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1. Ionisierungsenergie

X(g) X+
(g) +  e-

Die Energie, die man mindestens aufwenden muß, um

unter Abspaltung eines Elektrons ein freies Atom im

Grundzustand in ein freies Kation im Grundzustand zu

überführen, nennt man 1. Ionisierungsenergie
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Z* = Z - S effektive Kernladung =

tatsächliche Kernladung - Abschirmkonstante

Elektronen mit höherem n   => keine Abschirmung

Elektronen mit gleichem n => Abschirmung = 0.35

Elektronen mit kleinerem n

(n-1) => Abschirmung = 0.85

Elektronen mit kleinerem n

(n-2 oder kleiner)              => Abschirmung = 1.00

n = Hauptquantenzahl

Effektive Kernladung / Slater-Regeln
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für Z*

Slater-Regeln / Abschirmkonstanten

Koopmans Theorem
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1. Ionisierungsenergie

Li 1s22s1

Be 1s22s2

B 1s22s22p1

C 1s22s22p2

N 1s22s22p3

O 1s22s22p4

F 1s22s22p5

Ne 1s22s22p6

Na 1s22s22p63s1

X(g) X(g) + e-

IE = U(0K) ≈ H(298K)
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Elektronenaffinität

Unter der Elektronenaf-

finität (nicht zu verwech-

seln mit der noch zu be-

handelnden Elektronega-

tivität) versteht man die-

jenige Energie, die frei wird

oder gebraucht wird, wenn

man ein freies Elektron in

das energieniedrigste unbe-

setzte Orbital eines Atoms

einbaut:

EA = -U(0K) ≈ -H(298K)

X(g) + e- X(g)
-
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F

Mehrfach geladene Anionen -2, -3 etc. NICHT stabil in der Gasphase

(O2-, CO3
2-SO4

2-)
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Schomaker-Stevenson Gleichung

dAB = rcov,A + rcov,B – C|A – B|
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Pauling

Elektronegativität = „The power of an atom in a molecule to attract electrons to itself“

Buch: The Nature of the Chemical Bond

1954 Nobelpreis für Chemie "für seine Forschungen über die Natur der 

chemischen Bindung und deren Anwendung zur Erhellung der Strukturen von 

komplexen Substanzen". 

1911-1994
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Elektronegativität
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Thermodynamische Elektronegativitäten nach Pauling

Experimentelle Dissoziationsenthalpien (D) und Valenzkraftkonstanten (f): 

Experimenteller Wert für DHCl :      431 kJ mol-1

Dissoziationsenthalpien (D) kovalenter Bindungen
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Experimenteller Wert für DHCl :       431 kJ mol-1

Postulat:

Ableitung der EN für Chlor

 ionischkovalentMolekül cN  +=VB
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Ionenbindungscharakter

Beispiel HCl: 

 = 0.9

Ionenbindungscharakter

= 16 x 0.9 + 3.5 0.92

= 17%
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Elektronegativitäten nach Allred und Rochow

Elektrostatischer Ansatz:

Konkurrieren der Atomrümpfe um Bindungselektronen

Coulombsche Gesetz
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Spektroskopische Elektronegativitäten nach Allen

Elektronegativität entspricht den mittleren Orbitalenergien 

der Valenzelektronen

- Orbitalenergien basieren auf Ionisierungsenergien (Atomeigenschaft)

- Elektronegativitäten von Edelgasen bestimmbar
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Elektronegativitäten nach Allen

Elektronegativität entspricht mittlerer 

Orbitalenergien der Valenzelektronen

EN nach Allen
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Vergleich

Allred-Rochow

Pauling
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Vergleich
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Elektronegativitäten

1 - e-1/4(A- B)
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EN von Übergangsmetallen sind ähnlich

der von Kohlenstoff oder Wasserstoff

 Eher unpolare Bindungen in

ÜM-Organometall-Komplexen

Merke!
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Ta W Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi

Pauling-EN

Allred-Rochow-EN

Hf

1.3 1.5 1.7 1.9 2.2 2.2 2.2 2.4 1.9 1.8 1.9 1.9

1.23 1.33 1.40 1.46 1.52 1.55 1.42 1.42 1.44 1.44 1.55 1.67

Pauling-EN sind experimentell bestimmt und damit intrinsisch relativistisch!

Allred-Rochow-EN sind nichtrelativistisch und damit nicht für 6te Periode geeignet

Exkurs: Elektronegativitäten, relativistisch oder nicht?
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Oxydationszahlen

Si: +4

Ge: +4, +2

Sn: +4, +2

Pb: +4, +2

Warum findet man bei den schweren Hauptgruppen-Elementen

niedrige Oxydationszahlen? 

Der Inert-Pair-Effekt
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