Struktur und Bindung
organischer Molekiile

Wie funktioniert der menschliche Kérper? Warum haben Sie nach sportlichen An-
strengungen Muskelkater? Was ist in der Tablette, die Sie eingenommen haben,
um die Kopfschmerzen loszuwerden, die Sie nach néchtelangem Lernen bekamen?
Was passiert mit dem Benzin, das Sie in den Tank Thres Autos fiilllen? Was ist die
molekulare Zusammensetzung Ihrer Kleidung? Was ist der Unterschied zwischen
einem Baumwollhemd und einem aus Seide? Woher kommt der Geruch von Knob-
lauch? Sie werden in diesem Buch iiber organische Chemie Antworten auf alle diese
Fragen und viele andere finden, die Sie sich wohl selbst schon gestellt haben.

Die Chemie ist die Lehre von der Struktur der Molekiile und von den Gesetzen,
nach denen Wechselwirkungen zwischen Molekiilen ablaufen. Als solche hat sie
viele Berithrungspunkte mit den Gebieten der Biologie, der Physik und der Ma-
thematik. Was versteht man nun unter organischer Chemie, und wie kann man sie
von anderen Gebieten der Chemie, wie physikalischer, anorganischer oder Kern-
chemie, unterscheiden? Die iibliche Definition gibt eine Teilantwort: Organische
Chemie ist die Chemie des Kohlenstoffs und seiner Verbindungen. Die Molekiile, aus
denen diese Verbindungen aufgebaut sind, bezeichnet man als organische Mole-
kiile.

Alle lebende Materie ist aus organischen Molekiilen aufgebaut. Die Fette, die Zu-
cker, die Proteine und die Nucleinsduren sind Verbindungen, deren Hauptbestand-
teil Kohlenstoff ist. Dies gilt auch fiir viele der Substanzen, die fiir unser tégliches
Leben selbstverstiandlich geworden sind. Die Bestandteile fast aller Kleidungsstii-
cke, die wir tragen, sind organische Molekiile — einige Kleidungsstiicke bestehen
aus natiirlichen Fasern wie Baumwolle oder Seide, andere aus synthetisierten wie
Polyesterfasern. Zahnbiirsten, Zahnpasta, Seifen, Shampoos, Deos oder Parfum —
alle enthalten organische Verbindungen, ebenso wie Mobel, Teppiche, die Kunst-
stoffe in Lichtschaltern und Kiichengeraten, Bilder, Nahrungsmittel und unzéhlige
andere Dinge. Dementsprechend zéhlt die organische chemische Industrie zu den
grofiten der Welt, zu ihr zéhlen das Raffinieren und die Verarbeitung von Petro-
chemikalien, Agrochemikalien, Polymeren, Farben und Lacke sowie Zubereitun-
gen von Lebensmitteln.

Organische Stoffe wie Benzin, Arzneimittel, Pestizide und Polymere haben un-
sere Lebensqualitit verbessert. Andererseits hat die unkontrollierte Beseitigung
organischer Chemikalien die Umwelt verschmutzt, was zu der Zerstérung tieri-
schen und pflanzlichen Lebens sowie Verletzungen und Erkrankungen von Men-
schen gefiithrt hat. Wenn unser Ziel ist, Verbindungen mit guten und niitzlichen
Eigenschaften zu synthetisieren und ihre Wirkungen zu beeinflussen, miissen wir
die Eigenschaften der Verbindungen kennen und ihr Verhalten verstehen. Dies be-
deutet, dass wir die Prinzipien der organischen Chemie anwenden miissen.

In diesem Kapitel erfahren wir, wie wir die grundlegenden Vorstellungen der che-
mischen Struktur und der chemischen Bindung auf organische Molekiile tibertra-
genkonnen. Der grofdte Teil davon fasst Themen zusammen, die Sie in Modulen zur
allgemeinen Chemie bereits kennengelernt haben: chemische Bindungen, Lewis-
Formeln und Resonanz, Atom- und Molekiilorbitale sowie Bindungsgeometrie.
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1.1 Das Gebiet der organischen Chemie:
Ein Uberblick

Ein Ziel der organischen Chemie ist es, aus der Struktur eines organischen Mole-
kiils die Reaktionen abzuleiten, die es eingehen kann. Wir konnen dann die einzel-
nen Schritte untersuchen, nach denen ein bestimmter Reaktionstyp ablduft, und
sind in der Lage, neue Molekiile herzustellen, indem wir diese Reaktionen einset-
zen.

Es ist daher verniinftig, organische Molekiile anhand der in ihnen enthaltenen
Unterstrukturen und Bindungen, die ihre chemische Reaktivitdt bestimmen, einzu-
teilen. Dabei handelt es sich um Teilstrukturen, die man als funktionelle Gruppen
bezeichnet. Die Betrachtung der verschiedenen funktionellen Gruppen und ihrer
Reaktionen bildet das Aufbauprinzip dieses Lehrbuchs.

Funktionelle Gruppen bestimmen die Reaktivitat
organischer Molekiile

Wir beginnen mit den Alkanen. Dabei handelt es sich um einfache Kohlenwasser-
stoffe, d. h. organische Verbindungen, die nur aus Kohlenstoft- und Wasserstoftato-
men bestehen, die durch Einfachbindungen miteinander verkniipft sind. Sie tragen
keine funktionellen Gruppen und bilden die Grundgeriiste organischer Molekiile.
Genau wie bei den anderen Klassen von Molekiilen diskutieren wir die systemati-
schen Regeln zu ihrer Benennung, beschreiben ihre Strukturen und untersuchen
ihre physikalischen Eigenschaften (Kap. 2). Ein Beispiel fiir ein Alkan ist das Ethan.
Seine strukturelle Beweglichkeit bildet den Ausgangspunkt fiir eine Zusammenfas-
sung von Thermodynamik und Kinetik. Dem folgt eine Diskussion iiber die Stirke
der Bindungen in Alkanen. Diese Bindungen lassen sich durch Warme, Licht oder
chemische Reagenzien spalten. Als Beispiel fiir diese Prozesse betrachten wir die
Chlorierung von Alkanen (Kap. 3).

Eine Chlorierungsreaktion

Energie

CH, + Cl, —>5 CH,—Cl + HcCl

Als Néchstes beschéftigen wir uns mit den cyclischen Alkanen (Kap. 4), in denen
die Kohlenstoffatome in einem Ring angeordnet sind. Diese ringférmige Struktur
kann zu neuen Eigenschaften und Anderungen in der Reaktivitit fithren. Ringfor-
mige Kohlenwasserstoffe mit zwei oder mehr Substituenten — entweder auf der
gleichen oder auf entgegengesetzten Seiten — bilden die Basis fiir eine allgemei-
ne Diskussion der Stereoisomerie. Stereoisomerie tritt bei Molekiilen gleicher
Konnektivitdt, jedoch unterschiedlicher raumlicher Anordnung ihrer Atome auf
(Kap. 5).

Danach untersuchen wir die Halogenalkane, unser erstes Beispiel fiir Molekiile
mit einer funktionellen Gruppe: die Kohlenstoff-Halogen-Bindung. Die Halogen-
alkane gehen zwei Typen von organischen Reaktionen ein: Substitutionen und Eli-
minierungen (Kap. 6 und 7). Bei einer Substitutionsreaktion kann ein Halogen-
atom durch ein anderes ersetzt werden, bei einer Eliminierung kénnen benachbar-
te Atome unter Bildung einer Doppelbindung aus dem Molekiil abgespalten wer-
den.

Eine Substitutionsreaktion

CH,—Cl + K'I' — CHs—I + K'CI”
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Eine Eliminierungsreaktion

CH,—CH, + K" OH — H,C=CH, + HOH + K'I~

| |
H 1

Ebenso wie die Halogenalkane sind alle Hauptklassen organischer Verbindungen
durch eine bestimmte funktionelle Gruppe charakterisiert. So ist beispielsweise
die Kohlenstoff-Kohlenstoff-Dreifachbindung die funktionelle Gruppe der Alkine
(Kap. 13): Das kleinste Alkin, das Ethin, wird beim autogenen SchweifSen verbrannt.
Die Kohlenstoff-Sauerstoff-Doppelbindung ist charakteristisch fiir Aldehyde und
Ketone (Kap. 17), Formaldehyd und Aceton sind wichtige Industriechemikalien.
Die Gruppe der Amine, zu denen Arzneimittel wie schleimhautabschwellende
Substanzen und Amphetamine gehoren, enthalten Stickstoff in ihrer funktionel-
len Gruppe (Kap. 21). Methylamin ist ein Ausgangsmaterial in vielen Synthesen
medizinisch wichtiger Verbindungen. Wir werden eine Reihe von Methoden zur
Identifizierung dieser molekularen Untereinheiten kennenlernen, einschliefSlich
verschiedener spektroskopischer Methoden (Kap. 10, 11 und 14). Organische
Chemiker wenden unterschiedliche spektroskopische Methoden zur Charakteri-
sierung neuer Verbindungen an. All diese Methoden beruhen auf der Absorption
elektromagnetischer Strahlung und der Korrelation dieser Information mit struk-
turellen Einheiten.

Schliefllich beschéftigen wir uns mit einigen wichtigen Klassen organischer Mo-
lekiile, die von besonderer Bedeutung in der Biologie und Industrie sind. Viele von
ihnen, wie die Kohlenhydrate (Kap. 24) und Aminoséuren (Kap. 26), enthalten meh-
rere funktionelle Gruppen. Fiir jede Klasse organischer Molekiile gilt jedoch das-
selbe Prinzip: Die Struktur eines Molekiils bestimmt die Reaktionen, die es eingehen
kann.

Synthese: Die Herstellung neuer Verbindungen

Die Bezeichnung ,organisch” fiir Kohlenstoffverbindungen riihrt daher, dass man
urspriinglich annahm, dass sie nur von lebenden Organismen synthetisiert werden
konnten. Im Jahre 1828 bewies Friedrich Wohler?, dass diese Vorstellung falsch
war, indem er das anorganische Salz Bleicyanat in Harnstoff, ein Produkt des Pro-
teinmetabolismus der Sdugetiere, tiberfiithrte (Exkurs 1.1).

Die Wohlersche Harnstoffsynthese
O

|
Pb(OCN), + 2 H,0O + 2NH; —> 2 H,NCNH, + Pb(OH),

Bleicyanat Wasser Ammoniak Harnstoff Bleihydroxid

Synthese, oder die Herstellung von Verbindungen, ist ein sehr wichtiges Gebiet der
organischen Chemie (Kap. 8). Seit Wohlers Zeiten sind viele Millionen organische
Substanzen aus einfacheren Ausgangsverbindungen, sowohl organischen als auch
anorganischen, synthetisiert worden.? Unter diesen Substanzen befinden sich Na-
turstoffe wie die Penicillin-Antibiotika und vollig neue, nicht in der Natur vorkom-
mende Verbindungen. Einige, wie das Cuban, erlauben es dem Chemiker besondere
Typen von Bindungen und ungewdhnlicher Reaktivitat zu studieren. Andere, wie

1) Friedrich Wohler (1800—1882), Professor an der Universitit Goéttingen (Deutschland). In dieser und
den folgenden biographischen Anmerkungen geben wir nur den letzten bekannten Wirkungsort einer
Person an, auch wenn er oder sie vielleicht grofle Teile seiner oder ihrer Laufbahn an anderen Stétten
verbracht hat.

2) Im Mirz 2017 hatte der Chemical Abstracts Service mehr als 127 Millionen chemische Verbindungen
und mehr als 67 Millionen Gensequenzen registriert.
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Ein Architekt organischer Molekile bei der Ar-
beit. [Quelle: Ryan McVay/Getty Images.]
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Das Ziel der Synthese ist normalerweise der Aufbau komplexer organischer Mo-
lekiile aus einfacheren und leichter zugdnglichen Ausgangsstoffen. Damit sie ein
Molekill in ein anderes umwandeln konnen, miissen Chemiker mit den organi-
schen Reaktionen vertraut sein. Sie miissen auch die Beeinflussung dieser Prozesse
durch physikalische Parameter, wie Temperatur, Druck, Losungsmittel und Mole-
kiilstruktur, abschitzen konnen. Dieses Wissen ist bei der Analyse von Reaktionen
in lebenden Systemen gleichfalls wertvoll.

Wenn wir die Chemie der einzelnen funktionellen Gruppen kennenlernen, wer-
den wir auch die Methoden entwickeln, mit denen man effiziente Synthesen planen
und die Prozesse vorhersagen kann, die in der Natur ablaufen. Aber wie? Um die
Antwort zu finden, miissen wir uns die Reaktionen Schritt fiir Schritt ansehen.

Reaktionen sind das Vokabular und Mechanismen
die Grammatik der organischen Chemie

In einer gewohnlichen Reaktionsgleichung erscheinen die Ausgangsverbindungen
oder Reaktanten (auch Substrate genannt) und die Produkte. Bei der Chlorie-
rungsreaktion die wir oben erwdhnt haben, konnen die Substrate — Methan, CH,,
und Chlor, Cl, — miteinander zu Chlormethan, CH;Cl, und Chlorwasserstoff, HCI,
reagieren. Die gesamte Umsetzung haben wir als CH, + Cl, - CH;Cl 4+ HCI for-
muliert. Allerdings kann auch eine so einfache Reaktion wie diese iiber eine kom-
plizierte Folge von Schritten verlaufen. Die Reaktanten konnten zunéchst eine oder
mehrere nicht beobachtete Substanzen — nennen wir sie X — gebildet haben, die
sich schnell in die beobachteten Produkte umwandeln. Diese Einzelvorgénge, nach
denen die Reaktion ablduft, bilden den Reaktionsmechanismus. In unserem Bei-
spiel besteht der Mechanismus aus zwei wesentlichen Schritten: CH, + Cl, - X
gefolgt von X — CH;Cl + HCI. Jeder Schritt ist entscheidend dafiir, ob die Reakti-
on ablduft oder nicht.

