 2Brr — Ba?®" + 2Br + 4H,0
1Tmol + 2mol + 2mol — 1mol + 2mol + 4 mol

Fiir die Stoffmenge an H,O", die neutralisiert werden soll, gilt:

M0 = Caon - V=781.0,11.=0,78 mol

Zur Neutralisation von 0,78 mol Hydroxonium werden benétigt:

_ 0,78mol HBr

n(Ba(OH)Z) = m - 1mol Ba(OH)2 = 0,39 mol Ba(OH)Z

Die relative Molmasse von Bariumhydroxid betragt:

g
Mgsomyy = 137,3+2-(17) = 171,32

Folgende Menge an Bariumhydroxid in Gramm werden benétigt:

_ _ & _
m(Ba(OH)Z) = n(Ba(OH)Z) 'M(Ba(OH)Z) = 0,39 mol . 171’3111—01 = 66,807g

Die Stoffmengenkonzentration an Barium in dieser Losung ist dann:

n(ga>) _ 0,38 mol 1
C(Ba2t) = ‘; = W = 3,8%
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Die Konzentration an Bromid ist doppelt so grof3:

_ M@y 0,76mol mol
R e N A §

1.7 Intramolekulare Krdfte und ihre Auswirkungen auf
physikalische Prozesse

171 Kinetisches Teilchenmodell fiir die Aggregatzustande

Stoffe kénnen in verschiedenen Aggregatzustinden auftreten: fest, fliissig und gasférmig.
Ob ein Stoft als Gas oder als Feststoff bezeichnet wird, hat aber nur dann einen Sinn, wenn
man diese Aussage auf einen Standardzustand bezieht. Oft wird stillschweigend eine Tem-
peratur von 25°C und ein Luftdruck von 1 Atmosphire = latm als Standardzustand
akzeptiert. Erhitzt man einen Feststoff tiber seine Schmelztemperatur, wird er flissig.
Erhitzt man ihn weiter bis iber die Siedetemperatur, wird er gasformig. Diese Phasenum-
wandlungstemperaturen sind wichtige charakteristische Eigenschaften von Stoffen.

Wie unterscheiden sich diese Zustinde? Dazu betrachtet man einen mit Stickstoffgas
gefiillten Luftballon (o Abb.1.23). Die Stickstoffmolekiile im Gasraum bewegen sich
ungeordnet. Die durchschnittliche Geschwindigkeit der Gasteilchen hingt von der Tem-
peratur des Gases ab. Im Alltag wird die Temperatur in der Einheit °C (Grad Celsius)
gemessen. Die Celsius-Skala ist auf den Schmelz- und Siedepunkt von Wasser bezogen.
Man kann aber zeigen, dass es eine Temperatur gibt, die nicht unterschritten werden
kann. Dies ist der absolute Temperaturnullpunkt. Er liegt bei -273,15°C. Bei dieser Tem-
peratur befinden sich alle Molekiile in Ruhe.

In den Naturwissenschaften misst man die Temperatur nicht in Grad Celsius, sondern
in Kelvin (K). Der absolute Nullpunkt wird als 0K definiert. Die Abstinde der Celsius-
skala werden beibehalten, es gilt daher:

T (in K) = ¢ (in °C) + 273,15 Gleichung 1.7
| T Temperatur (in Kelvin) | ¢ Temperatur (in Grad Celsius)

o Abb.1.23 Ein mit Stickstoffgas gefiillter
'a Luftballon: Die Gasteilchen befinden sich in
¢ ungeordneter Bewegung.
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o Abb.1.24 Modell fiir die Aggregatzustande fest (A), fliissig (B) und gasférmig (C)

Die Standardtemperatur von 25 °C entspricht dann 298,15 K. Erhitzt man den Luftballon,
dann wird er sich ausdehnen und die Stickstoffmolekiile sich darin schneller bewegen. Sie
werden auch mit grofierer Wucht auf die Ballonwand treffen und der Ballon sich daher
ausdehnen (Volumenvergréflerung). Die Temperatur eines Gases scheint von der Teil-
chengeschwindigkeit abhéngig zu sein. Mischt man jedoch Brom mit Luft im Luftballon,
wird klar, dass diese Annahme nicht stimmt. Brom- und Stickstoffmolekiile werden
zusammenstoflen und dabei so lange Energie austauschen, bis sie die gleiche Temperatur
aufweisen. Die Brommolekiile bewegen sich jedoch viel langsamer als die Stickstoffmole-
kiile, da sie viel schwerer sind. Sie treffen aber auf die Gummihaut des Ballons mit der
gleichen Energie wie die Stickstoffteilchen. Die Temperatur ist also ein Maf3 fiir die durch-
schnittliche Teilchenenergie und nicht fiir die Teilchengeschwindigkeit. o Gleichung 1.8
beschreibt den Zusammenhang zwischen Teilchengeschwindigkeit und Teilchenenergie:

1 i .
Ekin=§m'1’2 Gleichung 1.8

| E;, Durchschnittliche kinetische Energie eines Molekiils | m Masse des Molekiils | v Geschwindig-
keit des Molekiils

Wie unterscheiden sich die verschiedenen Aggregatszustinde untereinander? Stickstoff
wird bei einer Temperatur von 77K, Brom bei etwa 332 K fliissig. In einer Fliissigkeit
bewegen sich die Teilchen immer noch ungeordnet. Sie bewegen sich aber langsamer und
die Teilchendichte ist sehr viel hoher. Im Durchschnitt beriihren sich die Molekiile stan-
dig, wihrend sie im Gaszustand nur gelegentlich zusammenstofSen. Wird dieses System
weiter abgekiihlt, dann wird die Flissigkeit fest. Die Molekiile besetzen dann feste Gitter-
plitze, auf denen sie nur noch Schwingungsbewegungen ausfiihren.

