1 Atombau, Periodensystém L.|-nd“cth1'emisch_e Bindung

1.11 Durchblick: Zusammenfassung und Ubung

Zu den Aufgaben

Hinweis: In einem Teil der Auflage des Schiilerbuchs sind die Aufgaben ab A6 fehlerhaft nummeriert.

(A1

a) Die Ordnungszahl gibt die Stellung des Elements im Periodensystem an. Da die Ordnungszahl mit
der Kernladungszahl tibereinstimmt, entspricht sie auch der Anzahl der Protonen des Atoms sowie
der Anzahl der Elektronen des neutralen Atoms.

b) Die Nukleonenzahl ist die Summe der Anzahl der Protonen und der Anzahl der Neutronen. Da die
Nukleonenzahl ungefahr der Teilchenmasse in u entspricht, bezeichnet man sie auch als Massen-
zahl.

¢) Die Kernladungszahl ist identisch mit der Anzahl der Protonen.

d) Die Nummer der Hauptgruppe entspricht der Anzahl der Valenzelektronen (Aufienelektronen) des
Atoms.

e) Die Nummer der Periode entspricht der Anzahl der voll oder teilweise besetzten Schalen der
Atome im Grundzustand.

Na-Atom K-Atom

Das Natrium-Atom hat 11 Elektronen, das Kalium-Atom hat 19 Elektronen. Beide Atome haben
1 Valenzelektron (AuBenelektron).

XM Elektronenkonfiguration des Calcium-Atoms:

a) Energiestufenmodell: b) Pauling-Schreibweise:
N s 25 2p 35 3p 4s
e0ccccee
00000000
Vereinfachte Schreibweise:
e e 1s22s? 2p6 352 3p6 4s?
(A4

a) Alle genannten lonen (Na*, Mg%, A>*, N*", 0", F7) haben 2 Elektronen in der 1. Energiestufe und
8 Elektronen in der 2. Energiestufe.

b) Die Elektronenkonfiguration dieser lonen entspricht der des Edelgases Neon, folglich handelt es
sich um eine Edelgaskonfiguration.

(A5 |
a) Es bilden sich Mg2+-lonen (Magnesium-lonen) und 0?"-lonen (Oxid-lonen).
b) Die Atome des Edelgases Neon (Ne) haben die gleiche Elektronenkonfiguration.
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I Kaliumbromid:

a)

b)

)

Ep = -394k]
Es= 89k
Ey= 112K
E = 419k
Ep = -325k]

Eg = Eg—(Es+Ep+E +Ey) = -394k] - (89k] + 112k] + 419Kk] + (-325k]) = -689k]

Energie

lonisierungsenergie E; = 419 k|

Elektronenaffinitat Ex = =325 k|

fDissoziationsenergie Ep=112k|

fSublimationsenergie Es=89k|

----------------------------- Energieniveau von Kalium und Brom

Bildungsenergie Eg = -394 k| Gitterenergie Eg = -689 k|
\ 4

Energieniveau von Kaliumbromid

Der Reaktionsschritt mit dem hochsten Energieumsatz ist die Bildung des lonengitters aus den
lonen.

d) Zur Berechnung der Bildungsenergie von festem Kaliumbromid addiert man die Sublimations-

energie von Kalium, die Dissoziationsenergie von Brom-Molekiilen, die lonisierungsenergie von
Kalium-Atomen, die Elektronenaffinitdt von Chlor-Atomen und die Gitterenergie:
Eg = Es+Ep+E + Epx+ Eg = 89k] +112k] + 419k] + (-325k]) + (-689k]) = -394k]

Zur Berechnung der Bildungsenergie von gasformigem Kaliumbromid lasst man die Gitterenergie
weg:
Eg = Es+Ep+E +E, = 89k] +112k] + 419k] + (-325k]) = +295k]

Der positive Wert der Bildungsenergie bedeutet, dass die Reaktion endotherm ware.