Die oben erwihnte Substanz X ist das Beispiel eines Zwischenproduktes oder
Intermediates, einer Spezies, die sich auf dem Reaktionsweg von den Reaktanten
zu den Produkten bildet. Den Mechanismus dieser Chlorierung und die wahre Na-
tur des Zwischenproduktes lernen wir in Kap. 3 kennen.

Wie lassen sich Reaktionsmechanismen bestimmen? Die strenge Antwort auf
diese Frage ist, dass wir das nicht kénnen. Alles was wir tun kénnen, ist das Sam-
meln von Befunden, die mit einer bestimmten Abfolge molekularer Vorgéinge in
Einklang stehen oder darauf hindeuten (,der postulierte Mechanismus®). Um das
zu tun, machen wir uns die Tatsache zunutze, dass organische Molekiile nichts an-
deres sind als Anordnungen miteinander verbundener Atome. Wir werden daher
untersuchen, wann und wie schnell sich Bindungen spalten und bilden, wie man
sich dies im dreidimensionalen Raum vorzustellen hat und wie Anderungen in der
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Exkurs 1.1 Harnstoff: Vom Urin liber die Wohlersche Synthese bis zum Kunstdiinger

Der menschliche Korper scheidet Stickstoff hauptsachlich mit
dem Urin aus. Der Harn wird von den Nieren produziert und ge-
langt dann in die Blase, die sich ab einem Volumen von etwa
200 mL zusammenzieht. Der Mensch scheidet im Durchschnitt et-
wa 1.5L Urin taglich aus, und Harnstoff gehort mit etwa 20 g/L
zu den Hauptbestandteilen. Als Chemiker (Alchemisten) im 18.
Jahrhundert die Ursachen von Nierensteinen untersuchen woll-
ten, versuchten sie, die Bestandteile von Urin durch Kristallisati-
on zu isolieren, scheiterten aber daran, dass das ebenfalls vorhan-
dene Natriumchlorid mit auskristallisierte. William Prout?, einem
englischen Chemiker und Arzt, gelang es 1817, reinen Harnstoff
herzustellen und dessen exakte Zusammensetzung als CH,N,0 zu
bestimmen. Prout war ein eifriger Beflirworter der damals revolu-
tiondren Ansicht, wonach Krankheit eine molekulare Ursache hat
und so verstanden werden kann. Diese Sichtweise stand im Wi-
derspruch zu der der sogenannten Vitalisten, die glaubten, dass
die Funktionen eines lebenden Organismus von einer ,Lebens-
kraft” gesteuert werden und nicht mit Chemie (oder Physik) er-
klarbar sind.

An diesem Disput beteiligte sich Wohler, ein Anorganiker, der
im Jahr 1828 aus Bleicyanat und Ammoniak Ammoniumcyanat,
NH,*OCN~ (ebenfalls CH,N,O) herstellen wollte, aber die gleiche
Verbindung erhielt, die Prout als Harnstoff charakterisiert hatte.
Wohler schrieb an einen seiner Mentoren: ,Ich kann Harnstoff ma-
chen, ohne dazu Nieren oder iberhaupt ein Lebewesen nétig
zu haben! In seiner wegweisenden Arbeit ,Uber die kiinstliche
Bildung des Harnstoffs” kommentierte er seine Synthese als be-
merkenswert, ,als sie ein Beispiel von der kiinstlichen Erzeugung
eines organischen, und zwar sogenannten animalischen, Stoffes
aus unorganischen Stoffen darbietet”. Sein weiterer Hinweis auf
die Bedeutung des Ergebnisses, wonach eine Verbindung mit der
gleichen Elementzusammensetzung wie Ammoniumcyanat vol-
lig andere chemische Eigenschaften haben kann, ist ein Vorlaufer
der Erkennung von isomeren Verbindungen.

Wéhlers Synthese von Harnstoff zwang die Vitalisten der dama-
ligen Zeit, die Auffassung zu akzeptieren, dass sich einfache or-
ganische Verbindungen im Laboratorium herstellen lassen. Wie
Sie in diesem Buch lernen werden, hat die Synthese in den darauf
folgenden Jahrzehnten weit komplexere Molekile als Harnstoff
hervorgebracht, wovon einige mit selbst reproduzierenden, an-
dere mit ,lebensdhnlichen” Eigenschaften ausgestattet sind, so-
dass sich die Grenzen zwischen Leblosem und Lebendem allmah-
lich auflésen.

Abgesehen von seiner Wirkung im Koérper ist Harnstoff wegen
seines hohen Stickstoffgehalts ein ideales Diingemittel. Er ist au-
Berdem ein Ausgangsmaterial zur Herstellung von Kunst- und
Klebstoffen, Bestandteil mancher Koérperpflegemittel und Feuer-
I6scher sowie eine Alternative zu Steinsalz zum Enteisen von Stra-
Ben. Industriell werden jahrlich etwa 200 Millionen Tonnen Harn-
stoff aus Ammoniak und Kohlendioxid hergestellt.

Die Wirkung von Stickstoffdiinger auf das Wachstum von Weizen.
[Quelle: Nigel Cattlin/Science Source.]

a) Dr. William Prout (1785-1850), Royal College of Physicians, London (England).

Struktur des Substrates das Ergebnis einer Reaktion beeinflussen. Obwohl wir ei-
nen Reaktionsmechanismus nicht streng beweisen konnen, konnen wir auf diese
Weise viele (oder sogar alle) verniinftigen Alternativen ausschliefen und den wahr-

scheinlichsten Mechanismus vorschlagen.

Auf seine Art ist das ,Lernen” und ,Benutzen” der organischen Chemie dem Er-
lernen und Benutzen einer Sprache sehr dhnlich. Man braucht das Vokabular (d. h.
die Reaktionen) um die richtigen Worte verwenden zu kénnen, aber man braucht
auch die Grammatik (d. h. die Mechanismen), um einen verniinftigen und verstand-
lichen Satz zustande zu bringen. Keins von beiden fiihrt allein zu vollstdndigem
Wissen und Verstindnis, aber zusammen bilden sie ein wirksames Mittel zur Kom-

munikation, Erklarung und voraussagenden Analyse.

Bevor wir mit unserer Betrachtung der organischen Chemie beginnen, wollen
wir einige der Grundlagen der chemischen Bindung wiederholen. Diese Konzepte
werden uns beim Verstehen und dem Vorhersagen der chemischen Reaktivitit und
der physikalischen Eigenschaften von organischen Molekiilen hilfreich sein.
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Ein beeindruckendes Schauspiel von Ladungs-
ausgleich nach dem Coulomb-Gesetz — mit-
ten im Herzen von Paris. [Quelle: National
Oceanic and Atmospheric Administration/
Department of Commerce.]
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1.2 Coulomb-Krafte: Eine vereinfachte Betrachtung
der Bindung

Die Bindungen zwischen Atomen halten ein Molekiil zusammen. Aber was verur-
sacht Bindungen? Eine Bindung bilden zwei Atome nur aus, wenn ihre Wechselwir-
kung energetisch giinstig ist, also, wenn Energie — z. B. Wirme — bei der Bildung der
Bindung frei wird. Im Gegenzug muss dieselbe Energiemenge aufgebracht werden,
um die Bindung wieder zu brechen.

Die zwei Hauptgriinde fiir das Freiwerden der Energie verbunden mit der Bin-
dungskniipfung basieren auf dem Coulomb-Gesetz elektrischer Ladungen:

1. Entgegengesetzte Ladungen ziehen sich an (Elektronen werden von Protonen
angezogen).
2. Gleichnamige Ladungen stoflen sich ab (Elektronen verteilen sich im Raum).

Bindungen werden bei gleichzeitiger Coulomb-Anziehung
und einem Austausch von Elektronen gebildet

Jedes Atom besteht aus einem Atomkern, der elektrisch neutrale Teilchen, die Neu-
tronen, und positiv geladene Teilchen, die Protonen, enthélt. Den Atomkern umge-
ben negativ geladene Teilchen, die Elektronen, in gleicher Anzahl wie die Protonen,
sodass die Ladung insgesamt null ist. Néhern sich zwei Atome an, zieht der posi-
tiv geladene Kern des ersten Atoms die Elektronen des zweiten Atoms an; genauso
zieht der Kern des zweiten Atoms die Elektronen des ersten Atoms an. Diese Art
der Bindung wird im Coulomb-Gesetz® beschrieben: Entgegengesetzte Ladungen
ziehen sich mit einer Kraft an, die umgekehrt proportional zum Quadrat des Ab-
stands der Ladungszentren ist.

Das Coulomb-Gesetz

positive Ladung X negative Ladung

anziehende Kraft = Konstante X 5
Abstand

Diese Anziehungskraft bewirkt die Freisetzung von Energie, wenn neutrale Ato-
me zusammengebracht werden. Diese Energie ist die Bindungsstirke.

Erreichen die Atome eine bestimmte Nihe, wird keine weitere Energie mehr frei-
gesetzt. Die Distanz der beiden Atomkerne an diesem Punkt nennt man Bindungs-
linge (Abb. 1.1). Bringt man die beiden Kerne noch dichter zusammen, kommt es
zu einem starken Anstieg der aufzuwendenden Energie. Wie kommt es dazu? Wie
oben festgestellt, ziehen sich nur entgegengesetzte Ladungen an, gleichnamige La-
dungen stoflen sich ab. Kommen sich die Atome zu nahe, werden die Elektron-
Elektron- sowie die Kern-Kern-AbstofSung stérker als die Anziehungskrifte. Sind
die Kerne in der richtigen Bindungslinge voneinander entfernt, verteilen sich die
Elektronen um beide Kerne herum, sodass anziehende und abstofiende Krifte sich
bei maximaler Bindungsstirke ausbalancieren. Der Energieinhalt des Zwei-Atom-
Systems ist dann im Minimum, der stabilsten Situation (Abb. 1.2).

Eine Alternative zu dieser Art der Bindung ist die vollstindige Ubertragung eines
Elektrons von einem Atom auf das andere. Das Ergebnis sind zwei geladene Ionen:
ein positiv geladenes, das Kation, und ein negativ geladenes, das Anion (Abb. 1.3).
Auch hier basiert die Bindung auf der Coulomb-Anziehung, in diesem Fall zwi-
schen zwei Ionen.

3) Oberstleutnant Charles Augustin de Coulomb (1736-1806), Generalinspekteur an der Universitit von
Paris (Frankreich).
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Abb. 1.1 Die Anderungen der Energie, F, die beim Zusammenbringen zweier Atome bis auf
dichteste Ndhe entstehen. Bei der Entfernung, die als Bindungsldange definiert ist, erreicht die
Bindung ihre maximale Starke.

Anziehung
+
Abstofiung
Atom 1 Atom 2 Molekiil mit
kovalenter Bindung

Abb. 1.2 Kovalente Bindung. Anziehende (durchgezogene Linien) und abstoBende (gestri-
chelte Linien) Krafte in der Bindung zwischen zwei Atomen. Die gro3en Sphéaren zeigen den
Raum an, den die Elektronen um den Kern herum einnehmen. Die kleinen Kreise mit dem Plus-
zeichen deuten den Kern an.

Elektronentransfer
Atom 1 Atom 2 Kation Anion

Molekiil mit ionischer Bindung

Abb. 1.3 lonische Bindung. Eine alternative Form der Bindung folgt aus der vollstandigen
Ubertragung eines Elektrons von Atom 1 auf Atom 2; dabei entstehen zwei lonen, deren entge-
gengesetzte Ladungen sich anziehen.

Die Coulomb-Bindungsmodelle der einander anziehenden und abstoflenden La-
dungen, wie in den Abb. 1.2 und 1.3 zu sehen, sind eine sehr vereinfachte Sicht
der Wechselwirkungen beim Entstehen einer Bindung von Atomen. Dennoch er-
klaren sogar diese einfachen Modelle viele Eigenschaften organischer Molekiile. In
den ndchsten Abschnitten werden wir zunehmend verfeinerte Betrachtungen der
Bindungen vornehmen.

7
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Edelgase

vollstindig besetzte Schale: Duett

J\)
He’

gefiillte vollstindig besetzte Schalen
Duett Oktett

Y o

2,8
Ne

Kohlenstoffatom

vollstindig besetzte 1. Schale

CZ, 4
t

unvollstindig besetzte 2. Schale:
4 Valenzelektronen

1.3 lonische und kovalente Bindungen:
Die Oktettregel

Wie wir wissen, beruht die Bindung auf der Anziehung zwischen negativ und posi-
tiv geladenen Teilchen. Aber wie funktioniert dieses Konzept in realen Molekiilen?
Zwei extreme Bindungsarten erkldren die Wechselwirkungen zwischen den Ato-
men in organischen Molekiilen:

1. Eine kovalente Bindung entsteht durch gemeinsam verwendete Elektronen
(wie in Abb. 1.2 gezeigt).

2. Eine Ionenbindung beruht auf der elektrostatischen Anziehung von zwei Ionen
mit entgegengesetzten Ladungen (wie in Abb. 1.3 gezeigt).