0 Abb. 1.24 zeigt die drei Aggregatzustinde gastormig, fliissig und die unterschied-
lichen Bewegungszustidnde der Teilchen. Nimmt die Tendenz zum gasformigen Zustand
mit hoher Teilchengeschwindigkeit zu? Nach dieser Vorstellung miissten Schmelz- und
Siedepunkte vor allem vom Teilchengewicht abhidngen, da leichte Molekiile sich bei gege-
bener Temperatur nach o Gleichung 1.8 erheblich schneller bewegen als schwere. Bei
Uberpriifung dieser Hypothese mittels experimenteller Daten (aTab. 1.4), findet man,
dass sie nicht ganz falsch, aber auch nicht iiberzeugend richtig ist.

Beim Vergleich von Substanzen einer PSE-Gruppe, z.B. die Edelgase oder die Halo-
gene, wird diese Hypothese bestdtigt. Vergleicht man aber Edelgase mit Halogenen, so
wird die Hypothese eindeutig widerlegt. Auch der Vergleich von H,S und H,O liefert ein
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o Tab.1.4 Siedepunkte ausgewdhlter Substanzen in Abhdngigkeit von ihrer relativen Mol-

masse M
Edelgas Migmol=t TIK Elementgas Migmol=? TIK
H, 2 20,3
He L 4,2 N, 28 77,3
Ne 28 27,1 0, 32 90,25
Ar 40 87,3 F, 38 85,15
Kr 84 120,3 Cl, 71 238,55
Xe 131 166,0 Br, 160 331,85
I, 254 457,45
H,S 34 212,5 H,0 18 373,15
Edelgase
Halogene

deutlich anderes Resultat als erwartet. Daraus ist folgende Schlussfolgerung zu ziehen:
Die Teilchenmasse ist eine, aber nicht die einzige Grof3e, die die Siedepunkte beeinflusst.

1.7.2 Dipolmomente beeinflussen Schmelz- und Siedepunkte

Aufler der Masse ist die Stirke der Anziehungskrifte, die intermolekulare Wechselwir-
kung, zwischen den Teilchen bedeutsam: Dispersionskrifte und Wasserstoffbriicken.
Dispersionskrifte wirken zwischen induzierten Dipolen, z.B. zwischen Heliumatomen
(o Abb.1.25). Die Elektronen der Heliumatome befinden sich stindig in Bewegung, die
Elektronenverteilung ist ungleichmafSig. Im zeitlichen Mittel wird das Feld des Atom-
kerns optimal kompensiert. Ndhern sich aber zwei Heliumatome, so stoffen sich die Elek-
tronen der beiden Atombhiillen gegenseitig ab. Dadurch entstehen Zonen mit positivem
Ladungsiiberschuss, die die Elektronen der benachbarten Atombhiille anziehen.

Durch diese gegenseitige Polarisierung entstehen Anziehungskrifte, die sehr schwach
sind und nur auf kurze Distanz wirken. Sie treten aber bei jedem Teilchen auf, das eine
Elektronenhiille besitzt. Die Edelgase haben bei dhnlicher Masse deutlich geringere Sie-
depunkte als die anderen Elementgase, was beim Vergleich von Neon mit Stickstoff
besonders deutlich wird. Es wirken offensichtlich geringere Dispersionskrifte als bei
anderen Elementgasen. Bei derselben Masse ist ein Stickstoffmolekiil wesentlich grofler
als ein Neonatom und bietet der gegenseitigen Polarisierung mehr Angriffsflache.

Auch das etwas schwerere Fluormolekiil hat einen geringeren Siedepunkt als das leich-
tere Sauerstoffmolekiil. Die Kerne der Fluoratome sind hoher geladen als die der Sauer-
stoffatome. Dadurch ist das Fluormolekiil kleiner und die Elektronenhiillen lassen sich
weniger leicht verschieben. Die Polarisierbarkeit des Fluormolekiils ist geringer als die
des Sauerstoffmolekiils. Dadurch fallen die Dispersionskrifte bei Fluor geringer aus.

Die zweite Art von intermolekularer Wechselwirkung sind die Dipol-Dipol-Krifte. In
» Kap. 1.3 wurde das Auftreten von permanenten Dipolmomenten erklirt, die entstehen,
wenn Bindungspartner unterschiedliche Elektronegativititen (EN) aufweisen. Die daraus
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o Abb.1.25 Dispersionskrafte zwischen zwei Heliumatomen
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o Abb.1.26 Wasserstoffbriickenbindungen zwischen Wassermolekiilen in fliissigem Wasser

resultierenden polaren Atombindungen fithren zu Dipolmomenten, die sich bei geeigne-
ter Geometrie nicht kompensieren, sondern zu einer Resultierenden addieren. Solche
permanenten Dipolmomente tiben aufeinander sehr starke Anziehungskrifte aus. Ver-
gleicht man Wasser und Schwefelwasserstoff miteinander, dann sind beide Molekiile
gewinkelt gebaut und verfiigen tiber ein permanentes Dipolmoment. Der EN-Unter-
schied zwischen Sauerstoff und Wasserstoff (AEN,,_j; = 1,2) ist jedoch sehr viel grofier als
der EN-Unterschied zwischen Schwefel und Wasserstoff (AEN _;, = 0,4). Das permanente
Dipolmoment im Wassermolekiil ist daher sehr viel stirker als das permanente Dipol-
moment im H,S-Molekiil. Dieser Unterschied findet seinen Ausdruck in dem deutlich
hoheren Siedepunkt von Wasser gegeniiber H,S, obwohl H,S das sehr viel schwerere
Molekiil ist. o Abb. 1.26 veranschaulicht die Wirkung der Dipol-Dipol-Wechselwirkun-
gen zwischen den Wassermolekiilen. Sie sind hier besonders stark ausgeprigt. Diese Art
der Wechselwirkung wird auch als Wasserstoffbriickenbindung bezeichnet.

