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Wiederholung der letzten Vorlesungsstunde:

Thema: Das Periodensystem der Elemente

Periodensystem, Anordnung der Elemente nach steigender Ordnungszahl,
Perioden, Gruppen,

Hauptgruppen, Nebengruppen, Lanthanoide + Actinoide,

Reihenfolge der Besetzung von Unterschalen, Stabilitat halb- und
vollbesetzter Unterschalen

Metalle, Nichtmetalle, Zintl-Elemente, Haufigkeit der Elemente in der
Lithosphare, Periodizitat chemischer und physikalischer Eigenschaften,
lonisierungsenergie, Atomradien

Thema heute: Chemische Bindungen 1
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Die chemische Bindung
Bisher: Elektronen in isolierten Atomen, insbesondere H-Atom.
Aber: Atome liegen meistens nicht in isolierter Form vor; Ausnahme: Edelgase.
Es existieren starke Krafte (Wechselwirkungen) zwischen den Atomen (chemische
Bindungen)

Beispiele: H,: Wasserstoffmolektle
N,: Stickstoffmolekule
Sg: Schwefel, Sg-Ringmolekile
C: Diamant/Graphit, ausgedehnter dreidimensionaler Verband aus
Kohlenstoff-Atomen
Metalle: Kristalle aus vielen Metallatomen

Chemische Bindungen kommen zustande durch eine Veranderung der Elektronen-
struktur der beteiligten Atome. Man unterscheidet je nach Art der Krafte bzw.
Energien, die dabei zwischen den Atomen wirken, unterschiedliche Arten der
chemischen Bindung:
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B heteropolare Bindung u koordinative Bindung
lonenbindung Komplex-, NebenvalenzB.
| homeopolare Bindung | Wasserstoffbriicken-
Kovalenz-, Atom-Bindung bindung
: \ zwischenmolekulare Krifte \
A o e i van-der-Waals-Krifte
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Die kovalente/homoopolare Bindung
Elektronenpaarbindung
Lewis‘sche Valenzstrichformel

H,: Lewis-Punktformel (Dotformel) HeeH —» H-H

] 1

Elektonenpaar

Kovalente Atombindung /
Elektronenpaarbindung

Lewis (1916): In Verbindungen / Molekllen hat jedes Atom das Bestreben durch
gemeinsame Nutzung von Valenzelektronen iber so viele Valenzelektronen zu
verfligen wie das im Periodensystem folgende Edelgas (d.h. 8 Elektronen =»

).
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Beispiele fiir Lewis-Formeln:
Ho + .H — H : H

bindendes Elektronenpaar

Cl + Cl — Cl/, (:3:1:
bindendes Elektronenpaar
IN* + NI - N 33N

drei bindende Elektronenpaare

2H' + O — H:0:H

3H* + °*N: — H:N:H
H
2B 4+ G - Pucnd

Modul Allgemeine Chemie, CHO01, Prof. Dr. Martin Kockerling, Uni Rostock



UNIVERSITAT ROSTOCK

Die kovalente/homoopolare Bindung
Lewis‘sche Valenzstrichformel

HOOOOOH —~> H-O-H

I t Elektronenpaar an einem Atom

Elektronenpaar zwischen alleine: freies Elektronenpaar
zwei Atomen: bindendes
Elektronenpaar

Zahl der Bindungen: Bindigkeit des Atoms, abhéngig von der Zahl der
Valenzelektronen.

H: einbindig

O: zwelbindig

Anzahl der Elektronen um das O-Atom herum: 8 Elektronen, Edelgaszustand,
Oktettregel
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Das ,,Konstruieren“ von Lewis-Formeln:

1.
2.

Feststellen, wie viele Valenzelektronen (alle ! ) jedes beteiligte Atom hat.

Feststellen, welches Atom bei Molektlen mit mehr als 2 Atomen die geringste
Elektronegativitat besitzt. Dieses ist in der Regel das Zentralatom

Verteilung der Valenzelektronen zu Elektronenpaaren, so dal} jedes Atom
einen Edelgaszustand mit 8 Elektronen besitzt.

Miteinbeziehen von a) freien Elektronenpaaren b) Ladungen und c) Doppel-
und Dreifachbindungen!
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In Molektlen, die aus ungleichen Atomen aufgebaut sind, ist die Elektronen-
verteilung in den einzelnen Bindungen nicht gleichférmig und fihrt zu polaren
Molekdlen.

Elektronegativitat: Relatives Mal3 einzelner benachbarter Atome in Molekllen
Elektronen in kovalenten Bindungen zu sich zu ziehen.