Wir werden sehen, dass viele Atome an Kohlenstoff in einer Weise binden, die zwi-
schen diesen beiden Extremen liegt: Manche Ionenbindungen haben kovalenten
Charakter, und manche kovalente Bindungen sind teilweise ionisch (polarisiert).

Welche Faktoren sind fiir die beiden Bindungsarten verantwortlich? Um diese
Frage zu beantworten, kehren wir zu den Atomen und ihrem Aufbau zuriick. Wir
beginnen mit einem Blick auf das Periodensystem und darauf, wie sich der elektro-
nische Aufbau der Elemente mit zunehmender Ordnungszahl dndert.

Das Periodensystem beruht auf der Oktettregel

Das in Tab. 1.1 gezeigte, unvollstandige Periodensystem enthilt die in organischen
Molekiilen am héufigsten auftretenden Elemente: Kohlenstoff (C), Wasserstoft (H),
Sauerstoff (O), Stickstoff (N), Schwefel (S), Chlor (Cl), Brom (Br) und Iod (I). Be-
stimmte, in der Synthese unverzichtbare und héufig verwendete Reagenzien ent-
halten Elemente wie Lithium (Li), Magnesium (Mg), Bor (B) und Phosphor (P).
(Wenn Sie mit diesen Elementen nicht vertraut sind, sehen Sie sich Tab. 1.1 oder
das Periodensystem auf der Umschlaginnenseite an.)

Im Periodensystem sind die Elemente nach ihrer Kernladung (Zahl der Proto-
nen), die der Anzahl der Elektronen entspricht, geordnet. Die Kernladung nimmt
mit jedem aufgefithrten Element um eins zu. Die Elektronen besetzen Energieni-
veaus oder ,Schalen®, die ein bestimmtes Aufnahmevermogen haben. Beispielswei-
se hat die erste Schale Platz fiir zwei Elektronen, die zweite fiir acht und die dritte
fiir 18. Helium mit zwei Elektronen in seiner Schale sowie die anderen Edelgase
mit acht Elektronen (Oktette genannt) in ihren duf8ersten Schalen sind besonders
stabil (siehe Schema). Die chemische Reaktivitit dieser Elemente ist sehr gering.
Alle anderen Elemente (darunter Kohlenstoff, siche Schema) haben kein Oktett in
ihrer duflersten Elektronenschale.

Atome neigen dazu, Molekiile so zu bilden, dass sie ein Oktett in der dufSersten Elek-
tronenschale erhalten und damit Edelgaskonfiguration erreichen.

Die beiden nédchsten Abschnitte behandeln die beiden extremen Méglichkeiten,
dieses Ziel zu erreichen: die Bildung rein ionischer oder rein kovalenter Bindungen.

Tab. 1.1 Partielles Periodensystem.

Periode Halogene Edelgase
Erste H! He?
Zweite Li>t Be?? B23 C24 N5 0% F27 Ne28
Dritte Na2,8,1 Mg2’8'2 A12,8,3 512,8,4 P2,8,5 52’8’6 C12,8,7 Ar2,8,8
Vierte K2,8,8,1 Br2'3'13'7 Kr2'3'13'3
Fiinfte 12818187 Xe2818188

Anmerkung: Die Hochstellungen bezeichnen die Anzahl der Elektronen in jeder Hauptschale
des Atoms.
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Ubung 1.1
(a) Zeichnen Sie Abb. 1.1 neu fiir eine schwéchere Bindung als die dort dargestellte.
(b) Schreiben Sie die Elemente der Tab. 1.1 aus dem Gedichtnis auf. A

In reinen lonenbindungen werden Elektronenoktette
durch Ubertragung von Elektronen gebildet

Zwischen Natrium (Na), einem reaktiven Metall, und Chlor (Cl), einem reaktiven
Gas, findet eine heftige Reaktion statt, bei der eine stabile Substanz entsteht: Natri-
umchlorid. In &hnlicher Weise reagiert Natrium mit Fluor (F), Brom (Br) oder Iod
(I) zu den entsprechenden Salzen. Andere Alkalimetalle wie Lithium (Li) und Ka-
lium (K) gehen die gleichen Reaktionen ein. Diese Umsetzungen verlaufen erfolg-
reich, weil beide Reaktionspartner durch die Ubertragung von Auflenelektronen,
Valenzelektronen genannt, von den Alkalimetallen auf der linken Seite des Perio-
densystems zu den Halogenen auf der rechten Seite Edelgascharakter erhalten.

Wir wollen uns ansehen, wie das bei der Ionenbindung in Natriumchlorid ge-
schieht. Warum ist diese Wechselwirkung energetisch giinstig? Zuerst wird Ener-
gie verbraucht, um ein Elektron aus einem Atom zu entfernen. Diese Energie ist
das Ionisierungspotenzial (IP) des Atoms. Fiir gasférmiges Natrium betragt die
Ionisierungsenergie 498 kJ/mol. Umgekehrt kann Energie frei werden, wenn sich
ein Elektron an ein Atom anlagert. Fiir Chlor betragt diese Energie, die Elektro-
nenaffinitit (EA), —347 kJ/mol. Diese beiden Vorginge fithren zur Ubertragung
eines Elektrons von Natrium auf Chlor. Insgesamt erfordern sie einen Nettoener-
gieaufwand von 498 — 347 = 151 kJ /mol.

_1 o
Na®! —% [Na?®] " IP = 489 kJ/mol
Natrium-Kation benotigter Energieaufwand

(Neon-Konfiguration)

+le -
CP == [C1**] EA = -347 kJ/mol
Chlorid-Anion freigesetzte Energie
(Argon-Konfiguration)

Na+ Cl— Na™ + Cl™ Summe = 498 — 347 = 151 kJ/mol

Warum bilden die Atome dann so leicht NaCl? Der Grund ist ihre elektrostatische
Anziehung, die sie in einer ionischen Bindung zusammenhdélt. Bei dem giinstigsten
Atomabstand (etwa 280 pm in der Gasphase) setzt diese Anziehung (Abb. 1.1) etwa
502 kJ/mol frei. Diese frei werdende Energie reicht aus, um die Reaktion von Natri-
um mit Chlor energetisch dufSerst glinstig zu machen (+151—-502 = —351 kJ/mol).

Bildung von Ionenbindungen durch Elektroneniibertragung

Na*®! + CI*% — [Na**]" [C1***] oder NaCl (—351 kJ/mol)

Um elektronische Edelgaskonfigurationen zu erreichen, kann mehr als ein Elek-
tron abgegeben (oder aufgenommen) werden. Magnesium hat beispielsweise zwei
Valenzelektronen. Durch Abgabe an einen geeigneten Akzeptor entsteht das zuge-
hérige doppelt geladene Kation Mg?* mit der Elektronenkonfiguration von Neon.
Auf diese Weise werden die Ionenbindungen typischer Salze gebildet.
Darstellungen elektrostatischer Potenziale veranschaulichen, wie sich die La-
dung in Molekilen (neu) verteilt. Diese computergenerierten Darstellungen
zeigen nicht nur die Form der ,Elektronenwolke” des Molekiils, sondern stellen
auch Abweichungen von der Ladungsneutralitit farblich dar. Ein Uberschuss an
Elektronendichte, beispielsweise eine negative Ladung, wird in Rottonen dar-
gestellt; umgekehrt erscheint eine Verringerung der Elektronendichte, letztlich

Na .-/ @]
- + s

Natrium- Chlor-
atom

Natriumchlorid

9
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eine positive Ladung, in Blauschattierungen. Ladungsneutrale Regionen werden
griin wiedergegeben. Dementsprechend ist in der Abbildung die Reaktion eines
Natriumatoms mit einem Chloratom zu Na*Cl~ dargestellt. Im Produkt erscheint
Na® blau, Cl~ rot.

Eine zweckmafligere Art Valenzelektronen darzustellen, ist die Verwendung von
Punkten rund um das Elementsymbol. Dabei stehen die Buchstaben fiir den Atom-
kern einschlieSlich aller Elektronen in den inneren Schalen, die zusammen Scha-
lenkonfiguration genannt werden.

Valenzelektronen als Elektronenpunkte
Li- -Be B- C N O F

Na- Mg Al 'S:l i).. :.S'.. 'C.l

Elektronen-Punkt-Darstellung von Salzen

1-e-Ubertragung
e,

Na- + Cl Na*:él:’

2-e-Ubertragung
— 2

‘Mg + 2-Cl: Mg*" [:Cl:],

Das Wasserstoffatom ist ein Sonderfall, denn es kann entweder ein Elektron abge-
ben und zum nackten Atomkern, dem Proton, werden, oder unter Aufnahme eines
Elektrons ein Hydrid-Ion, [H]™, d. h. [H:]™ mit Helium-Konfiguration bilden. Tat-
séchlich sind die Hydride von Lithium, Natrium und Kalium (Li*H~, Na*H™~ und
K*H™) haufig verwendete Reagenzien.

—le

H- —— [H]" nackter Atomkern IP = 1314 kJ/mol
Proton
H- —5 [H:]™ Helium-Konfiguration EA = -75kJ/mol
Hydrid-Ion

Ubung 1.2 Zeichnen Sie Elektronenpunktdarstellungen fiir die ionischen Verbin-
dungen LiBr, Na, O, BeF,, AICl; und MgS. 4

In kovalenten Bindungen werden Elektronen gemeinsam
genutzt, um Oktettkonfigurationen zu erreichen

Die Bildung von lIonenbindungen zwischen zwei gleichen Elementen ist schwie-
rig, weil die Ubertragung von Elektronen im Allgemeinen sehr ungiinstig ist. Fiir
H, wiirde beispielsweise die Bildung von H"H™ einen Energieaufwand von etwa
1255 kJ/mol erfordern. Aus dem gleichen Grund haben auch die Halogene F,, Cl,,
Br, und I, keine Ionenbindung. Das hohe IP von Wasserstoft verhindert auch, dass
die Bindungen in den Halogenwasserstoffen ionisch sind. Bei Elementen, die na-
her an der Mitte des Periodensystems stehen, ist die Bildung von Ionenbindungen
ungiinstig, weil es zunehmend schwieriger wird, gentigend viele Elektronen abzu-
geben oder aufzunehmen, um die Edelgaskonfiguration zu erreichen. Das ist beim
Kohlenstoffatom der Fall, das vier Elektronen abgeben miisste, um die Elektronen-
struktur von Helium zu erreichen, oder durch Aufnahme von vier Elektronen eine
ahnliche Anordnung wie Neon erhalten wiirde. Die hohe Ladung, die dabei entste-
hen wiirde, macht diese Prozesse energetisch dufSerst ungiinstig.
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C4~+

- .C- :C:
Helium- \/\ /\/ Neon-

Konfiguration sehr schwierig ~ Konfiguration

Stattdessen wird eine kovalente Bindung gebildet: Die Elemente teilen Elektronen
miteinander, sodass jedes Atom eine Edelgaskonfiguration erhélt. Typische Pro-
dukte eines solchen Teilens sind H, und HCI. In HCI erhélt das Chloratom eine
Oktettstruktur, indem es eines seiner Valenzelektronen mit dem von Wasserstoft
gemeinsam nutzt. Auf dhnliche Weise ist das Chlormolekiil, Cl,, zweiatomig, weil
beide Atome Oktette erhalten, indem sie zwei Elektronen gemeinsam verwenden.
Solche Bindungen werden als kovalente Einfachbindungen bezeichnet.

Elektronen-Punkt-Darstellung kovalenter Einfachbindungen

H-+ ‘H — H:KI—N\

.o . gemeinsame
H-+ -Cl: —> H \/Cl\/\ Elektronen-
B g paare

:Cl- + -Cl: —> :Cl:Cl:

Da das Kohlenstoffatom vier Valenzelektronen hat, muss es vier Elektronen teilen,
um die Neonkonfiguration wie in Methan zu erreichen. Stickstoff besitzt fiinf Va-
lenzelektronen und benétigt drei zur gemeinsamen Nutzung, wie in Ammoniak,
und Sauerstoff mit sechs Valenzelektronen muss nur zwei teilen, wie im Wasser-
molekil.

H
HIQZH H:NIH HZQ!H
H H
Methan Ammoniak Wasser

Es ist auch méglich, dass nur ein Atom die beiden fiir eine kovalente Bindung be-
notigten Elektronen zur Verfligung stellt. Das ist der Fall, wenn sich ein Proton an
Ammoniak unter Bildung von NH,* anlagert oder mit Wasser H;O* bildet.

H H T .. . Tt
H:N: + H" —> |H:N:H H:0: + H" —> {H:Q:H}
H H H H
Ammonium- Hydronium-
Ion Ion

Zum Erreichen einer Edelgaskonfiguration kénnen Atome nicht nur Zweielektro-
nenbindungen (Einfachbindungen), sondern auch Vierelektronen- und Sechs-
elektronenbindungen (Doppel- und Dreifachbindungen) bilden, um Edelgaskon-
figurationen zu erreichen. Atome mit mehr als einem gemeinsamen Elektronenpaar
finden sich z. B. in Ethen und Ethin.

H. H
.Ci:C H:C:::C:H
H H
Ethen Ethin
(Ethylen)* (Acetylen)

Die obigen Zeichnungen, in denen Bindungen durch Paare von Elektronenpunkten
dargestellt werden, bezeichnet man als Lewis-Formeln®. In Abschn. 1.4 werden
wir allgemeine Regeln fiir solche Formeln entwickeln.

4) Beider Benennung von Molekiilen werden zuerst die systematischen Namen (in Abschn. 2.6 eingefiihrt)
angegeben, dann folgen in Klammern die so genannten Trivialnamen, die immer noch héufig verwendet
werden.