1.7.3 Dipolmomente beeinflussen Loslichkeiten

Die polare Eigenschaft von Wasser bestimmt nicht nur seinen hohen Schmelz- und Siede-
punkt, sondern erkldrt auch seine Eignung als Losemittel fiir polare Substanzen (z.B.
Losungen von Halogenwasserstoffsauren in Wasser, o Abb. 1.13), aber auch fiir Salze, die
iiblicherweise aus Ionenkristallen aufgebaut sind. So 16sen sich Kochsalzkristalle in Was-
ser auf. Verdampft dann das Wasser, bilden sich die Kristalle zuriick. Was geschieht dabei?
0 Abb. 1.5 zeigt das Modell eines Kochsalzkristalls. Positive Natrium-Ionen werden von
negativ geladenen Chlorid-Ionen zusammengehalten, da zwischen ihnen sehr starke elek-
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o Abb.1.27 Auflésung eines Kochsalzkristalls durch polare Wassermolekiile (Solvatation)

trostatische Krafte wirksam sind. Diese werden als Coulombkrifte bezeichnet und geho-
ren zu den starken intermolekularen Kréften. Tritt ein Natrium-Ion aber in die Wasser-
phase tiber, so wird es von einer Hiille von Wassermolekiilen umgeben. Diese richten sich
mit der negativen Seite ihres Dipols zum positiven Natrium-Ion aus. Das Gleiche gilt auch
fiir ein Chlorid-Ion: Die Wassermolekiile richten sich mit der positiven Seite ihres Dipol-
moments zum negativ geladenen Chlorid-Ion aus. Die Wassermolekiile werden durch
elektrostatische Krifte an den Ionen festgehalten. Diesen Prozess bezeichnet man als Sol-
vatation und die Wasserhiillen Solvathiillen. Die Solvatation setzt Warmeenergie frei, die
die Anziehung der Ionen im Kristall schwécht. Umgekehrt wird bei der Kristallbildung
durch die gegenseitige Anziehung der Ionen im Kristall Warme freigesetzt. Man spricht
von Gitterenergie. Ist die Solvatationsenergie grofier als die Gitterenergie, dann l6st sich
der Kristall unter Erwdrmen der Losung. Dies ist besonders bei der Losung von Natrium-
hydroxid in Wasser deutlich zu beobachten. Ist die Gitterenergie nur geringfiigig grofier
als die Solvatationsenergie, dann 16st sich der Kristall unter Abkiihlung der Losung. Ein
solcher Prozess ist moglich, weil der fehlenden Energiebetrag aus Warmeenergie des
Losemittels entnommen wird: z. B. beim Auflosen von Ammoniumchlorid in Wasser.

0 Abb. 1.27 veranschaulicht die Wechselwirkung zwischen Salz-Ionen und Wassermo-
lekiilen beim Losungsprozess. Ist die Gitterenergie erheblich grofier als die Solvatations-
energie, 16st sich ein Salzkristall nur in sehr geringem Ausmafl. Man sagt, die Substanz ist
schwerloslich. Beispiele sind z. B. die Calcium-, Strontium- und Bariumsalze von Kohlen-
saure (z.B. CaCO,) und Schwefelsdure (z.B. BaSO,). Schwefelwasserstoff, oder andere
polare Substanzen mit geringerem Dipolmoment, kénnen die Coulombkrafte zwischen
den Tonen von Salzkristallen nicht in derselben Weise schwichen. Daher sind in solchen
Losemitteln viel mehr Salze schwerloslich als in Wasser.
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o Abb.1.28 Anordnung der Dipolmomente im Tetrachlorkohlenstoffmolekiil

Die Polaritit von Fliissigkeiten bestimmt nicht nur die Eigenschaft als Losemittel fiir
Salze. Von ihr hingt auch ab, ob sich zwei Fliissigkeiten miteinander mischen oder nicht.
Tetrachlorkohlenstoff CCl, ist ein haufig verwendetes Losemittel. Die vier Chlor-Kohlen-
stoff-Bindungen sind polar. Wie o Abb. 1.28 zeigt, kompensieren sich die Dipolmomente
gegenseitig vollstandig. Das Molekiil ist unpolar. Zwischenmolekulare Wechselwirkungen
finden nur tiber Dispersionskrifte statt. Fiillt man Wasser und Tetrachlorkohlenstoff in
einen Schiitteltrichter, dann werden sich beide Fliissigkeiten entmischen und eigene Pha-
sen bilden. Das schwerere CCl, sammelt sich im Trichter unten, das leichtere Wasser sam-
melt sich dariiber. Warum ist das so?

Die kleinen Wassermolekiile bilden untereinander starke Wasserstoffbriickenbindun-
gen aus. Dabei sind sie bestrebt, méglichst viele davon zu bilden, weil jede Bindung Ener-
gie an die Umgebung freiwerden lasst. Die groflen CCl,-Molekiile halten sich gegenseitig
nur durch schwache Dispersionskrifte fest. Befindet sich ein CCl,-Molekiil aber in der
Wasserphase, stort es dort die Ausbildung der Wasserstoftbriicken. Dadurch geht dem
Wasser Energie verloren. Es entsteht ein instabiler Zustand (o Abb. 1.29A). Die CCl,-Mo-
lekiile ziehen sich nicht gegenseitig stark an, sondern werden aus der Wasserphase her-
ausgedriickt, damit das Wasser die optimal mogliche Zahl von Bindungen ausbilden kann
(o Abb.1.29B).