Hinweis: Die Berechnung von Eg = +295k] gilt fiir den hypothetischen Zustand, dass bei 25°C
gasférmiges Kaliumbromid vorliegt und aus K*- und Cl™-lonen besteht. Die Siedetemperatur
betragt allerdings 1435 °C, und im gasférmigen Zustand liegen vermutlich (analog zu gasférmigem
Kochsalz) KBr-, K,Br,- und K3Brs-Molekiile vor. Die fiir 25 °C berechnete Bildungsenthalpie von
gasformigem Kaliumbromid betragt —180kJ/mol, d.h., die (gedachte) Bildung von gasférmigem,
»molekularem” Kaliumbromid aus den elementaren Stoffen bei 25 °C ist exotherm. (Quelle der
Bildungsenthalpie, Stand April 2020: https://webbook.nist.gov/chemistry/)
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a) Struktur- | b) Raumliche Struktur c) Dipol / kein Dipol
formel nach dem EPA-Modell
H,S //s\\ Die zwei bindenden Elektronenpaare | Das S-Atom hat eine negative Teil-
H ordnen sich mit den zwei nicht ladung, die H-Atome haben positive
bindenden Elektronenpaaren tetra- | Teilladungen. Die Ladungsschwer-
edrisch an. punkte fallen nicht zusammen, das
Das Molekiil ist gewinkelt. Molekiil ist ein Dipol.
NH: | H—N—H Die drei bindenden Elektronenpaare | Das N-Atom hat eine negative Teil-
I‘_I ordnen sich mit dem nicht binden- ladung, die H-Atome haben positive
den Elektronenpaar tetraedrisch an. | Teilladungen. Die Ladungsschwer-
Das Molekiil ist pyramidal. punkte fallen nicht zusammen, das
Molekiil ist ein Dipol.
NH," H Die vier bindenden Elektronenpaare
Hf,L@H ordnen sich tetraedrisch an.
I‘_l Das Molekiil-lon ist tetraedrisch.
CF, [l Die vier bindenden Elektronenpaare | Das C-Atom hat eine positive Teil-
IF —c‘—ﬂ ordnen sich tetraedrisch an. ladung, die Cl-Atome haben negative
H‘W n Das Molekiil ist tetraedrisch. Teilladungen. Die Ladungsschwer-
- punkte fallen aufgrund der Symme-
trie zusammen, das Molekl ist kein
Dipol.

Cco, lo=c=0 Die zwei Doppelbindungen wirken Das C-Atom hat eine positive Teil-
nach dem EPA-Modell wie zwei Elek- | ladung, die O-Atome haben negative
tronenpaare von Einfachbindungen. | Teilladungen. Die Ladungsschwer-
Sie haben im Winkel von 180° den punkte fallen aufgrund der Symme-
grofitmoglichen Abstand. trie zusammen, das Molekdll ist kein
Das Molekiil ist linear. Dipol.

C032' //o>@ Die zwei Einfachbindungen und die

<0=C\O\® Doppelbindung haben im Winkel von

7 120° den groftmoglichen Abstand.
Das Molekiil-lon ist trigonal planar.
Hinweis: Die drei C-O-Bindungen sind
gleichartig, und die zwei negativen
Elementarladungen sind gleichmaRig
auf die drei O-Atome verteilt (Meso-
merie). Deshalb sind die Bindungs-
winkel auch nach dem verfeinerten
EPA-Modell genau 120°.
(A8

a) Die Verhaltnisformel von festem Aluminiumchlorid ist AlCL;. Sie lasst sich mithilfe der Edelgasregel
ermitteln: Al-Atome haben 3 Valenzelektronen. Wenn sie diese abgeben, entstehen AC*lonen.
Diese haben die gleiche Elektronenkonfiguration wie Ne-Atome, also eine Edelgaskonfiguration.
Cl-Atome haben 7 Valenzelektronen. Wenn sie 1 weiteres Elektron aufnehmen, entstehen Cl™-
lonen. Diese haben die gleiche Elektronenkonfiguration wie Ar-Atome, also eine Edelgaskonfigura-
tion. Je 3 Cl-lonen gleichen die Ladung von 1 A*-lon aus. daraus folgt die Verhaltnisformel AlCl;.