5) Professor Gilbert N. Lewis (1875-1946), University of California, Berkeley (USA).
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Ubung 1.3  Zeichnen Sie Elektronenpunktformeln fiir F,, CF,, CH,Cl,, PH;, Brl,
HO™, H,N™ und H;C". (Soweit anwendbar, steht das unterstrichene Element im
Zentrum des Molekiils). Achten Sie darauf, dass alle Atome Elektronenkonfigura-
tionen von Edelgasen haben. 4

In den meisten organischen Bindungen sind die Elektronen
nicht gleichmaBig verteilt: Polare kovalente Bindungen

In den beiden vorherigen Abschnitten wurden zwei extreme Bindungsarten vorge-
stellt, tiber die Atome eine Edelgaskonfiguration erreichen: die rein ionische und
die rein kovalente Bindung. In Wirklichkeit liegt die Art der meisten Bindungen
zwischen diesen beiden Extremen: Sie sind polar kovalent. So haben die Ionen-
bindungen in den meisten Salzen etwas kovalenten Charakter, und umgekehrt be-
sitzen die kovalenten Bindungen zu Kohlenstoff einen teilweise ionischen oder po-
laren Charakter. Bedenken Sie (Abschn. 1.2), dass gemeinsame Elektronen und die
Coulomb-Anziehung zur Stabilitit einer Bindung beitragen. Wie polar sind polare
kovalente Bindungen und welche Richtung hat die Polaritét?

Diese Fragen konnen wir beantworten, indem wir auf das Periodensystem zu-
riickgreifen und berticksichtigen, dass die positive Kernladung der Elemente von
links nach rechts zunimmt. So werden die Elemente auf der linken Seite des Pe-
riodensystems oft als elektropositiv, elektronenabgebend oder ,elektronenschie-
bend“ bezeichnet, weil ihre Elektronen durch den Kern nicht so fest gehalten wer-
den wie die Elektronen der Elemente auf der rechten Seite. Die Elemente auf der
rechten Seite des Periodensystems werden als elektronegativ, elektronenaufneh-
mend oder ,elektronenziehend” bezeichnet. In Tab. 1.2 sind die relativen Elektro-
negativititen einiger Elemente aufgefiihrt. Auf dieser Skala ist Fluor das elektrone-
gativste Element von allen, es hat den Wert 4 erhalten. Sie werden feststellen, dass
die Elektronegativitdtswerte innerhalb einer Spalte des Periodensystems stetig ab-
nehmen, z. B. von Fluor zu Iod. Dies ist eine Folge des Coulomb-Gesetzes: Wenn
die Atome grofier werden, sind die umgebenden Elektronen immer weiter vom zu-
gehorigen Kern entfernt und werden daher immer weniger von ihm angezogen.

Bei Betrachtung der Tab. 1.2 wird rasch klar, warum die am stérksten ionischen
(am wenigsten kovalenten) Bindungen zwischen den am weitesten aufenstehen-
den Elementen auftreten (z. B. bei Alkalimetallsalzen wie Natriumchlorid). Dage-
gen werden rein kovalente Bindungen zwischen Atomen gleicher Elektronegativi-
tit (d. h. identischen Elementen wie in H,, N,, O,, F, usw.) sowie in Kohlenstoff-
Kohlenstoft-Bindungen gebildet. Die meisten kovalenten Bindungen gibt es aber
zwischen Atomen unterschiedlicher Elektronegativitit, woraus ihre Polaritét re-

Tab. 1.2 Elektronegativitaten einiger ausgewdhlter Elemente.

zunehmende Elektronegativitat

H i

2.2 g

E

Li Be B C N O F 3§
1.0 16 20 26 30 34 40 £
Na Mg Al si P s C Z
09 13 16 19 22 26 32 &
Q

K Br ¢
0.8 30 £
<

I g

27 N

Anmerkung: Von L. Pauling aufgestellte und von A.L. Allred aktualisierte Werte
(s. Journal of Inorganic and Nuclear Chemistry. 1961, 17, 215.)
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sultiert. Die Polaritat einer Bindung beruht auf einer Verschiebung des Elektronen-
dichtezentrums in der Bindung in Richtung des elektronegativeren Atoms. Sie wird
nur qualitativ angegeben (mit dem griechischen Buchstaben Delta, ), indem das
weniger elektronegative Atom mit einer positiven Partialladung, §*, und das elek-
tronegativere Atom mit einer negativen Partialladung, 6, gekennzeichnet werden.
Je mehr sich die Elektronegativitdten unterscheiden, desto grofier ist die Ladungs-
trennung. Als grobe Regel gilt, dass Elektronegativititsdifferenzen von 0.3 bis 2.0
Einheiten polare kovalente Bindungen anzeigen, kleinere Werte sind dagegen ty-
pisch fiirim Wesentlichen ,rein“ kovalente Bindungen und grofiere Werte fiir ,,rein”
ionische Bindungen.

Die Trennung entgegengesetzter Ladungen bezeichnet man als elektrischen Di-
pol. Er wird durch einen Pfeil mit einem Querstrich am Ende symbolisiert, der von
der positiven zur negativen Ladung zeigt. Eine polare Bindung kann einem Molekiil
als Ganzem Polaritdt verleihen wie in HE, ICl und CH,F.

Polare Bindungen
+—>

Polarisierung fiithrt zu

einem Dipol L e S E 4
& H:.I‘:: 4 st 5t
Fluor-
. B wasserstoff H fe H 5
A% :BO ; H:C:F: 9 H:C:0:H°
Goee e H H
f’ \ 8 :1:Cl: 0
weniger  gjn Dipo]l  Stirker [EIRE Fluormethan Methanol
elektro- elektro- Iod-
negativ negativ monochlorid

In symmetrischen Strukturen konnen sich die Polaritdten der einzelnen Bindungen
autheben und so zu Molekiilen ohne Gesamtpolaritit fithren, z. B. CO, und CCl,
(siehe Schemata).

Um zu entscheiden, ob ein Molekiil polar ist, miissen wir seine geometrische Ge-
stalt kennen, weil die Gesamtpolaritit die Vektorsumme der Bindungsdipole ist.
Die Darstellungen der elektrostatischen Potenziale zeigen deutlich die Polarisie-
rung in CO, und CCl,, indem die jeweiligen Kohlenstoffatome mehr blau und die
daran gebundenen, elektronegativeren Atome mehr rot gefarbt sind. Zudem ist zu
erkennen, wie die Form jedes Molekiils es insgesamt unpolar macht. Bei der Be-
trachtung von Darstellungen elektrostatischer Potenziale sind zwei Punkte zu be-
achten: (1) Die Skala, auf der die Farbunterschiede dargestellt werden, kann vari-
ieren. Beispielsweise wird fiir die gezeigten Molekiile, die nur Partialladungen ha-
ben, eine wesentlich empfindlichere Skala verwendet als fiir die Darstellung von
NaCl weiter oben in diesem Abschnitt, dessen Atome ganze Ladungen tragen. Es
kann also irrefithrend sein, die Darstellungen der elektrostatischen Potenziale einer
Gruppe von Molekiilen mit denen einer elektronisch ganz anderen Gruppe zu ver-
gleichen. Wenn nichts anderes erwihnt ist, werden die meisten organischen Struk-
turen in diesem Buch auf einer relativen Skala dargestellt. (2) Aufgrund der Art und
Weise, mit der das Potenzial an jedem Punkt berechnet wird, enthilt es Beitrage aus
allen Kernen und Elektronen in der Umgebung. Daher ist die Farbe der raumlichen
Bereiche um einzelne Kerne nicht einheitlich.

Die geometrische Gestalt von Molekiilen beruht
auf der AbstoBung der Valenzelektronen

Molekiile nehmen Formen an, in denen die Abstoffung der Elektronen (zu denen
sowohl bindende als auch nicht bindende Elektronen gehéren) minimiert ist. In
zweiatomigen Verbindungen wie H, oder LiH gibt es nur ein bindendes Elektro-
nenpaar und daher nur eine mogliche Anordnung der beiden Atome. Beryllium-

Molekiile konnen polare Bindungen

enthalten und dennoch kein

Gesamt-Dipolmoment aufweisen

Dipole heben sich auf
“—F +—
L. 200 L
5 0::C:09

Kohlendioxid

6 46"
:Elf
5 :CLC:ClL 6
°.:.C.1:.°
('51

»

’/ /

Tetrachlormethan

Darstellung des
elektrostatischen Potenzials

Farbskala

am stérksten negativ

(67)

am stérksten positiv

(6%
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fluorid, BeF,, ist dagegen dreiatomig. Ist es gebogen oder linear? In einer linearen
Struktur ist die Elektronenabstoflung am geringsten, weil die bindenden und nicht
bindenden Elektronen bei einem Winkel von 180° soweit wie méoglich voneinander
entfernt sind.®’ Auch fiir andere Derivate des Berylliums sowie fiir andere Elemente
in der gleichen Gruppe des Periodensystems ist Linearitdt zu erwarten.

BeF, ist linear BCl; ist trigonal
. . L .Cl Ll
:F:Be:F: nicht | Be:F: B |, nicht :Cl:B:Cl:
% ¥ i
Elektronen sind Elektronen sind Elektronen sind Elektronen sind
am weitesten von- dichter zusammen am weitesten von- dichter zusammen
einander entfernt einander entfernt

In Bortrichlorid erméglichen die drei Valenzelektronen des Bors die Bildung kova-
lenter Bindungen mit drei Chloratomen. Die Elektronenabstofiung erzwingt eine
regelméflige trigonale Anordnung, d.h., die drei Halogenatome befinden sich in
den Ecken eines gleichseitigen Dreiecks mit dem Boratom im Zentrum, sodass die
bindenden (und nicht bindenden) Elektronenpaare der jeweiligen Chloratome bei
einem Winkel von 120° maximalen Abstand voneinander haben. Auch von anderen
Borderivaten und analogen Verbindungen mit anderen Elementen in der gleichen
Gruppe des Periodensystems sind trigonale Strukturen zu erwarten.

Bei der Anwendung dieses Prinzips auf das Kohlenstoffatom wird deutlich, dass
Methan, CH,, tetraedrisch sein muss. Platziert man die vier Wasserstoffatome in
die Spitzen eines Tetraeders, wird die Elektronenabstofiung der zugehorigen bin-
denden Elektronenpaare minimiert.

Quadrat

w9

H

Tetraeder

Diese Methode zur Bestimmung der Molekiilgestalt durch Minimierung der Elek-
tronenabstoflung wird als VSEPR-Modell (VSEPR: valence-shell electron-pair re-
pulsion, Valenzschalen-Elektronenpaar-Abstofung) bezeichnet. Beachten Sie, dass
wir Molekiile wie BCl; oder CH, oft so zeichnen, als wiren sie eben und hétten
90°-Winkel. Diese Darstellung dient ausschliefllich dem einfacheren Zeichnen. Ver-
wechseln sie diese zweidimensionalen Zeichnungen nicht mit den wahren dreidi-
mensionalen Molekiilgeometrien (trigonal fiir BCl; und tetraedrisch fiir CH,).

Ubung 1.4 Zeigen Sie die Bindungspolarititen in H,O, SCO, SO, IBr, CH,,
CHCI;, CH,Cl, und CH;Cl, indem Sie die Ladungstrennung mit Dipolpfeilen
kennzeichnen. (Setzen Sie bei den letzten vier Beispielen das Kohlenstoffatom in
das Molekiilzentrum.) 4

Ubung 1.5 Ammoniak, :NH;, ist nicht trigonal, sondern pyramidal mit Bin-
dungswinkeln von 107.3°. Wasser, H2Q, ist nicht linear, sondern gebogen (104.5°).
Warum? (Hinweis: Beriicksichtigen Sie die Wirkung der nicht bindenden
Elektronenpaare.) 4

6) Das gilt nur in der Gasphase. Bei Raumtemperatur ist BeF, ein (in Kernreaktoren verwendeter) Feststoff,
der als komplexes Netzwerk aus miteinander verkniipften Be- und F-Atomen und nicht als eindeutig
lineare dreiatomige Struktur vorliegt.
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Wir fassen zusammen Es gibt zwei extreme Arten der Bindung, die ionische und
die kovalente. Bei beiden erfolgt der Energiegewinn aus Coulomb-Kréften und dem
Erreichen von Edelgaskonfigurationen. Die meisten Bindungen lassen sich besser
als zwischen diesen beiden Extremen liegend beschreiben: die polar kovalenten
(oder kovalent ionischen) Bindungen. Polaritit von Bindungen kann zu polaren
Molekiilen fithren. Das Ergebnis héngt von der Geometrie des Molekiils ab. Sie
wird auf einfache Weise dadurch bestimmt, dass die Anordnung von Bindungen
und nicht bindenden Elektronen die Elektronenabstofiung minimiert.

14  Elektronenpunktdarstellung von Bindungen:
Lewis-Formeln

Lewis-Formeln sind wichtig, um die Geometrie und die Polaritéit (damit auch die
Reaktivitdt) organischer Verbindungen vorherzusagen. Zu diesem Zweck werden
wir sie im Buch auch immer wieder heranziehen. In diesem Abschnitt geht es um
die Regeln, nach denen die Formeln korrekt geschrieben werden und wie die Va-
lenzelektronen berticksichtigt werden.

Zur Orientierung — Zeichnen von Lewis-Formeln
Das Zeichnen korrekter Lewis-Formeln ist einfach, wenn man die folgenden Regeln be-

folgt:

Regel 1
Zeichnen Sie das Molekdilgeriist. Nehmen wir als Beispiel Methan. Das Molekl weist vier
an ein zentrales Kohlenstoffatom gebundene Wasserstoffatome auf.