Generell kann man beobachten, dass sich polare Stoffe in polaren Losemitteln 16sen
und unpolare Stoffe in unpolaren Losemitteln. Unpolare Stoffe losen sich schlecht in
polaren Losemitteln, weil sie dort die Dipolwechselwirkungen storen. Polare Stoffe 16sen
sich schlecht in unpolaren Losemitteln, weil sie lieber untereinander in Wechselwirkung
treten. Dabei ist es gleichgiiltig, ob es sich bei den geldsten Stoffen um Feststoffe, Fliissig-
keiten oder Gase handelt. Beispielsweise 16sen sich die unpolaren Elementgase Wasser-
stoff (H,), Sauerstoff (O,), Stickstoff (N,) und alle Edelgase nur sehr begrenzt in Wasser.
Diese Gasmolekiile storen ebenfalls die Ausbildung von Wasserstoffbriicken und werden
daher aus der Wasserphase an die Oberflidche verdringt, wo sie in den Gasraum abwan-
dern. Das Gegenteil ist bei den Halogenwasserstoffgasen zu beobachten, z.B. bei HCI
oder HBr (o0 Abb. 1.13). Befinden sich HCl-Molekiile im Gasraum iiber einer Wasser-
phase, so treten sie in diese ein. Dabei lassen sie tiber dem Wasser oft ein Vakuum zuriick.
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Instabiler Zustand Stabiler Zustand

o Abb.1.29 Entmischung von Tetrachlorkohlenstoff und Wasser

In Wasser bilden sie solvatisierte Hydroxonium- und Halogenid-Ionen, die sehr starke
Bindungskrifte zum umgebenden Wasser ausbilden. Dadurch werden die Teilchen in der
Losung stabilisiert und man beobachtet bei diesen polaren Gasen eine hohe Léslichkeit.

m MERKE Die Struktur der Molekiile bestimmt ihr Dipolmoment. Vom Dipolmoment hangt
es ab, wie stark die intermolekularen Krafte ausfallen. Die intermolekularen Krafte wie-
derum bestimmen den Aggregatzustand und die Loslichkeit der Stoffe.

1.8 Saure-Base-Reaktionen nach Lewis

1.8.1 Ein Experiment fiihrt zu einem neuen Saure-Base-Verstdndnis
»Kap. 1.4 hat folgendes gezeigt: Verbrennt ein Metall an der Luft, erhilt man ein Metalloxid.
Mit Wasser lasst sich dieses zu einem Metallhydroxid hydrolysieren, das als Bronsted-Base
reagiert: beispielsweise Barium und Bor, zwei Elemente mit metalldhnlichen Eigenschaften.
Die Reaktionsgleichung fiir die Oxidation und Hydrolyse von Barium lautet:

2Ba + O, —> 2Ba0 BaO + H,0 ——> Ba(OH),

Bariumoxid Bariumhydroxid

Welche Reaktionsgleichung gilt fiir Bor? Bor steht in der dritten Hauptgruppe des PSE.
Bei erschopfender Oxidation wird es drei Elektronen abgeben und dreiwertige Kationen
bilden:

B —— B* + 3e



1.8.1 Ein Experiment fiihrt zu einem neuen Sdure-Base-Verstandnis

o Abb.1.30 Lackmusprobe fiir verdiinnte
Lésungen von Ba(0H), und B(0H);. Da sich
B(OH); nur begrenzt in Wasser 16st, muss man

mit verdiinnten Losungen arbeiten.

Ba(0H), B(OH);

Die Elektronen werden von Sauerstoffmolekiilen aufgenommen. Fiir die Reduktion gilt:

0, + 46 —> 207

Um bei beiden Prozessen auf einheitliche Elektronenzahlen zu kommen, muss die Oxida-
tionsgleichung mit dem Faktor 4 und die Reduktionsgleichung mit dem Faktor 3 multi-
pliziert werden. Nach Addition der Teilgleichungen gilt:

4B 4 B3+

30, + 126 ——> 60*

4B + 30, —> 2B,0,
Nach Hydrolyse von Bor(III)-oxid entsteht ,,Borhydroxid®:

B,O; + 3H,0 — 2B(OH),

Von beiden Hydroxiden (Ba und B) werden verdiinnte Losungen in Wasser hergestellt
und diese werden mit Lackmuspapier gepriift. Beide Salze sollten sich in wassriger Losung
in Metallkationen und Hydroxid-Anionen (OH") spalten. Die in beiden Fillen entstande-
nen basische Losungen sollten das Lackmuspapier blau firben. o Abb.1.30 zeigt das
Ergebnis.