b) EN(A)=1,5 und EN(Cl)=3,0
= AEN =3,0-15 =15
Ab einer Elektronegativitatsdifferenz von AEN > 1,7 liegti.d.R. eine lonenbindung vor. Die
Elektronegativitatsdifferenz von Aluminiumchlorid liegt knapp darunter, d.h., man erwartet eher
eine polare Elektronenpaarbindung. Dies ist im gasférmigen Zustand tatsachlich der Fall (AL,Clg-
Molekiile), wéhrend im festen Zustand doch ein lonengitter vorliegt.
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Elektrische Leitfahigkeit: Die Atomriimpfe bilden ein Metallgitter. Zwischen den Atomriimpfen
kdnnen sich die Valenzelektronen frei bewegen. Beim Anlegen einer Gleichspannung bewegen
sich die Elektronen in einer Richtung zum Pluspol.

Hohe Warmeleitfahigkeit: Erhitzt man ein Metallstiick, so wird sowohl den Atomriimpfen als auch
dem Elektronengas Energie zugefiihrt. Die thermische Energie breitet sich zum einen durch Stof3e
zwischen den Atomriimpfen aus, zum anderen durch die frei beweglichen Elektronen. Da die
Energie von den Elektronen sehr schnell transportiert wird, haben Metalle eine hohe Warmeleit-
fahigkeit.

Duktilitét: Wenn sich durch Verbiegen eines Metallstiicks die Atomriimpfe verschieben, passt sich
das Elektronengas der Verformung an. Es halt die Atomriimpfe weiterhin zusammen, sodass das
Metallstiick nicht zerbricht.

X0 Gemeinsamkeit: Sowohl London-Krafte als auch Dipol-Dipol-Kréfte sind Coulomb-Krafte
zwischen Dipolen. Beide gehdren folglich zu den Van-der-Waals-Kraften.

Unterschiede: London-Krafte wirken zwischen temporaren Dipolen, Dipol-Dipol-Krafte wirken
zwischen permanenten Dipolen. Dipol-Dipol-Krafte sind i.d.R. starker als London-Krafte.

Nach dem Thomson’schen Atommodell besteht ein Atom aus einer positiv geladenen Kugel, in der
negativ geladene Elektronen verteilt sind, &hnlich wie die Rosinen in einem Rosinenkuchen. Im
Vergleich zum Vorgangermodell, dem Dalton’schen Atommodell, machte es eine erste Aussage
Uiber den inneren Aufbau der Atome: Atome enthalten Elektronen.

Nach dem Rutherford’schen Atommodell besteht ein Atom aus einem sehr kleinen positiv
geladenen Atomkern, in dem fast die gesamte Masse des Atoms vereint ist und einer Atomhiille,
die aus Elektronen besteht. Nach dem Vorgangermodell, dem Thomson’schen Atommodell, konnte
man den Streuversuch von RUTHERFORD nicht erkldren. Das Rutherford’sche Atommodell verbes-
serte also die Vorstellung tiber den Aufbau der Atome.

Nach dem Energiestufenmodell besetzen die Elektronen in der Atomhiille bestimmte Energiestu-
fe. Das Leuchten eines Atoms kann man als Abgabe eines Photons beim Ubergang eines Elektrons
von hdheren in eine niedrigere Energiestufe erklaren. Im Vergleich zum Vorgangermodell, dem
Dalton’schen Atommodell, machte es eine erste Aussage tiber den Aufbau der Atombhiille.