H

HCH HHCHH
H

richtig falsch

Regel 2

Ermitteln Sie die Anzahl verfiigbarer Valenzelektronen. Addieren Sie die Anzahl der Va-
lenzelektronen der beteiligten Atome. Bei geladenen Atomen (Anionen oder Kationen)
muss man aufpassen, denn die der Ladung entsprechende Anzahl von Elektronen muss
addiert oder subtrahiert werden.

CH, 4H 4 X 1 Elektron = 4 Elektronen HBr 1TH 1 % 1 Elektron = 1 Elektron
1C 1 X 4 Elektronen = 4 Elektronen 1Br 1 X 7 Elektronen = 7 Elektronen
Summe: 8 Elektronen Summe: 8 Elektronen
H,O0* 3H 3 x 1 Elektron = 3 Elektronen NH,™ 2H 2 X 1 Elektron = 2 Elektronen
10 1 X 6 Elektronen = 6 Elektronen TN 1 x 5 Elektronen = 5 Elektronen
Ladung  +1=-1 Elektron Ladung  —1=+1 Elektron
Summe: 8 Elektronen Summe: 8 Elektronen

Regel 3 (Oktettregel)
Verteilen Sie auf jede kovalente Bindung zwei Elektronen, sodass sich méglichst viele Atome
mit acht AuBenelektronen ergeben — mit Ausnahme von Wasserstoff, der zwei AulBenelek-
tronen bendtigt. Beachten Sie, dass Sie nur die nach Regel 2 bestimmte Anzahl von Elek-
tronen zur Verfligung haben! Elemente aus der rechten Halfte des Periodensystems der
Elemente tragen oft zusatzlich freie Elektronenpaare, die nicht an Bindungen beteiligt
sind.

Wir wollen als Beispiel Bromwasserstoff betrachten (siehe Schema). Durch das ge-
meinsame Elektronenpaar hat das Wasserstoffatom zwei Valenzelektronen (,Duett”),
das Bromatom hatacht Valenzelektronen (,Oktett”), denn es verfligt noch tiber drei freie

15



16 | 1 Struktur und Bindung organischer Molekiile

nichtbindendes oder
freies Elektronenpaar

@5y
L /{}

Oktett

(1)

Duett

Duett

Oktett

Wirklich?

In der Entwicklung seiner Ideen zur chemischen
Bindung hat Gilbert Lewis zunachst ,kubische
Atome” gezeichnet, in welchen die Elektronen
an den acht Ecken eines Wiirfels positioniert
waren:

Zeichnung kubischer Atome von G.N. Lewis,
1902. [Quelle: J.F. Kennedy Library, California
State University.]

Elektronenpaare. Demgegeniiber verschaffen die vier C—H-Bindungen im Methan den
Wasserstoffatomen je zwei Valenzelektronen, und gleichzeitig hat das Kohlenstoffatom
ein komplettes Oktett. Im Folgenden werden Beispiele fiir richtige und falsche Lewis-
Formeln gegeben.

richtige Lewis-Formel falsche Lewis-Formeln

H:Br: -H:Br:\(\ H::Br H:Br:
H-Atom: kein Oktett %
3 Elektronen H-Atom: falsche Anzahl

4 Elektronen von Elektronen

Es kommt vor, dass die Oktettregel allein durch die Bildung von Einfachbindungen nicht
erfullt werden kann. In solchen Fillen muss man priifen, ob man Doppelbindungen
(mit zwei gemeinsamen Elektronenpaaren) oder Dreifachbindungen (mit drei gemein-
samen Elektronenpaaren) formulieren kann. So hat beispielsweise das Stickstoffmole-
kil, N,, insgesamt zehn Valenzelektronen. Waren beide Stickstoffatome nur mit einer
Einfachbindung N—N verbunden, hatten sie beide nur Elektronensextette. Wenn man
eine Doppelbindung formuliert, hatte nur ein Stickstoffatom ein Oktett. Erst mit einer
Dreifachbindung haben beide Stickstoffatome Elektronenoktette. Die Gesamtzahl der
in einem Molekil bendtigten Bindungen, bei der jedes Atom ein Oktett (oder Duett)
erhdlt, [dsst sich mit einer einfachen Methode ermitteln: Zdhlen Sie zunéchst den ,Be-
stand” an verfligbaren Elektronen (Regel 2) und danach den gesamten ,Bedarf” an Elek-
tronen, d. h. zwei Elektronen fir jedes Wasserstoffatom und acht Elektronen fir jedes
andere Element. Subtrahieren Sie dann den ,Bestand” vom ,Bedarf” und dividieren Sie
durch zwei. Fiir das N,-Molekdil ist der Bedarf 16, der Bestand zehn Elektronen, damit ist
die Zahl der Bindungen drei.

Sextette Oktette
Sextett
Oktett \\ L\l
NN N:::N:
Einfachbindung Doppelbindung Dreifachbindung

Hier einige weitere Beispiele fiir Molekiile mit Doppel- und Dreifachbindungen:

richtige Lewis-Formeln

HOH
H H ;.
.C:C. H:C:::C:H .C.
H H H H
Ethen Ethin Formaldehyd
(Ethylen) (Acetylen)

In der Praxis hat sich das folgende Vorgehen bewahrt: Zunachst verbindet man alle an-
einander gebundenen Atome durch Einfachbindungen (d. h. gemeinsame Elektronen-
paare). Die verbleibenden Elektronen bilden freie Elektronenpaare, sodass die Anzahl
an Oktetten maximiert wird. Wenn dann immer noch Atome ohne vollstandiges Oktett
vorliegen, mussen freie Elektronenpaare in gemeinsame Elektronenpaare zweier Ato-
me - also Mehrfachbindungen - umgeandert werden, bis alle Atome Oktette aufweisen
(siehe Verstandnistibungen 1.7, 1.23 und 1.24).

Ubung 1.6 Zeichnen Sie die Lewis-Formeln der folgenden Molekiile: HI,
CH,;CH,CH;, CH;OH, HSSH, SiO, (OSiO), O,, CS, (SCS). A
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Regel 4

Weisen Sie die (formalen) Ladungen des Molekiils einzelnen Atomen zu. Jedes freie Elek-
tronenpaar steuert zur Zdhlung der Elektronen zwei Elektronen bei, jedes gemeinsame
Elektronenpaar eines. Wenn die so errechnete Elektronenzahl von der der Au3enelek-
tronen des freien Atoms abweicht, ist dieses Atom geladen. Die Ladung berechnet sich
folgendermafen:

formale Ladung = Anzahl der AuBenelektronen
9= des freien neutralen Atoms

Anzahl der nicht bindenden
- Elektronen in freien
Elektronenpaaren im Molekdil

Anzahl der bindenden
— 0.5 Elektronen in gemeinsamen
Elektronenpaaren im Molekdl

oder einfach

formale Ladung = Anzahl der Valenzelektronen
— Anzahl der Elektronen in freien Elektronenpaaren
— 0.5 X (Anzahl der bindenden Elektronen)

Der Grund fir die Bezeichnung formal ist, dass die Ladung in Molekilen nicht auf ei-
nem Atom lokalisiert, sondern in unterschiedlichem Umfang auf seine Umgebung ver-
teiltist.

Welches Atom im Hydronium-lon tragt z. B. die positive Ladung? Jedes Wasserstoff-
atom hat eine Elektronenzahl von eins aus dem bindenden, gemeinsamen Elektronen-
paar mit dem Sauerstoffatom. Da dies der Elektronenzahl im freien, nicht gebundenen
Wasserstoffatom entspricht, ist die (formale) Ladung eines jeden der Wasserstoffatome
null. Die Elektronenzahl des Sauerstoffatoms im Hydronium-lon betragt

2 (fur das freie Elektronenpaar) + 3 (die Halfte von sechs bindenden Elektronen) = 5.

Das ist ein Elektron weniger gegentiber dem freien Sauerstoffatom, das sechs Valenz-
elektronen hat. Demnach betrégt die Ladung des Sauerstoffatoms im Hydronium-lon
+1. Daher wird die positive Ladung dem Sauerstoffatom zugeordnet.

Ein anderes Beispiel ist das Nitrosyl-Kation, NO*: Ein freies Elektronenpaar ist am Stick-
stoffatom lokalisiert, die beiden Atome werden durch eine Dreifachbindung zusam-
mengehalten. Damit ergibt sich fiir das Stickstoffatom eine Elektronenzahl von fiinf, was
der Zahl der Valenzelektronen des freien Atoms entspricht. Daher tragt das Stickstoff-
atom keine Ladung. Auch fir das Sauerstoffatom ergibt sich eine Elektronenzahl von
funf. Da Sauerstoff als freies Atom jedoch sechs Valenzelektronen aufweist, um neutral
zu sein, ist das Sauerstoffatom im NO* einfach positiv (+1) geladen. Hier noch weitere
Beispiele:

+H
H o, . H H. Q
‘C:u:C:H H:C:H H:N:H H:C:S: ¢
H H H H H 'H
Ethenyl-Kation Methyl- Ammonium- Methanthiolat- protonierter
(Vinyl-Kation) Anion Ion Ion Formaldehyd

Manchmal fuhrt die Anwendung der Oktettregel sogar in neutralen Molekiilen zu La-
dungen an einzelnen Atomen; man nennt derartige Lewis-Formeln ladungsgetrennt.
Bei Kohlenmonoxid (CO) und einigen Molekilen mit Stickstoff-Sauerstoff-Bindungen,
beispielsweise Salpetersaure (HNO;), kommt es zu einer solchen Ladungsstreuung.

5 Elektronen

.
H:0:H
H

Hydronium-Ion

5 Elektronen

o

‘N::: O
Nitrosyl-Kation

ladungsgetrennte
Lewis-Formel

5 Elektronen an jeder Seite

L

Kohlenmonoxid

4 Elektronen

H:é:N:+
0

Salpetersiure

; O 6 Elektronen
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Die Oktettregel wird nicht immer befolgt

Die Oktettregel gilt streng fiir die Elemente der zweiten Periode des Periodensys-
tems der Elemente, sofern insgesamt eine ausreichende Zahl von Valenzelektronen
vorhanden ist. Daher sind drei Ausnahmen in Betracht zu ziehen:

Ausnahme 1 Thnen wird nicht entgangen sein, dass die Formeln, die als ,richtige”
Lewis-Formeln eingestuft wurden, immer eine gerade Anzahl von Elektronen ent-
hielten: Alle Elektronen befanden sich entweder in freien Elektronenpaaren oder
in gemeinsamen bindenden Elektronenpaaren. Das ist in Molekiilen mit einer un-
geraden Elektronenzahl nicht moglich, beispielsweise im Stickstoffmonoxid (NO)
oder im neutralen Methyl (Methylradikal -CHj, s. Abschn. 3.1).

ungepaartes Elektronen-
Elektron liicke
PIERES , MO H
:N::O H:C:H H:Be:H ‘B°
H H
Stickstoffmonoxid = Methylradikal Berylliumhydrid Boran

Ausnahme 2 Einige Verbindungen sogenannter ,frither” Elemente der zweiten Pe-
riode, d.h., die Elemente in der linken Hilfte des Periodensystems wie BeH, oder
BH,, haben zu wenig Valenzelektronen, um der Oktettregel zu gentigen.
Verbindungen, die unter die Ausnahmen 1 und 2 fallen, zeigen als Konsequenz
der fehlenden Oktettkonfiguration ein besonderes Verhalten: Sie sind besonders
reaktiv und reagieren meist zu Verbindungen, die die Oktettregel erfiillen. So di-
merisiert das Methylradikal -CH; spontan zu Ethan, H;C—CHj, und BH; reagiert
mit dem Hydrid-Ion H™ unter Bildung von Tetrahydridoborat, BH,~ (Boranat).

H:g- + -.C;:H e HZQZQ!H
H H HH
Ethan
H, .H H
“B* +:H — H:B'H
H H
Boranat

Ausnahme 3 Die vorstehenden Ausnahmen zeigen, dass es Molekiile gibt, in wel-
chen Atome weniger als acht Elektronen in ihrer Umgebung haben (oder im Falle
des Wasserstoffs weniger als zwei, wie in H*), jedoch konnen wir fiir Elemente der
zweiten Periode das Oktett nicht tiberschreiten. Jenseits der zweiten Periode des
Periodensystems der Elemente gilt das Lewis-Modell jedoch nicht streng: Diese
Elemente konnen durchaus mehr als acht Valenzelektronen aufweisen. Man spricht
hier von einer Oktetterweiterung. Phosphor und Schwefel, die h6heren Homolo-
gen des Stickstoffs bzw. des Sauerstoffs, konnen nicht nur drei- bzw. zweiwertig mit
entsprechenden Oktett-Lewis-Formeln auftreten, sondern sie konnen auch unter
Oktetterweiterung hoherwertige Verbindungen wie die bekannten Phosphor- und
Schwefelsduren bilden. Hier einige Beispiele von Verbindungen mit Oktett und mit
Oktetterweiterung:

‘o .0
:Cl:P:Cl: H:O0:P:0O:H H:S:H H:0:S:0:H
: Cl‘\\ Oktett ‘0 \(\ 10 Elektronen \\ Oktett :O: '\ 12 Elektronen
H
Phosphor- Phosphor- Schwefel- Schwefel-
trichlorid sdure wasserstoff sdure
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Eine Erklarung dieser Oktetterweiterung ist mithilfe einer quantenmechanischen
Beschreibung des Atombaus moglich (Abschn. 1.6). Man kann dennoch oft bei
solchen Verbindungen dipolare Formeln zeichnen, die der Oktettregel folgen
(s. Abschn. 1.5). In der Tat zeigen strukturelle Daten und theoretische Berechnun-
gen, dass diese Formeln in unterschiedlichem Ausmaf} zum Gesamtbild solcher
Molekiile beitragen.