Uberraschenderweise reagiert die B(OH),-Lésung sauer. In ihr werden nicht OH™-Io-
nen, sondern Hydroxonium-Ionen (H;O%) erzeugt. Wie ist das méglich? Vergleicht man
Bor und Barium miteinander, féllt auf, dass Bor mit EN, = 2,0 eine viel grofiere Elektro-
negativitit hat als Barium mit ENy, = 0,9. Das Halbmetall Bor wird daher in viel stirke-
rem Mafle zur Ausbildung kovalenter Bindungen neigen. Nimmt man fiir B(OH), eine
kovalente Molekiilverbindung an, so kann man mithilfe des Elektronenpaarmodells die in
0 Abb. 1.31 gezeigten Bindungsverhaltnisse diskutieren (» Kap. 1.8.2):

H,O
B(OH)3 + H,0 —— [B(OH)3(H0)] — [B(OH),”~ + HzO*

L7
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o Abb.1.31 Bindungsverhdltnisse von B(OH),

1.8.2 Definition von Lewis-Sdauren und -Basen

Der in 0 Abb. 1.31 dargestellte Bindungszustand hat einen entscheidenden Mangel: Das
Bor-Atom besitzt im B(OH), kein Elektronenoktett. Es verbleibt ein vollstindig unbesetz-
ter Elektronenaufenthaltsraum fiir ein Elektronenpaar, eine Elektronenliicke. Diese kann
aufgefiillt werden, wenn sich ein Wassermolekiil an das B(OH), Molekiil anlagert. Man
erhilt ein Teilchen, das als Bronsted-Séaure reagieren kann (o Abb. 1.32).

B(OH),(H,O) ist eine wirksame Bronsted-Saure. Sie bildet mit Wasser Tetrahydroxi-
doborat(III), [B(OH),]", und Hydroxonium. Bestimmt man fiir Tetrahydroxidoborat die
Formalladungen der Bindungspartner, dann findet man den Neutralzustand fiir Sauer-
stoff und Wasserstoff und die Formalladung -1 fiir Bor. Fiir die Oxidationsstufen erhalt
man fiir Wasserstoff die maximale Oxidationsstufe +1, fiir Bor die maximale Oxidations-
stufe +1IT und fiir Sauerstoff die minimale Oxidationsstufe ~II. Formalladungen beschrei-
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B(OH)3(H,0)

B(OH); + H30*

o Abb.1.32 Reaktion von Borsdaure mit Wasser
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ben also nicht unbedingt den ,wirklichen Ladungszustand im Molekiil. Es handelt sich
um Hilfsgroflen, die bei der Formulierung von Molekiilen niitzlich sind. Tetrahydroxido-
borat ist ein stabiles Ion mit Elektronenoktett. Das auch entstandene Hydroxonium-Ion
erklart die Rotfarbung des Lackmuspapiers. Die Verbindung B(OH), wird daher nicht
Borhydroxid, sondern Borsdure genannt, obwohl es im strengen Sinne keine Bronsted-
Séure ist. Daher modifizierte Lewis die Sdure-Base-Theorie:

Eine Lewis-Sdure ist jedes Teilchen, das tiber mindestens eine Elektronenliicke verfiigt

und kovalente Bindungen bilden kann, indem es freie Elektronenpaare von Reaktions-

partnern in diese Elektronenliicke einlagert.

Eine Lewis-Base ist jedes Teilchen, das iiber mindestens ein freies Elektronenpaar ver-

figt, welches in eine Elektronenliicke einer Lewis-Saure zur Ausbildung einer kovalen-

ten Bindung eingelagert werden kann.

Nach dieser Definition ist die Borsdure B(OH), eine Lewis-Saure, Wasser eine Lewis-
Base. Die Anlagerung von Wasser an B(OH), beschreibt die saure Reaktion der Borsdure
nach Lewis vollstandig. Bei der Abspaltung des Protons im darauffolgenden Schritt ist
Wasser wieder die Lewis-Base. Die Lewis-Sdure ist aber nicht die Verbindung
B(OH),(H,0), die iiber keine Elektronenliicke verfiigt, sondern H*, das aus B(OH),(H,0)
entsteht.

Eine typische Bronsted-Séaure ist im Regelfall keine Lewis-Séure. Die Molekiile HCI,
H,SO,, HNO, und H,O* verfiigen iiber keine Elektronenliicken. Jede Protolyse kann man
aber allgemein in zwei Stufen formulieren. Ist also HS eine Bronsted-Saure und B~ eine
Bronsted-Base, so kann die Sdure-Base-Reaktion immer folgendermaflen formuliert wer-
den:

HS —— H" + S H* + BB — HB

Nach Bronsted ist HS die Séure und HB die zu HS korrespondierende Bronsted-Séure.
Beide Teilchen sind keine Lewis-Séuren, weil sie {iber keine Elektronenliicken verfiigen.
Das entstandene S~ ist die zu B~ korrespondierende Bronsted-Base. Sowohl S~ als auch B~
verfiigen tiber freie Elektronenpaare, da sie Protonen binden kénnen. Sie sind also auch
Lewis-Basen. Die einzige Lewis-Sdure in dieser Prozessfolge ist H*. Nach Lewis ist nur H*
+ B~ — HB eine Séure-Base-Reaktion.

® MERKE Die Saure-Base-Definitionen nach Lewis und Bronsted wiedersprechen sich
nicht. Jeder Bronsted-Saure-Base-Prozess ldsst sich auch nach Lewis verstehen. Die Defi-
nition nach Lewis ist jedoch allgemeiner anwendbar. Nicht jede Lewis-Sdure-Base-
Reaktion ist auch eine Bronsted-Saure-Base-Reaktion.

Die Sdure-Base-Vorstellung nach Lewis beschreibt in den meisten Fallen die Bildung von
Komplexmolekiilen (» Kap. 1.8.3).