Nach dem Bohr-Sommerfeld’'schen Atommodell bewegen sich die Elektronen auf Ellipsenbahnen
um den Atomkern; diese entsprechen den Energiestufen des Energiestufenmodells. Man konnte
damit (allerdings nur beim Wasserstoff-Atom) die Hohen der Energiestufen berechnen.

Nach dem Orbitalmodell bewegen sich die Elektronen nicht auf Kreisbahnen, sondern sie entspre-
chen stehenden Wellen am Atomkern. Das Vorgangermodell, das Bohr-Sommerfeld’sche Atom-
modell, konnte nicht erkldren, warum die Elektronen auf ihren Bahnen nicht Energie abgeben und
dadurch in den Kern stiirzen. Diese Schwéche hat das Orbitalmodell nicht. Das Orbitalmodell ist
das bis heute giiltige Atommodell.

Das Schalenmodell ist eine Vereinfachung des Orbitalmodells.
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a) Ordnet man im H,-Molekiil das bindende Elektronenpaar einem der H-Atome zu, so hat es mit
insgesamt zwei Elektronen Edelgaskonfiguration (wie das He-Atom). Das Gleiche gilt auch fiir das
andere H-Atom. Ein He-Atom hat bereits Edelgaskonfiguration; man erwartet daher nicht, dass es
Verbindungen bildet. Im ,He,-Molekil” kdnnte man einem He-Atom vier Elektronen zuordnen. Es
héatte damit die Elektronenkonfiguration des Be-Atoms, also keine Edelgaskonfiguration.

b) Linkes Diagramm: Zwei He-Atome ziehen sich aufgrund der London-Krafte schwach an. Mit einer
Verringerung des Kernabstands nimmt daher die Energie etwas ab (d.h., es wird etwas Energie
abgegeben), bis sie bei R, ein Minimum erreicht. Es entsteht aber keine kovalente Bindung. Um
den Abstand der beiden He-Kerne weiter zu verringern, muss Energie aufgewendet werden, da
nun die AbstofBung liberwiegt.

Rechtes Diagramm: Nahern sich zwei H-Atome, so wird durch Wechselwirkung zwischen den Atom-
hiillen Energie frei. Es entsteht eine kovalente Bindung. Beim Kernabstand R, ereicht die Energie
ein Minimum; dies ist die Bindungslange des H,-Molekiils. Sie ist wesentlich kleiner als der
Kernabstand R, bei den He-Atomen. Auch hier muss Energie aufgewendet werden, um den
Abstand der beiden H-Kerne noch weiter zu verringern, da nun die Abstoflung liberwiegt.

9]
Energie Energie
G*s
(1] i
1s-Atomorbital 1s-Atomorbital 1s-Atomorbital
Molekiilorbitale Molekiilorbitale
H-Atom H,-Molekiil H-Atom He-Atom He,-Molekiil He-Atom

Die beiden MO-Schemata zeigen, dass nur bei der Bildung des H,-Molekiils Energie abgegeben
wird: Beide Elektronen geben beim Ubergang vom 1s-Orbital in das bindende o1s-Orbital Energie
ab.

Bei der Bildung des ,He,-Molekiils” wiirde diese Energieabgabe mehr als kompensiert, da zwei
weitere Elektronen in das antibindende 6*1s-Orbital tibergehen und dabei Energie aufnehmen
missten. Da die Energieaufnahme gréfier ware als die Energieabgabe, wiirde zur Bildung des
»He,-Molekiils” Energie bendtigt. Wenn der Kernabstand so klein wird, dass die Atomorbitale zu
Molekiilorbitalen kombinieren, resultiert aus dieser Energieerhthung eine AbstofSung zwischen
den He-Atomen (s. B3 im Schiilerbuch).