2+
:0: 0/
H OPO H H:Q:g:Q:H
:Q: O:
H

Kovalente Bindungen werden als gerade Linien gezeichnet

Kovalente Bindungen lassen sich einfacher darstellen, indem die aneinander gebun-
denen Atome durch gerade Striche verbunden werden. Einfachbindungen werden
durch einen Strich, Doppelbindungen durch zwei und Dreifachbindungen durch
drei gerade Striche zwischen den Atomen symbolisiert. Freie Elektronenpaare stellt
man als Punkte dar oder lésst sie einfach weg. Diese Darstellung wurde zuerst von
dem deutschen Chemiker August Kekulé”) vorgeschlagen, lange bevor man die
Elektronen entdeckte; Formeln dieses Typs werden daher bisweilen als Kekulé-
Formeln bezeichnet.

Gerade Linien als kovalente Bindungen

H H H H +~ H
| \ +/ o
H—C—H :N=N: c—C H—O I
\ H/ \H ) \H _C
H H H
Methan Stickstoff Ethen Hydronium- protonierter
Ion Formaldehyd

Verstandnisiibung 1.7 Arbeiten mit den Konzepten: Das Zeichnen von Lewis-
Formeln

Zeichnen Sie die Lewis-Formeln von HCIO, (HOCIO), und weisen Sie den Atomen
eventuelle Ladungen zu.

Strategie
Zum Losen einer solchen Aufgabe folgt man am besten schrittweise den in diesem
Abschnitt gegebenen Regeln fiir das Zeichnen von Lewis-Formeln.

Losung

Regel 1 Das Molekiilgeriist ist als nicht verzweigt angegeben.
Regel 2 Bestimmen Sie die Anzahl der Valenzelektronen:
H=1, 20=12, Cl=7, Summe=20

Regel 3 Wie viele Bindungen (gemeinsame Elektronenpaare) brauchen wir? Es
sind 20 Elektronen vorhanden; der Bedarf an Elektronen betragt 2 fir H und
3 x 8 = 24 fur die anderen drei Atome, insgesamt 26 Elektronen. Wir benétigen
daher (26 — 20)/2 = 3 Bindungen.

7) Professor F. August Kekulé von Stradonitz (1829-1896), Universitidt Bonn (Deutschland).
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Um alle Valenzelektronen entsprechend der Oktettregel zu verteilen, verkniipfen
wir zuerst alle Atome durch Zweielektronenbindungen, H:O:Cl: O, wofiir sechs
Elektronen verbraucht werden. Danach verteilen wir die iibrigen 14 Elektronen so,
dass alle Nichtwasserstoffatome Oktette erhalten, wobei wir (willkiirlich) bei dem
linken Sauerstoffatom beginnen. Hierfiir werden nacheinander vier, vier und sechs
Elektronen benétigt, wobei Oktettstrukturen resultieren, ohne dass weitere Elek-
tronen geteilt werden miissen:

]—[OC]O

Regel 4 Wir bestimmen eventuell vorhandene formale Ladungen, indem wir mog-
liche Unterschiede zwischen der ,effektiven” Valenzelektronenzahl um jedes Atom
in dem von uns ermittelten Molekiil und der Zahl seiner Auf8enelektronen im iso-
lierten Atom feststellen. Fiir H in HOCIO ist die Valenzelektronenzahl eins, also
die gleiche wie im H-Atom, damit ist es im Molekiil neutral. Fiir das benachbar-
te Sauerstoffatom sind die beiden Werte mit sechs ebenfalls gleich. Fiir CI betragt
die effektive Elektronenzahl sechs, aber das neutrale Atom benétigt sieben. Dem-
nach trigt Cl eine positive Ladung. Fiir das endstdndige O-Atom betragen die Elek-
tronenzahlen sieben (im Molekiil) und sechs (im neutralen Atom), sodass es eine
negative Ladung erhélt. Das Endergebnis ist somit

HOC]O 4

Ubung 1.8 Versuchen Sie es selbst

Zeichnen Sie Lewis-Formeln der folgenden Molekiile einschliefllich der Ladun-
gen, die einzelne Atome tragen (die Reihenfolge der Verkniipfung ist in Klammern
angegeben, wenn sie aus der iiblichen Schreibweise nicht eindeutig hervorgeht):
SO, F,0 (FOF), BE;NH; (F;BNH;), CH,OH,* (H,COH, "), Cl,C=0, CN-, C,*.
(Achtung: Um Lewis-Formeln richtig zeichnen zu kénnen, miissen Sie unbedingt
wissen, wie viele Valenzelektronen zu jedem Atom gehoren. Wenn Sie diese Zahl
nicht kennen, schlagen Sie sie nach, bevor Sie anfangen. Ist die Struktur geladen,
dann miissen Sie die Gesamtzahl der Valenzelektronen entsprechend anpassen. So
muss eine Verbindung mit der Ladung —1 ein Elektron mehr haben als die Summe
aller Valenzelektronen der beteiligten Atome.) 4

Wir fassen zusammen In Lewis-Formeln werden Bindungen durch Elektronen-
punkte oder gerade Striche dargestellt. Wenn moglich, werden sie so gezeichnet,
dass Wasserstoff ein Elektronenduett und andere Atome ein Elektronenoktett er-
halten. Jedem Atom wird durch Bestimmung seiner Elektronenzahl eine Ladung
zugewiesen.

1.5 Resonanzformeln

Als Néchstes wollen wir eine Gruppe von Molekiilen betrachten, die sich nicht nur
durch eine einzige, sondern durch mehrere richtige Lewis-Formeln beschreiben
lassen.

Das Carbonat-lon lasst sich durch mehrere richtige
Lewis-Formeln beschreiben

Lassen Sie uns das Carbonat-Ion betrachten. Entsprechend unseren Regeln kon-
nen wir eine Lewis-Formel (A) zeichnen, in der jedes Atom ein Elektronenoktett
besitzt. In dieser Formel befinden sich die beiden negativen Ladungen auf den bei-
den unteren Sauerstoffatomen. Das dritte Sauerstoffatom an der Spitze ist neutral
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und durch eine Doppelbindung an das zentrale Kohlenstoffatom gebunden. Aber
warum haben wir gerade die beiden unteren Sauerstoffatome als Ladungstrager
ausgewahlt? Dafiir gibt es iiberhaupt keinen Grund, diese Entscheidung ist vollig
willkdrlich. Formeln (B) oder (C) sind zur Beschreibung des Carbonat-Ions ebenso
geeignet. Alle drei Lewis-Formeln sind dquivalent, man bezeichnet sie als Reso-
nanzformeln oder als mesomere Grenzformeln.

Resonanzformeln des Carbonat-Ions

Eckige Klammern, ,,[ ] und Pfeile CO: ek :0: Rote Pfeile /¥ beschreiben
mit zwei Spitzen, ,<—>“, werden H ‘ die Bewegung von Elektronenpaaren,

<> ‘
benutzt, um Resonanzformeln anzuzeigen | _ O /C\‘/O-? _ _ _-C/)\/Cko O /C\O-, _ | das ,,Elektronenschieben*

A B C

Die einzelnen Resonanzformeln sind durch Pfeile mit zwei Spitzen verbunden und

werden als Gruppe in eckige Klammern gesetzt. Charakteristisch fiir diese Formeln

ist, dass sie nur durch Elektronenpaarbewegungen (mit roten Pfeilen angedeutet)

ineinander tiberfithrbar sind, wiahrend die Positionen der Atome im Molekil un-

verindert bleiben. Beachten Sie, dass wir bei der Uberfiihrung von (A) in (B) und P

danach in (C) jeweils zwei Elektronenpaare verschieben miissen. Solche Elektro- £

nenverschiebungen lassen sich durch gebogene Pfeile darstellen, eine Methode, die %

informell als , Elektronenschieben” bezeichnet wird. A‘ 25
Die Verwendung von gebogenen Pfeilen zur Darstellung von Elektronenpaarbe- k-

wegungen ist ein niitzliches Verfahren, das uns vor dem haufig gemachten Fehler /

bewahrt, beim Zeichnen von Resonanzformeln die Gesamtzahl der Elektronen zu
verdndern. Es dient auflerdem dazu, die Spur der Elektronen bei der Formulierung
von Mechanismen zu verfolgen (Abschn. 2.2 und 6.3). Carbonat-lon

Wie sieht nun die wahre Struktur des Carbonat-lons aus?

Liegen im Carbonat-Ion nun tatsdchlich ein nicht geladenes Sauerstoffatom, das
an das Kohlenstoffatom durch eine Doppelbindung gebunden ist, und zwei negativ
geladene Sauerstoffatome — jedes durch eine Einfachbindung gebunden — vor, wie
es die Lewis-Formel suggeriert? Oder, um es anders auszudriicken, sind (A), (B)
und (C) im Gleichgewicht befindliche Isomere? Die Antwort ist nein. Wenn das
wahr wire, wiirden die Kohlenstoff-Sauerstoff-Bindungen unterschiedliche Lan-
gen aufweisen, da Doppelbindungen normalerweise kiirzer sind als Einfachbin-
dungen. Aber das Carbonat-Ion ist vollstandig symmetrisch gebaut und enthalt ein
trigonales zentrales Kohlenstoffatom. Alle C—O-Bindungen haben dieselbe Lange,
die zwischen der einer Doppel- und der einer Einfachbindung liegt. Die negati-
ve Ladung verteilt sich gleichméaflig iiber alle drei Sauerstoffatome, sie ist deloka-
lisiert, was mit der Tendenz von Elektronen, sich moglichst weit zu verteilen, in
Einklang steht (Abschn. 1.2). Mit anderen Worten: Keine der Lewis-Formeln allein
stellt eine ausreichende Beschreibung des Molekiils dar. Vielmehr wird die wahre
Struktur durch die Formeln (A), (B) und (C) umschrieben. Das daraus resultierende
Bild bezeichnet man als Resonanzhybrid. Da (A), (B) und (C) dquivalent sind (d. h.,
jede Formel besteht aus gleich vielen Atomen, Bindungen und Elektronenpaaren),
tragen sie in gleichem Umfang zur wahren Struktur des Molekiils bei, aber keine
von ihnen allein beschreibt sie genau.

Die Delokalisation durch Resonanz verringert die Coulomb-AbstofSung und hat
daher stabilisierende Wirkung: Das Carbonat-Ion ist wesentlich stabiler als fiir ein
zweifach negativ geladenes organisches Molekiil zu erwarten wére.
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Das Carbonat-Ion als
Resonanzhybrid mit
gepunkteten Linien

Acetat-Ion

>

2-Propenyl-Anion

2-Propenyl-Kation

H ﬁ .
H C H
nol ol
Kohlensdure
: ? :
C H
~“or

H,C

Essigsdure

Das Wort Resonanz konnte bei Ihnen den Eindruck erwecken, dass das Molekiil
zwischen den Resonanzformeln hin und her vibriert oder oszilliert. Dies ist aber
nicht richtig. Das Molekiil hat nie die Gestalt einer der Resonanzformeln, es hat
nur eine Struktur, den Resonanzhybrid. Im Gegensatz zu Verbindungen in norma-
len chemischen Gleichgewichten haben Resonanzformeln keine reale Bedeutung,
obwohl jede ihren Beitrag zur wahren Beschreibung leistet. Dies ist der Grund fiir
die spezielle Konvention zur Benutzung von Pfeilen mit zwei Spitzen und eckigen
Klammern. Die trigonale Struktur des Carbonat-Ions ergibt sich klar aus der Dar-
stellung des elektrostatischen Potenzials (siehe Schema).

Die Carbonatstruktur ldsst sich auch mithilfe anderer Konventionen beschrei-
ben. So kann man die Kohlenstoff-Sauerstoft-Doppelbindung auch als Kombina-
tion einer durchgezogenen und einer gestrichelten Linie darstellen. Das 2-Zei-
chen zeigt an, dass eine Teilladung (3 einer negativen Ladung) auf jedem der
Sauerstoffatome angesiedelt ist (sieche Schema). Die Aquivalenz aller drei Koh-
lenstoff-Sauerstoff-Bindungen und aller drei Sauerstoffatome wird so deutlich.
Weitere Beispiele fiir Resonanzhybride aus Oktett-Lewis-Formeln sind das Acetat-
und das 2-Propenyl-Anion (Allyl-Anion).

H {-O. H o H o~
A | /7 | .
H—C—C ) <— H—C—C oder H—C—C:.
Nz \. L
H O H -O H O
Acetat-Ion
H H H H H H
A/ N/ o/
/Czc\ «—> /C—C\\ oder C—C
H  C-H H CH TR Gt
/ / /
H H H

2-Propenyl-Anion (Allyl-Anion)

Auch Molekiile ohne Elektronenoktett konnen durch Resonanzformeln beschrie-
ben werden. Beispielsweise ist das 2-Propenyl-Kation (Allyl-Kation) resonanzsta-
bilisiert.