1.8.3 Komplexbildungen sind Lewis-Sdure-Base-Reaktionen
Lithiumchlorid, ein Salz, lasst sich wie Kochsalz durch direkte Reaktion aus den Elementen
darstellen. Lithiumchlorid 10st sich in Wasser auf und zerfillt dabei in solvatisierte Ionen:

2Li + Cl, —— 2LiCl LiCl —— Li* + CI”
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Li* + 4 H,0 [Li(H,0),]*

o Abb.1.33 Bildungvon Tetraaqualithium

Bei Li*-Ionen ist die Valenzschale leer und bietet fiir vier vollstindige Elektronenpaare
Platz. Li* ist also grundsitzlich dazu in der Lage, als Lewis-Saure zu reagieren. In wissri-
ger Losung ist eine geeignete Lewis-Base im Uberschuss prisent. Jedes Wassermolekiil
hat zwei Elektronenpaare, die Elektronenliicken von Lewis-Sduren auffiillen kdnnen. Im
Regelfall ist dabei nur eines reaktionswirksam. o Abb. 1.33 zeigt die Reaktionsgleichung
und den Prozess im Elektronenpaarmodell.

[Li(H,0),]* kann als Komplexmolekiil bezeichnet werden. Ein Komplexmolekiil
besteht aus einem Zentralatom, das oft ein Metall-Ion ist. An dieses Zentralatom sind
mindestens ein, im Regelfall aber mehrere Liganden gebunden. Ein Ligand kann jeder
geeignete Reaktionspartner sein. Von einem Komplexmolekiil spricht man aber dann,
wenn der Ligand auch ohne Zentralatom fiir sich existenzfihig ist. Wenn sich ein solcher
Komplex bildet, dann reagiert das Zentralatom als Lewis-Sdure, der Ligand als Lewis-
Base. Nahezu alle normalen Komplexmolekiile entstehen nach diesem Prinzip. Tetra-
aqualithium(I) lasst sich auch einfach als solvatisiertes Lithium-Ion auffassen. Die Grenze
zwischen einer kovalenten Bindung, die durch Reaktion zwischen Metall als Lewis-Séure
und Wasser als Lewis-Base entstanden ist, und einer Ion-Dipol-Wechselwirkung ist flie-
Bend. Je elektropositiver das Zentralatom ist, umso schwécher wird die kovalente Bin-
dung zwischen Zentralatom und Ligand ausfallen und umso mehr wird die Vorstellung
einer Ion-Dipol-Wechselwirkung gerechtfertigt sein. Aber selbst bei stark elektropositi-
ven Metall-Ionen wie beispielsweise Cs* ist die Unterscheidung Auffassungssache.

Nach der Definition fiir einen Komplex handelt es sich auch bei Tetrahydroxidbo-
rat(III) um ein Komplexmolekiil. Das dreiwertige Bor-Ion ist Zentralatom und eine vier-
wertige Lewis-Sdure, das Hydroxid-Ion ist Ligand und eine einwertige Lewis-Base.
Zusammen bilden sie das Komplex-Ion [B(OH),]". Da es zu den typischen Eigenschaften
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von Metallen gehort, Oxidations- vor Reduktionsreaktionen zu bevorzugen und ihre
Valenzelektronen abzugeben, sind Metall-Ionen Lewis-Sauren. Jedes Teilchen mit einem
freien Elektronenpaar ist immer eine Lewis-Base. Diese grundlegende Eigenschaft sagt
aber nichts iiber die individuelle Reaktivitit eines Reaktionspaars aus. Elektropositive
Metalle zeigen wenig Neigung, Elektronenpaare in ihre Liicken einzulagern. Manche
Elektronenpaare von potenziellen Lewis-Basen sind so fest an ihre Kerne gebunden, dass
sie keine Neigung zur Bildung kovalenter Bindungen zeigen.

Einmal gebildete Komplexmolekiile kénnen mit ihrer Umgebung Liganden austauschen.
Auf diese Weise entstehen neue Komplexmolekiile. Séttigt man eine Lésung von Tetrahy-
droxidoborat mit Natriumfluorid, so spielt sich folgende Gleichgewichtsreaktion ab:

[BOH)4- + 4FF ——= |[BF4” + 40H"

Tetrahydroxidoborat Tetrafluoridoborat

Ob das Gleichgewicht auf der Seite von Tetrahydroxidoborat, [B(OH),]", oder auf der
Seite von Tetrafluoridoborat, [BF,]", liegt, hiangt davon ab, wie grof die Konzentrationen
an Fluorid und OH™ im Reaktionsmedium sind und welcher von beiden Liganden stabiler
an das Zentralatom gebunden wird.

1.9  Pearson-Konzept

1.9.1 Manche Lewis-Sdauren bevorzugen bestimmte Lewis-Basen und
meiden andere

In »Kap. 1.8 wurde die Frage aufgeworfen, welche Zentralatome mit bestimmten Ligan-

den stabile Komplexe bilden. Eine Uberlegung war, dass bei abnehmender Elektronegati-

vitdt die Neigung zu kovalenten Bindungen und damit zur Komplexbildung allgemein

abnimmt. Dies stimmt jedoch nur teilweise. Das B**-Ion bildet sowohl mit OH™ als auch

mit F~ sehr stabile Komplexe:

B(OH); + OH- —— [B(OH),]”

Tetrahydroxidoborat
[B(OH),~ + 4F [BF, - + 40H
Tetrahydroxidoborat Tetrafluoridoborat

Ahnliche Beobachtungen kann man mit dem homologen Element Aluminium (Al)
machen. Aluminijum steht im PSE direkt unter Bor und ist daher zu diesem homolog.
Beim vorsichtigen Neutralisieren einer sauren Aluminiumchloridlésung mit Natronlauge
bildet sich am Siureneutralpunkt (Aquivalenzpunkt) ein volumindser Niederschlag (ein
schwerlosliches Produkt). Dieser Niederschlag 19st sich bei weiterer Zugabe von Natron-
lauge wieder auf, die Losung wird alkalisch:

AB* 4+ 30H" — AI(OH),

Aluminiumhydroxid

Al(OH); + OH™ ——— [AI(OH) ]

Aluminiumhydroxid Tetrahydroxidoaluminat(lll)
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Aluminiumhydroxid, AI(OH),, ist in reinem Wasser schwerloslich. Enthalt die Losung
aber tiberschiissiges OH", dann bildet sich der wasserlosliche Tetrahydroxidoalumi-
nat(IIT)-Komplex, [Al(OH),]". Aluminiumhydroxid ldsst sich auch in gesittigter Nat-
riumfluoridlosung auflésen. Dabei bildet sich der stabile Tetrafluoridoaluminat(III)-
Komplex [AIF,]™:

[AI(OH),]” + 4F ——= [AIF,]” + 40OH"

Tetrahydroxidoaluminat(lll) Tetrafluoridoaluminat(lll)

Versetzt man eine wissrige Losung von Tetraiodidoaluminat, [AlL,]~ mit NaOH, findet
spontan und vollstindig die Hydrolyse zu Tetrahydroxidoaluminat, [AI(OH),]" statt:

[All” + 40H- —— [AIOH),I” + 41"
Tetraiodidoaluminat(l1l) Tetrahydroxidoaluminat(l1l)

Ebenso reagiert Tetraiodidoaluminat, [AlI,]~ mit iiberschiissigem Fluorid:

Al + 4FF —— [AF, + 41

Tetraiodidoaluminat(l1l) Tetrafluoridoaluminat(IIl)

Die Ionen B*" und AI** bilden mit OH~ und F~ stabile Komplexe, nicht aber mit I". Diese
Aussage gilt auch fiir die Zugabe anderer Metall-Ionen, z.B. die Metalle Blei (Pb) und
Quecksilber (Hg), zu den Komplexen. Beide Metalle bilden zweiwertige Ionen, Pb?* und
Hg?*. Beide Ionen verfiigen iiber eine leere Valenzschale, die sich zur Reaktion als Lewis-
Sdure eignet. Gibt man zu einer Tetrahydroxidoborat([B(OH),]")-Lésung einen Uber-
schuss von Pb?* oder Hg?*, so kann kein nennenswerter Ligandenaustausch beobachtet
werden. Auch wenn Tetrafluoridborat([BF,]")-, Tetrahydroxidoaluminat ([AI(OH),])-
oder Tetrafluoridoaluminat([AlF,]")-Lésungen mit einem Uberschuss an Pb?* oder Hg?*
behandelt werden, beobachtet man keine Reaktion. Was unterscheidet unsere Versuchs-
reaktanden voneinander?

Blei- und Quecksilber-Ionen sind viel schwerer als Bor- oder Aluminium-Ionen.
Ebenso ist Iodid viel schwerer als Fluorid und Hydroxid. Es liegt der Verdacht nahe, dass
sich schwere Ionen, seien es Lewis-Sauren oder Lewis-Basen, nicht zur Komplexbildung
eignen. Gibt man jedoch geringe Mengen an Kaliumiodid zu einer Losung der Schwer-
metalle, so bildet sich zuerst ein schwerldslicher Niederschlag. Dieser 16st sich im Uber-
schuss von Kaliumiodid schnell wieder auf. Ganz dhnlich verlief die Reaktion von AI**
mit OH", die zur Bildung des Tetrahydroxidoaluminatkomplexes, [AI(OH),]~ (siehe
oben), fithrte. Fiir die Reaktionen von Pb?* und Hg?* mit lodid gilt:

Pb%* + 21~ — Pbl, Pbl, + 217 —— [Pbl,J?
Bleiiodid Tetraiodidoplumbat(ll)
Hg** + 21~ — Hgl, Hgl, + 217 ——— [Hgl >

Quecksilberiodid Tetraiodidomerkurat(ll)
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Wie zu erwarten, wird kein Ligandenaustausch beobachtet, wenn man Tetraiodidoplum-
bat([PbI4]2’)— oder Tetraiodidomerkurat([(HgI4]2’)—Lt'>sungen mit einem Uberschuss an
Borsdure oder AI’* behandelt. Die Schwermetall-ITonen Pb** und Hg?* bilden stabile
Komplexe mit Iodid, nicht aber mit Fluorid oder Hydroxid.

1.9.2 Hdrte von Sduren und Basen
Pearson hat die oben aufgefiihrten und viele dhnliche Beobachtungen zu einem allgemei-
nen Konzept zusammengefasst. Er unterscheidet zwischen harten und weichen
Lewis-Sduren und zwischen harten und weichen Lewis-Basen:
Harte Lewis-Sduren haben unbesetzte Orbitale (Elektronenliicken) mit einer hohen
Ladungsdichte. Es handelt sich um kleine Ionen mit hoher Kernladung. Die Valenz-
schale harter Lewis-Sduren ist nicht weit vom Kern entfernt. Jedes Elektronenpaar, das
mit einer ,harten Elektronenliicke® in Wechselwirkung tritt, wird sehr stark angezo-
gen. Typische harte Sduren sind B** und AI**, aber auch Be?* und Mg?* sowie Li*
wegen ihrer kleinen IonengrofSe.
Harte Lewis-Basen haben Elektronenpaare, die aus stark komprimierten Elektronen-
wolken bestehen. Solche Elektronenpaare sind sehr nahe an hoch geladenen Kernen
positioniert und daher schwer zu deformieren. Sie kommen in entsprechend kleinen
Teilchen vor. Typische harte Basen sind H,O, OH~, F~.
Weiche Lewis-Sduren haben unbesetzte Orbitale mit einer geringen Ladungsdichte. Es
handelt sich um grofle schwere Ionen, deren Valenzschalen weit vom Kern entfernt
sind. Die Elektronenhiillen weicher Sauren konnen durch Reaktionspartner sehr leicht
deformiert werden. Typische weiche Sduren sind die Schwermetalle Hg?* und Pb**,
aber auch Ag®, Ba** und K*.
Weiche Lewis-Basen haben Elektronenpaare, die sich weit vom Kern entfernt bewegen.
In solchen Elektronenpaaren herrscht keine grofie Elektronendichte und Reaktionspart-
ner konnen die Elektronenverteilung leicht deformieren. Typische weiche Lewis-Basen
sind neben I~ auch lonen wie Br~ und $?-. Auch ist 0%~ weicher als OH", da die elektro-
statische AbstofSung der beiden Ladungen die Elektronenpaare vergrofiert.