a) Das MO-Schema des N,-Molekiils sieht ahnlich aus wie das des 0,-Molekiils (s. Kap. 1.10, B5), nur
dass insgesamt zwei Elektronen weniger vorhanden sind:

s Energie G*2p

0*‘15
=t

1s

1s

Atomorbitale Molekiilorbitale Atomorbitale
N-Atom N,-Molekiil N-Atom
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b) Im 0,-Molekiil sind zwei antibindende Molekiilorbitale mit je einem Elektron besetzt.
Das 0,-Molekiil ist folglich ein Diradikal, das (wie alle Radikale) relativ reaktionsfreudig ist.
Im N,-Molekiil sind diese antibindenden Molekdilorbitale nicht besetzt.
Hinweis: Aus den unterschiedlichen Elektronenkonfigurationen des O,- und N,-Molekiils folgt ein
weiterer messbarer Unterschied in den Stoffeigenschaften: Sauerstoff ist paramagnetisch;
Stickstoff ist diamagnetisch.

a) Im Ethen-Molekiil (C,H,) betrachtet man die beiden C-Atome
zundchst als separate Zentren: Die beiden C—H-Einfachbindungen \)\\0 /’</
und die C=C-Doppelbindung haben gleiche Abstdnde und bilden
drei Winkel von 120°, d.h., die Struktur ist trigonal planar. Das
gesamte Ethen-Molekiil ist aus zwei gleichen trigonal planaren
Strukturen zusammengesetzt.
Hinweis: Dass das Molekiil insgesamt planar ist, kann man mit dem

EPA-Modell nicht erkléren, aber es ergibt sich aus dem Modell der
Hybridisierung, siehe (b).

Im Ethin-Molekiil (C,H,) betrachtet man die beiden C-Atome P
zundchst als separate Zentren: Die beiden C—H-Einfachbindungen \):(,):\)
und die C=C-Dreifachbindung bilden einen Winkel von 180°, d.h., die —
Struktur ist linear. Das gesamte Ethin-Molekiil ist aus zwei gleichen
linearen Strukturen zusammengesetzt, also auch insgesamt linear.

b) Zur Bildung des Ethen-Molekiils konstruiert man an jedem C-Atom aus einem s-Orbital und zwei
p-Orbitalen drei sp*Hybridorbitale. Diese iiberlappen mit den s-Orbitalen zweier H-Atome bzw. mit
einem sp-Hybridorbital des anderen C-Atoms zu -Bindungen. Das iibrige p-Orbital iiberlappt mit
dem p-Orbital des anderen C-Atoms zu einer n-Bindung. Die p-Orbitale kdnnen nur iiberlappen,
wenn alle Atome des Ethen-Molekiils in einer Ebene liegen, deshalb ist das Molekiil insgesamt
planar.

Zur Bildung des Ethin-Molekiils konstruiert man an jedem C-Atom aus einem s-Orbital und einem
p-Orbital zwei sp-Hybridorbitale. Diese tiberlappen mit dem s-Orbital eines H-Atoms bzw. mit
einem sp-Hybridorbital des anderen C-Atoms zu 6-Bindungen. Die beiden iibrigen p-Orbitale
liberlappen mit den p-Orbitalen des anderen C-Atoms zu zwei n-Bindungen.

¢) Ethen: Aus beiden Modellen ergibt sich ein H-C-C-Bindungswinkel von 120°. Der real etwas
groflere Bindungswinkel von 121,3° wird dadurch verursacht, dass die vier Elektronen der Doppel-
bindung etwas mehr Platz beanspruchen als die jeweils zwei Elektronen der Einfachbindungen.
(Hinweis: Im verfeinerten EPA-Modell wird beriicksichtigt, dass Mehrfachbindungen mehr Raum
einnehmen als Einfachbindungen. Dies wird aber in der knappen Beschreibung im Schiilerbuch
nicht erwahnt.)
Ethin: Aus beiden Modellen ergibt sich ein H-C-C-Bindungswinkel von 180°. Dies stimmt mit dem
realen Bindungswinkel tiberein.
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