Sextett
H H H H H H
\ / \+ § / ot/
Cc=—C «—> c—C oder C—C
/A /o N\ /o N\t
H C—H H C—H H C—H
;7/ / /
Sextett H H H

2-Propenyl-Kation (Allyl-Kation)

Fiir das Zeichnen von Resonanzformeln sei noch einmal darauf hingewiesen, dass
(1) das Verschieben eines Elektronenpaars von einem Atom zu einem anderen mit
einer Bewegung von Ladung verbunden ist, wobei das Atom am Beginn des Pfeils
eine positive und das am Ende des Pfeils eine negative Ladung erhilt; (2) die rela-
tiven Positionen aller Atome unverindert bleiben, es werden nur Elektronen ver-
schoben; (3) dquivalente Resonanzformeln in gleichem Umfang zum Resonanzhy-
brid beitragen; (4) zwischen die einzelnen Formeln zweikopfige Pfeile gezeichnet
werden (<), und dass das Elektronenoktett fiir Elemente der zweiten Periode nie
iberschritten wird.

Das Erkennen und Formulieren von Resonanzformeln ist wichtig fiir die Vor-
hersage der Reaktivitit. Beispielsweise kann die Reaktion von Carbonat mit Séure
zu Kohlenséure, H,COj; (die in Wirklichkeit im Gleichgewicht mit CO, und H,O
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steht), an zwei beliebigen der drei Sauerstoffatome stattfinden. Auf dhnliche Weise
wird das Acetat-Ion an jedem Sauerstoffatom unter Bildung von Essigsdure (sie-
he Schema) protoniert. Analog kann die Protonierung des 2-Propenyl-Anions zu
Propen an jeder Endposition erfolgen, und das zugehoérige Kation reagiert mit Hy-
droxid an jeder Endposition zum entsprechenden Alkohol.

[ H /H H /H H /H H /H
>CC\ «—> >6C\\ + H —> >CC\ Glslt d';s . /\CC\\
-~ eiche
C—H C—H _C—H ; C—H
H y H y H H | wie H /
L H H i H
Propen
[ H /H H /H ] H /H HO /H
‘o=c — fHO —  o—=C ist das /\c—c
/ \+ H / \ H / \C Gleiche H™ | \\C .
H - H - H L= i -
/ / | wie H /
L H H i H H

2-Propen-1-ol

Ubung 1.9

(a) Betrachten Sie die Molekiile (A) bis (D). Fiihrt die durch die Pfeile beschriebene
Elektronenverschiebung zu einer sinnvollen Resonanzformel? Falls ja, zeichnen
Sie sie, und erkliren Sie Ihre Antwort.

H H
H £1 H c‘w H H. (O, H c‘ H
.- . . S
~o %6 3R S~ NEAINES
/ N\ * | | / N\ | |
H H H H H H H H
A B C D

(b) Zeichnen Sie zwei Resonanzformeln fiir das Nitrit-Ion, NO, ™. Was lésst sich
tiber die Geometrie des Molekiils sagen (linear oder gewinkelt)? (Hinweis: Be-
riicksichtigen Sie die Wirkung der Elektronenabstoflung durch das freie Elek-
tronenpaar am Stickstoffatom.)

(c) Die Moglichkeit einer Erweiterung der Valenzschale erhoht die Anzahl der
moglichen Resonanzformeln, und oft fillt es schwer zu entscheiden, welche
»die beste” ist. Ein Kriterium hierfiir ist, ob die Lewis-Formel Bindungslédngen
und Bindungswinkel mit hinreichender Genauigkeit vorhersagt. Zeichnen Sie
Oktett-Lewis- und valenzschalenerweiterte Resonanzformeln fiir SO, (OSO).
Geben Sie unter Beriicksichtigung der Lewis-Formel fiir SO (Ubung 1.8),
dessen experimentell bestimmte Bindungslinge 148 pm betréigt, sowie des
gemessenen S—O-Abstands von 143 pm in SO, an, welche der verschiedenen
Formeln Sie fiir ,,die beste” halten. 4

Nicht alle Resonanzformeln sind dquivalent

Alle oben beschriebenen Molekiile haben dquivalente Resonanzformeln. Viele Mo-
lekiile werden jedoch durch Resonanzformeln beschrieben, die nicht dquivalent
sind. Ein Beispiel hierfir ist das Enolat-Ion. Die beiden Resonanzformeln unter-
scheiden sich durch die Positionen der Doppelbindung und der Ladung.
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Enolat-Ion
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Die beiden nichtiquivalenten Resonanzformeln des Enolat-Ions
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Beide Formeln tragen zwar zur wahren Struktur des Ions bei, wir werden aber se-
hen, dass die eine einen grofieren Beitrag leistet als die andere. Aber welche? Wir
erweitern unsere Betrachtung von nicht dquivalenten Resonanzformeln und be-
riicksichtigen auch solche, die Atome ohne Elektronenoktette enthalten, sodass die
Frage allgemeiner wird.

&

C
v H o H

[Oktett <—> Nichtoktett]-Resonanzformeln
Sextett 12 Elektronen

108 :0:
Sloe . L2
HO— S —OH «— HO—S“~OH

I
SR Gt ‘5‘*..
C?Q:_ :0:

Schwefelsdure

N .

Formaldehyd

Eine derartige Erweiterung erfordert, dass wir unsere Begriffe ,wahrer” und ,fal-
scher” Strukturformeln weiter fassen und alle denkbaren Resonanzformeln als Bei-
trdge zur zutreffenden Beschreibung eines Molekiils miteinbeziehen. Die eigentli-
che Aufgabe besteht nun darin zu erkennen, welche Resonanzformel die wichtigste
ist, d. h. den grofiten Anteil an der wahren Struktur des Molekiils hat. Dieses Pro-
blem kénnen wir durch Beachtung einiger Regeln losen.

Zur Orientierung - Zeichnen von Resonanzformeln

Regel 1

Resonanzformeln mit der gré8tmdglichen Anzahl von Elektronenoktetten sind am wich-
tigsten. Im Enolat-lon sind alle Atome in beiden moglichen Resonanzformeln von ei-
nem Oktett von Elektronen umgeben. Betrachten wir jedoch die Resonanzformeln des
Nitrosyl-Kations, NO*: In der Formel mit der positiven Ladung am Sauerstoffatom haben
beide Atome ein Elektronenoktett, wahrend in derjenigen mit der positiven Ladung am
Stickstoffatom nur das Sauerstoffatom ein Oktett erhalt. Wegen der Oktettregel tragt
die zweite Formel weniger zum Hybrid bei. Daher ist die N—O-Bindung eher eine Drei-
fach- als eine Doppelbindung, und die positive Ladung befindet sich mehr am Sauer-
stoff- als am Stickstoffatom. Auf dhnliche Weise fiihrt die dipolare Resonanzformel von
Formaldehyd (s. oben) zu einem Elektronensextett um das Kohlenstoffatom, wodurch
ihr Beitrag kleiner ist. Aufgrund der bei Elementen der dritten Periode moglichen Va-
lenzschalenerweiterung (Abschn. 1.4) ist die nicht ladungsgetrennte Darstellung von
Schwefelsaure mit zwolf Elektronen um das Schwefelatom eine plausible Resonanzfor-
mel, allerdings ist die dipolare Oktettstruktur besser.

Regel 2

Ladungen sollten bevorzugt an Atomen mit passender Elektronegativitdt lokalisiert sein.
Wir betrachten wieder das Enolat-lon. Welche Resonanzformel leistet den Hauptbei-
trag? Gemal3 Regel 2 ist es die erste, in der sich die negative Ladung am elektronegati-
veren Sauerstoffatom befindet. Diese Erwartung wird tatsachlich durch die Darstellung
des elektrostatischen Potenzials bestatigt.

Wenn Sie nun wieder NO* betrachten, konnte Regel 2 verwirrend erscheinen. In der
Resonanzformel mit dem Hauptbeitrag zu NO* befindet sich die positive Ladung am
elektronegativeren Sauerstoffatom. In Fallen wie diesem hat die Oktettregel Vorrang vor
dem Elektronegativitdtskriterium, d. h., Regel 1 gilt vor Regel 2.



Regel 3

Resonanzformeln mit geringerer Ladungstrennung sind gegeniiber solchen mit gré8erer
Ladungstrennung bevorzugt. Diese Regel ergibt sich aus dem Coulomb-Gesetz. Das Tren-
nen von Ladungen erfordert Energie, daher sind neutrale Resonanzformeln gegeniiber
dipolaren beguinstigt. Ein Beispiel dafiir ist die nachstehend gezeigte Ameisensaure. Der
Einfluss der dipolaren Resonanzformel mit dem geringeren Beitrag istjedoch in der Dar-
stellung des elektrostatischen Potenzials (siehe Schema) ersichtlich: Das Sauerstoffatom
der Carbonylgruppe hat eine héhere Elektronendichte als das Sauerstoffatom der Hy-
droxygruppe.

Zﬁ: :(‘):7
CY¥) H <— C.+ H

groflerer Beitrag kleinerer Beitrag

Ameisensidure

In einigen Fallen erfordert das Zeichnen von Oktett-Lewis-Formeln eine Ladungstren-
nung, d. h., Regel 1 hat Vorrang vor Regel 3. Ein Beispiel dafir ist Kohlenmonoxid. Wei-
tere Beispiele sind Phosphor- und Schwefelsaure, auch wenn die Erweiterung der Va-
lenzschale die Formulierung erweiterter Oktettstrukturen erlaubt (s. auch Abschn. 1.4
und Regel 1).

Wenn es mehrere ladungsgetrennte Resonanzformeln gibt, die der Oktettregel ge-
nligen, dann ist diejenige die glinstigste, in der die Ladungsverteilung am besten zu
den relativen Elektronegativitaten der beteiligten Atome passt (Regel 2). Beispielsweise
istin Diazomethan das Stickstoffatom elektronegativer als das Kohlenstoffatom, sodass
die Wahl zwischen den beiden Resonanzbeitrdgen eindeutig st (s. auch die Darstellung
der elektrostatischen Potenziale).

stirker elektronegativ
H é H /

\[\ + - \oo/ +

/C:N:NZ «—> /C*NEN!

H b

grofierer Beitrag

weniger elektronegativ

H

kleinerer Beitrag

Diazomethan

Verstandnisiibung 1.10 Arbeiten mit den Konzepten: Das Zeichnen von Resonanz-
formeln

Zeichnen Sie zwei Resonanzformeln fiir Nitrosylchlorid, ONCI, die nur Oktette
enthalten. Welche ist die bessere?

Strategie

Zum Aufstellen einer Oktettformel folgen wir den Regeln in Abschn. 1.4 fiir das
Zeichnen von Lewis-Formeln. Danach kénnen wir die Methoden und Regeln aus
diesem Abschnitt anwenden, um die Resonanzformeln zu erhalten und ihre relati-
ven Beitrage zu beurteilen.

Losung
Regel 1

Das Molekiilgeriist liegt vor wie angegeben.

Regel 2
Bestimmen Sie die Anzahl der Valenzelektronen:

N=5, O=6, Cl=7, Summe=18
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Regel 3

Wie viele Bindungen (gemeinsame Elektronenpaare) brauchen wir? Es sind 18 Elek-
tronen vorhanden, der Elektronenbedarf betrégt 3 x 8 = 24 Elektronen fiir die drei
Atome. Wir brauchen also (24 — 18)/2 = 3 Bindungen. Da es nur drei Atome gibt,
muss eine Doppelbindung vorliegen.

Um alle Valenzelektronen entsprechend der Oktettregel zu verteilen, verkniip-
fen wir zuerst alle Atome durch Zweielektronenbindungen, O:N:Cl, wofiir vier
Elektronen verbraucht werden. Danach verwenden wir zwei Elektronen fiir eine
Doppelbindung, die wir willkiirlich im linken Teil hinzuftigen, sodass wir O::N:Cl
erhalten. Anschliefiend verteilen wir die tibrigen zwo6lf Elektronen, um alle Atome
mit Oktetten zu versehen, wobei wir (wieder willkiirlich) links beim Sauerstoffatom
beginnen. Dieses Vorgehen erfordert nacheinander vier, zwei, und sechs Elektro-
nen und fithrt zu der Oktettformel Q::N:Cl:, die wir mit (A) bezeichnen.

Regel 4

Wir bestimmen eventuell vorhandene formale Ladungen, indem wir mégliche Un-
terschiede zwischen der ,effektiven Zahl der Valenzelektronen um jedes Atom
in (A) und der Zahl seiner Auf3enelektronen im entsprechenden isolierten Atom
feststellen. Fiir O ergeben die beiden freien Elektronenpaare und die Doppelbin-
dung eine Valenzelektronenzahl von sechs, wie in einem O-Atom; bei N betragt
die Zahl funf und bei Cl sieben, wieder wie bei den entsprechenden neutralen Ato-
men. Demzufolge hat (A) keine formale Ladung.

Nun koénnen wir die Resonanzformeln von (A) formulieren, indem wir Elektro-
nenpaare verschieben. Sie sollten dies fiir alle Elektronen versuchen, werden aber
bald feststellen, dass nur eine Art der Elektronenbewegung eine Formel liefert, die
nur Oktette aufweist, ndmlich die links gezeigte, die zu (B) fithrt:

H H H H
@ NQI «—> 70 i\'I::(Tj.l: zum Vergleich: \@: CJEZ/’ —> ’\a:C:: C/
H/ \H H/ H
Nitrosylchlorid 2-Propenyl-Anion (Allyl-Anion)

Diese Bewegung édhnelt der im 2-Propenyl-Anion bzw. Allyl-Anion (oben rechts
gezeigt) und in vergleichbaren allylischen Resonanzsystemen, die in diesem Ab-
schnitt beschrieben sind. Da wir von einer ladungsneutralen Formel ausgegangen
sind, erzeugt die Elektronenbewegung zu ihren Resonanzformeln Ladungen: eine
positive am Ausgangspunkt der Elektronenbewegung und eine negative an ihrem
Ende.