Nach Pearson entstehen stabile Komplexe aus der Kombination harter Lewis-Sauren mit
harten Lewis-Basen sowie aus der Kombination weicher Lewis-Sduren mit weichen
Lewis-Basen. Kombiniert man harte Lewis-Séuren mit weichen Lewis-Basen oder weiche
Lewis-Sauren mit harten Lewis-Basen, so entstehen, wenn {iberhaupt, nur sehr instabile
Komplexe.

Um die Stabilitit der Zentralatom-Ligand-Wechselwirkung berechnen zu kénnen,
wurden mehrere Versuche unternommen, Sdure- und Basenhidrte auch quantitativ zu
beschreiben. Uberzeugende Erfolge blieben jedoch aus. Das Pearson-Konzept zeigt seine
hohe Leistungsfahigkeit in der qualitativen Betrachtung. Die meisten chemischen Ele-
mente weisen Vorlieben fiir ganz bestimmte Reaktionspartner auf. Die typische Charak-
teristik eines Elements in seinen chemischen Eigenschaften wird oft mit dem Pear-
son-Konzept plausibel und verstandlich.

1.9.3 Bedeutung der Polarisierbarkeit fiir das Pearson-Konzept

Die Eigenschaften ,,hart“ oder ,weich® fiir Elektronenliicken oder Elektronenpaare haben
natiirlich keine eigene Qualitdt. Sie lassen sich aus grundsitzlicheren physikalischen
Eigenschaften heraus erklaren. Eine wichtige Grofie ist dabei die Polarisierbarkeit eines



1.9.3 Bedeutung der Polarisierbarkeit fiir das Pearson-Konzept

Teilchens. Die Polarisierbarkeit spielte schon bei der Beschreibung der intermolekularen
Dispersionskrifte eine Rolle (» Kap. 1.7).

Dazu ein Gedankenexperiment: Man bringt eine punktformige Einheitsladung in
einem Einheitsabstand zu dem Molekiil, Atom oder Ion, das untersucht werden soll. Die
Punktladung wird die Elektronenhiille des Teilchens verzerren. Je grofler die Verschie-
bung der Elektronendichte im Teilchen ausfillt, umso leichter ist es polarisierbar. Die
Polarisation eines Anions durch eine positive Punktladung wird in o Abb. 1.34 gezeigt.

Weiche Teilchen wirken auf Reaktionspartner nicht polarisierend, sind selbst aber sehr
leicht polarisierbar. Harte Teilchen sind kaum polarisierbar, wirken aber auf Reaktions-
partner sehr stark polarisierend.

Kombiniert man eine harte Sdure und eine harte Base zu einer Komplexverbindung, so
wird jeder Reaktand versuchen, seinen Reaktionspartner zu polarisieren. Dies ist aber in
diesem Fall bei keinem Reaktionspartner moglich. Man erhélt einen Zustand, der ohne
Polarisation auskommt (o Abb. 1.35 A). Kombiniert man eine weiche Sdure mit einer wei-
chen Base, so sind beide Reaktionspartner leicht zu polarisieren. Kein Reaktionspartner
polarisiert aber den anderen. Auch hier entsteht ein Zustand, der ohne Polarisation aus-
kommt (o Abb. 1.35B).

Im Zustand A bauen beide Reaktanden ein intensives elektrisches Feld auf, das sich in
der Wechselwirkung gegenseitig ausloscht. Je perfekter diese Ausléschung funktioniert,
umso stabiler ist die Wechselwirkung. Im Zustand B bauen beide Reaktanden ein sehr
schwaches Feld auf, welches aber sehr viel weitreichender ist. Da aber beide Reaktanden
ein grofles schwaches Feld aufbauen, 16schen sich diese ebenfalls perfekt aus. Auch hier
entsteht ein stabiler Zustand.

Was geschieht aber, wenn eine harte polarisierende Sdure mit einer weichen polarisier-
baren Base kombiniert wird (o Abb.1.36): Es entsteht eine polarisierte Base. Als Zwi-
schenstufe kann man einen nichtpolarisierten Zustand (o Abb. 1.36 A) annehmen. In die-
sem erzeugt die Base ein grof3es, aber schwaches elektrisches Feld. Dieses kann das kleine,
starke elektrische Feld der Saure nicht kompensieren. Folglich ist die Anziehung zwischen

Q@ o

o Abb.1.34 Polarisierung eines lons durch eine Punktladung

o Q0

o Abb.1.35 Wechselwirkung zwischen zwei harten Reaktanden (A) und zwei weichen Reak-
tanden (B)
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