Skala nach Pauling: 2H2
: Li | Be B & N O F
Skala ist festgelegt 0.98 | 1.57 | | 2.04 | 2.55 | 3.04 | 3.44 | 4.00
durch Na | Mgl al|lsi|pP]|s|ec
A = 4.0 0.93 | 1.31 || 1.61 | 1.90 | 2.19 | 2.58 | 3.16

K Ca Ga | Ge | As | Se | Br
0.82 | 1.00 || 1.81 | 201 | 218 | 2.55 || 2.98

Rb | Sr In | Sn | Sb | Te I
082 | 0.95 || 1.78 | 1.96 | 2.05 2.66

Cs | Ba Tl | Pb | Bi | Po | At
0.79 | 0.89 || 2.04 | 2.33 | 2.02

Fr Ra
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Periode

Elektronegativitat
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e Metalle
o Halbmetalle
@ Nichtmetalle
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In Molekilen mit verschiedenen Atomen werden die Bindungselektronen von
beiden Atomen in Abhangigkeit von der Elektronegativitat unterschiedlich stark
angezogen, woraus eine Partialladung resultiert.

O+t o~ Oy & OtH _
H— 0 5 o
H /
5+ 0" H
' ! !

Partialladungen lassen sich durch ein Dipolmoment quantifizieren, Einheit: Debye.

Modul Allgemeine Chemie, CHO1, Prof. Dr. Martin Kockerling, Uni Rostock 11



UNIVERSITAT ROSTOCK

Das Gesamtdipolmoment ist durch vektorielle Addition der Teilmomente

erhaltlich.

Beispiele fur Dipolmomente

D
HF 1,83
HCI 0,82
HBr 0,38
HI 0,12

H,O
H,S
NH,
CO
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0,96
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Lewis-Formeln:

Zwischen Atomen der 2. Periode kbnnen maximal 4 kovalente Bindungen
auftreten (2s + 3 * 2p = 4 Orbitale). Beispiel: Salpetersdure HNO,
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Lewis-Formeln:

Zwischen Atomen der 2. Periode kbnnen maximal 4 kovalente Bindungen
auftreten (2s + 3 * 2p = 4 Orbitale). Beispiel: Salpetersdure HNO,

Links: falsch, da N maximal vierbindig sein kann!

Die Elemente der 3. (und auch der folgenden) Periode kdnnen grél3ere
Bindigkeiten als 4 erreichen, da auch d-Orbitale zur Verfigung stehen.
Beispiele: Sk, SiFg2®
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Mit dem Prinzip der Elektronenpaarbindung kann man verstehen, wie viele
kovalente Bindungen ein bestimmtes Nichtmetallatom ausbilden kann.
Wasserstoffverbindungen von Elementen der 4. bis 8. Hauptgruppe:

Hauptgruppe 4 5 6 7 8
2. Periode C N O F Ne
3. Periode Si P S Cl Ar
Elektronen- S P S p S P S P S P
konfiguration
der O O O O o O T O T T A A T T
Valenzschale
Zahl moglicher
EP-Bindungen 4 3 2 . 0
Experimentell
gﬁgggﬁyesene CH, NHs H20 HF keine
Wasserstoff- SiH, PH3 H2S HCl
verbindungen
Lewis-Formeln H

H-C-H H-N-H H-O-H H-F Ne

H H
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1s

He
Ne
Ar

kr [14

| [

He: 1s2
Ne: 1s2
Ar: 1s2
Kr: 1s2

Elektronenkonfigurationen der Edelgase He - Kr

2s 2p 3s 3p 3d 4s 4p 4d 4f

[

N

2s2? 2p"
252 2p% 3s? 3p® = [Ne] 3s? 3pb
252 2p8 35?2 3p® 3di0 4s?4pb = [Ar] 3d0 4s? 4pb
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Die Ausbildung von Bindungen durch gemeinsame Nutzung von Valenzelektronen
lasst sich durch Uberlappung von Atomorbitalen beschreiben, wobei anziehende
und abstofRende Wechselwirkungen auftreten (rein elektrostatisches Modell).

" - &
A B

in H, : 4—p anziehende VWY

r, = 74pm +— abstoliende WY

= — Mg = - 432 kdfimol
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Einfachbindungen

Chemische Bindungen durch Uberlappung von Orbitalen,
(und damit Bildung neuer, groRerer Orbitale)

die auch jeweils mit 2 Elektronen besetzt werden konnen.

P i " i 'm"‘m\ o e ", \\\
¢ 4 ® & ;‘,/ - \
| Hs He | | H Hg |
\ - f;‘ ";,r . ;

\"m.b e e e l\"u,%._ e _|___|__,.-'/(‘
B fora) .‘;‘I- B
o HH He-H
! ———
H-H
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Einfachbindungen

CH, Methan; gleiche Winkel und
gleiche Bindungslangen

Winkel H-C-H: 109,5°
Bindungslange C-H: 1,09 A
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Kohlenstoff im Grundzustand: 2s? 2p?
=> CH, ?, > nicht stabil !

= 4 Einfachbindungen: Oktettregel

- IE L MK CHy WITH
Hisvg ARG BOIL THE
AToME W OSNMOTIC
Fos, | SHOULD &BT
SFECK LD

HE ' Talk |k CHERICAL
TaLk! ——
BUT HE KEMOINS

:'-I-:I'I'I-llh!-:-ll,l-r';
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Beispiel: Ammoniak, NH,

O%

H

Struktur: trigonale Pyramide, wenn freies Elektronenpaar bertcksichtigt wird:
Tetraeder, Winkel H-N-H: 107°.
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Einfachbindung - o-Bindung
grofdte Elektronendichte rotationssymmetrisch zur Verbindungsachse
C-H und C-C - Bindungen im Ethan C,Hq
Bindungswinkel 109,5°

H H
N /
H—C—C—H
/ AN
H H
Ethan

Drehung um die C—C-Bindung im Ethan-Molekiil (H;C—CH,)
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Einfachbindung - o-Bindung (Sigma-Bindungen

Grofte Elektronendichte rotationssymmetrisch zur Verbindungsachse

,/:‘ Uberlappung zweier s-Orbitale
/;‘ » N = = . .
Uberlappung eines s- mit einem p-Orbital
£ o’ ‘ ’ ) Uberlappung zweier p-Orbitale
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Doppelbindung:

Es kommt zu einer seitlichen Uberlappung von p- (oder p- + d-) Orbitalen
Bei einer Doppelbindung liegt immer auch eine o-Bindung vor (daher
Doppelbindung).

~

2 A

Modul Allgemeine Chemie, CHO1, Prof. Dr. Martin Kockerling, Uni Rostock
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Doppelbindung: )
Beispiel: Ethen (Athen, Ethylen), C,H,

H H
\C:C/
N

H H H 121.3° H
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Beispiele von Verbindungen mit Doppelbindungen

!

Aceton i
fﬂ\ .
C E e 7
HaC ~ e Ha E:élﬁ’ﬁl:é]:@;fﬁ

Sauerstoff, O,

©=0
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Dreifachbindung:
Es kommt zu einer seitlichen Uberlappung von zwei p- (oder p- + d-)

Orbitalen.
o-, m-Bindungen am Beispiel vom Distickstoff, N,:

o-Bindung ¢

i=

Zz
i ST
g :

IN=N AR
— AT

#-Bindung in der xy-Ebane

x-Bindung in der ¥z -Ebens

Modul Allgemeine Chemie, CHO1, Prof. Dr. Martin Kockerling, Uni Rostock
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Acetylen (Ethin), C,H, H - C p— C S H

Atomkerne der beiden
Kohlenstoff-Atome

1. n-Bindung

2. n-Bindung

o-Bindung zwischen
den beiden Kohlenstoff-
Atomen

o-Bindung zwischen
einem Kohlenstoff-
Atom und einem
Wasserstoff-Atom
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Oktetterweiterung
bei Atomen der 3. oder hoheren Periode, Beispiel SFg:

RETIR A
,?I o F
* e T A
3s 3p 3d w I <
a) b)
c)

a) Valenzelektronenkonfiguration des angeregten S-Atoms.
b) Lewisformel von SF.

c) Geometrische Anordnung der Atome im Molekul SF,. S bildet mit den sechs F-
Atomen sechs o-Bindungen, die oktaedrisch ausgerichtet sind

Modul Allgemeine Chemie, CHO1, Prof. Dr. Martin Kockerling, Uni Rostock
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Molekdl PF5 Sk, CIF;
Elektronenkonfiguration| e[ 1] [\ T 1] [ s* ] [T 1] [ e[l [T T ] [
3s 3p 3d 3s 3p 3d 3s 3p 3d
: R SO . B
Lewisformel e ey o
€. & LIPS CLTE
IEI IE| IEl
F
F E E
Raumlicher Bau
F
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Mesomerie / Resonanz

Besteht flir eine chemische Verbindung die Notwendigkeit der Formulierung
verschiedener elektronischer Anordnungen hinsichtlich ihrer chemischen Bindung,
dann liegt Mesomerie bzw. Resonanz vor.

Grenzformeln beschreiben nichtexistente Grenzzustande. Real ist nur ein Zustand.

/€ N /~9
Beispiel: Carbonat-Anion: \O\ _ \O\\ . \O\ B
C=0 C—0I° o Cc—OI°
4 L, ST a7 =
\O/@ \O/e ()/
C-O-Bindungslange im Carbonat 131 pm
reine  C=0 Doppelbindung 122 pm
reine  C-O Einfachbindung 143 pm

Der Mesomeriepfeil <> bedeutet, dass der wahre Zustand zwischen den
Grenzformeln liegt.

- Grenzformeln sind energetisch gleichwertig.
- Mesomerie verandert nur die Elektronenverteilung, aber nicht die Struktur.

Modul Allgemeine Chemie, CHO1, Prof. Dr. Martin Kockerling, Uni Rostock
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Bindungswinkel 120°, das Carbonat-lon

Mesomerie: aquivalente Wechselwirkung der p, Orbitale des Kohlenstoffs und der
Sauerstoffatome
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