Welche der beiden Resonanzformeln von ONCI ist besser? Die Uberpriifung
der drei Regeln in diesem Abschnitt verhilft uns zu der Antwort: Regel 3 besagt,
dass weniger Ladungstrennung besser ist als mehr Ladungstrennung. Demzufolge
beschreibt das ladungsneutrale (A) Nitrosylchlorid besser als das ladungsge-
trennte (B). A

Ubung 1.11 Versuchen Sie es selbst

Zeichnen Sie die Resonanzformeln der folgenden Molekiile. Geben Sie, sofern
moglich, in jedem Fall die Formel mit der grofieren Beteiligung am Resonanzhy-
brid an.

+
H 2—
N i
(a) CNO™ (b)) NO™ (¢)|H C H (d)|H C H
7/ N\ |
H H H

A
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In welchem Umfang ermoglicht die Bestimmung der wichtigsten Resonanzformel
eine Vorhersage der Reaktivitdt? Die Antwort ist nicht leicht, denn sie hdangt von
dem Reagens, der Stabilitdt des Produkts und anderen Faktoren ab. So werden wir
erfahren, dass das Enolat-Ion mit positiv geladenen (oder polarisierten) Verbin-
dungen entweder am Sauerstoff- oder am Kohlenstoffatom reagiert (Abschn. 18.1),
obwohl, wie bereits gezeigt wurde, das Sauerstoffatom den grofieren Anteil der
negativen Ladung trédgt. Ein weiteres wichtiges Beispiel sind die Carbonylverbin-
dungen: Auch wenn die nicht ladungsgetrennte Form iiberwiegt, ist der schon fiir
Formaldehyd gezeigte, kleinere dipolare Beitrag die Ursache fiir die Reaktivitat der
Kohlenstoff-Sauerstoff-Doppelbindung: Elektronenreiche Spezies greifen das Koh-
lenstoffatom an, elektronenarme das Sauerstoffatom (Kap. 17).

Wir fassen zusammen Es gibt Molekiile, die sich durch eine einzige Lewis-Formel
nicht hinreichend beschreiben lassen, sondern als Hybride mehrerer Resonanzfor-
meln dargestellt werden miissen. Um die Formel mit der gréfiten Beteiligung am
Resonanzhybrid zu finden, priift man zunichst, ob die Oktettregel erfiillt ist, da-
nach, ob die Ladungstrennung moglichst klein ist und schliefllich, ob die elektrone-
gativeren Atome so viel negative und so wenig positive Ladung wie méglich tragen.

1.6 Atomorbitale: Eine quantenmechanische
Beschreibung der Elektronenhiille um den
Atomkern

Bisher haben wir Bindungen in Form von Elektronenpaaren betrachtet, die um die
beteiligten Atome so angeordnet sind, dass moglichst Edelgaskonfigurationen (z. B.
Lewis-Oktette) erreicht und die ElektronenabstofSung minimiert wird. Dieser An-
satz dient der Beschreibung und Vorhersage in Bezug auf die Anzahl und die Loka-
lisierung von Elektronen in Molekiilen. Er kann aber einige einfache Fragen nicht
beantworten, die Sie sich bei der Bearbeitung des Stoffs vielleicht selbst gestellt
haben. Warum, beispielsweise, sind manche Lewis-Formeln ,falsch” oder schlief3-
lich, warum sind Edelgase relativ stabil? Warum sind manche Bindungen starker
als andere, und wie konnen wir das erkennen? Was ist so gut an der Zweielek-
tronenbindung, und wie sehen Mehrfachbindungen aus? Um darauf einige Ant-
worten zu erhalten, miissen wir zunachst mehr dariiber wissen, wie die Elektronen
raumlich und energetisch um den Kern verteilt sind. Die hier vorgestellte verein-
fachte Betrachtung beruht auf der Theorie der Quantenmechanik, die Heisenberg,
Schrédinger und Dirac® in den 1920er-Jahren unabhingig voneinander entwickel-
ten. Diese Theorie stellt die Bewegung eines Elektrons um einen Kern in Form von
Gleichungen dar, die den fiir Wellen typischen Gleichungen sehr dhnlich sind. Mit
den Losungen dieser Gleichungen, die man als Atomorbitale bezeichnet, ldsst sich
die Wahrscheinlichkeit beschreiben, mit der sich das Elektron in einer bestimmten
raumlichen Region aufhilt. Die Formen dieser Regionen, bisweilen als ,Elektro-
nenwolken” bezeichnet, hingen von der Energie des Elektrons ab.

Das Elektron wird durch Wellengleichungen beschrieben

Die klassische Beschreibung des Atoms (Bohr’sche® Theorie) ging davon aus, dass
sich Elektronen auf Bahnen um den Kern bewegen, wobei die Energie jedes Elek-
trons seinem Abstand vom Kern entsprechen sollte. Diese Anschauung ist intuitiv

8) Professor Werner Heisenberg (1901-1976), Universitiat Miinchen (Deutschland), Nobelpreis fiir Phy-
sik 1932; Professor Erwin Schrodinger (1887—1961), Universitdt Dublin (Irland), Nobelpreis fiir Physik
1933; Professor Paul Dirac (1902-1984), Florida State University, Tallahassee (USA), Nobelpreis fiir
Physik 1933.

9) Professor Niels Bohr (1885-1962), Universitdt Kopenhagen (Dédnemark), Nobelpreis fiir Physik 1922.

o
Atomkern Neutron

Proton

@ Elektron

Das klassische Atom: Elektronen auf ,Bahnen”
um den Atomkern.
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Gedanklich kénnen Sie auch hier die Reihenfol-
ge der Orbitale mit verschiedenen Energien den
Saiten einer flinfsaitigen Gitarre zuordnen. Das
1s-Orbital wiirde der Saite mit der niedrigsten
Tonhdhe (und Frequenz) entsprechen und das
2s-Orbital der Nachbarsaite. Die ndchsten drei
energetisch hoheren entarteten 2p-Niveaus
entsprachen auf einer Gitarre drei gleichen Sai-
ten 3 bis 5.

ansprechend, weil sie mit unserem physikalischen Verstdndnis der klassischen Me-
chanik tibereinstimmt. Dennoch ist sie aus mehreren Griinden unrichtig.

Erstens wiirde ein Elektron, das sich auf einer Bahn bewegt, zur Emission von
elektromagnetischer Strahlung fithren, die fiir jede sich bewegende Ladung typisch
ist. Der dadurch entstehende Energieverlust des Systems wiirde zu einer Spiralbe-
wegung des Elektrons in Richtung des Kerns fiihren, eine Vorhersage, die mit der
Realitdt vollig unvereinbar ist.

Zweitens verletzt die Bohrsche Theorie die Heisenbergsche Unscharferelation,
weil sie gleichzeitig die genaue Position und den Impuls eines Elektrons definiert.

Ein besseres Modell erhélt man durch Berticksichtigung der Wellennatur sich
bewegender Teilchen. Nach der de Broglie!? -Beziehung hat ein Teilchen der Masse
m, das sich mit der Geschwindigkeit v bewegt, eine Wellenlénge A,

de Broglie-Wellenlidnge
PR
mv
in der /1 die Planck’sche'? Konstante ist. Demnach kann ein kreisendes Elektron mit
den gleichen Gleichungen beschrieben werden, die in der klassischen Mechanik
zur Beschreibung von Wellen dienen (Abb. 1.4(A)). Diese ,Materiewellen haben
Amplituden mit abwechselnd positiven und negativen Vorzeichen. Diese Vorzei-
chen sind lediglich das Resultat der mathematischen Herleitung der Gleichungen.
Punkte, an denen sich das Vorzeichen dndert, werden Knoten genannt. Wellen, die
in Phase miteinander wechselwirken, verstirken sich gegenseitig (Abb. 1.4(B)). Er-
folgt die Wechselwirkung dagegen nicht in Phase, entstehen kleinere Wellen (die
sich sogar ausloschen konnen), wie Abb. 1.4(C) zeigt.

Diese Theorie der Elektronenbewegung wird als Quantenmechanik bezeichnet.
Die in ihr entwickelten Gleichungen, die Wellengleichungen, haben eine Reihe
von Losungen, die sogenannten Wellenfunktionen, die iiblicherweise mit dem
griechischen Buchstaben Psi, i, beschrieben werden. Ihre Werte um den Atom-
kern konnen durch keine messbare Eigenschaft des Atoms direkt bestimmt wer-
den. Aber die Quadrate (y?) ihrer Werte an jedem Punkt im Raum beschreiben
die Wahrscheinlichkeit, mit der ein Elektron an diesem Punkt anzutreffen ist. Auf-
grund der physikalischen Gegebenheiten des Atoms sind Losungen der Wellenglei-
chungen nur fiir bestimmte spezifische Energien erhiltlich. Man sagt, das System ist
gequantelt, dhnlich den Tonhohen der sechs Saiten einer Gitarre.

Ubung 1.12  Zeichnen Sie ein Bild wie in Abb. 1.4 von zwei Wellen, die sich so
tiberlagern, dass sich ihre Amplituden gegenseitig ausloschen. A

Atomorbitale haben charakteristische Gestalten

Dreidimensionale graphische Darstellungen von Wellenfunktionen haben norma-
lerweise das Aussehen von Kugeln oder Hanteln mit abgeflachten oder trénenfor-
migen Lappen. Der Einfachheit halber konnen wir die graphische Wiedergabe von
Atomorbitalen als Abbildung der rdumlichen Bereiche betrachten, in denen das
Elektron wahrscheinlich (zu etwa 90 %) zu finden ist. Diese Sphiren haben keine
scharfen Grenzen, sondern sind verschwommen, daher der frither erwiahnte Be-
griff der ,Elektronenwolke”. Knoten trennen Teile der Wellenfunktion mit entge-
gengesetzten mathematischen Vorzeichen. Der Wert der Wellenfunktion an einem
Knoten ist null; folglich ist die Wahrscheinlichkeit, dort Elektronendichte zu finden,
null. Energiereichere Wellenfunktionen haben mehr Knoten als solche mit niedri-
ger Energie.

10) Prinz Louis-Victor de Broglie (1892—1987) Universitit Sorbonne Paris (Frankreich), Nobelpreis fiir
Physik 1929.

11) Professor Max K.E.L. Planck (1858-1947), Universitéit Berlin (Deutschland), Nobelpreis fiir Physik
1918.
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positive Amplitude

Amplitude 0

Knoten
negative Amplitude

A
verstirkte Welle

Amplitude 0

in Phase B groflere Wellenamplitude

gedampfte Welle

Amplitude 0

kleinere Wellenamplitude

aufler Phase C

Abb. 1.4 (A) Eine Welle. Die Vorzeichen der Amplitude sind willkiirlich gewéhlt. An Punkten
mit der Amplitude null, den Knoten, dndert sich das Vorzeichen der Welle. (B) Wellen mit Ampli-
tuden gleichen Vorzeichens (in Phase) verstarken einander zu einer groBeren Welle. (C) Wellen,
die auBBer Phase schwingen, schwéachen sich gegenseitig zu einer kleineren Welle.

Wir wollen nun die Gestalt der Atomorbitale fiir das einfachste Atom, das Was-  Anmerkung
serstoffatom, betrachten, das aus einem Proton besteht, welches von einem Elek-  Die Vorzeichen + und — in Abb. 1.4 beziehen
tron umkreist wird. Die Lésung der Wellenfunktion mit der niedrigsten Energie ist  sich auf die Vorzeichen der mathematischen
das 1s-Orbital, wobei die Zahl 1 das erste (niedrigste) Energieniveau anzeigt. Die ~ Funktionen zur Beschreibung der Wellenam-
Bezeichnung eines Orbitals bestimmt auch die Form und die Zahl seiner Knoten-  Plituden und haben nichts mit elektrischen
ebenen. Das 1s-Orbital ist kugelsymmetrisch (Abb. 1.5) und hat keine Knotenebe- Ladungen zu tun.
nen. Dieses Orbital ldsst sich graphisch als diffuse Wolke, wie in Abb. 1.5(A), oder
einfach als Kreis, wie in Abb. 1.5(B), darstellen.

Wasserstoff-Atomkern

Vorzeichen der Wellenfunktion
(keine Ladung)

A B

Abb. 1.5 Darstellungen eines 1s-Orbitals: (A) die kugelsymmetrische dreidimensionale Gestalt
eines Orbitals; (B) vereinfachte zweidimensionale Abbildung. Das Pluszeichen gibt das Vorzei-
chen der Wellenfunktion und nicht eine Ladung an.
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Knotenebene
(das Vorzeichen der y
Wellenfunktion wechselt)
Knotenebene
x x
A B

Abb. 1.6 Darstellung eines 2s-Orbitals. Es ist groBer als das 1s-Orbital und hat eine Knoten-
ebene. Das + und das — geben das Vorzeichen der Wellenfunktion an. (A) Dreidimensionale
Abbildung, in der ein Sektor herausgenommen ist, um die Knotenebene sichtbar zu machen;
(B) die gebrauchlichere, zweidimensionale Darstellung.

Fiir das niachsthohere Energieniveau gibt es wiederum nur eine Losung der Wel-
lengleichung, das ebenfalls kugelsymmetrische 2s-Orbital. Das 2s-Orbital ist gro-
ler als das 1s-Orbital; das energiereichere 2s-Elektron ist im Durchschnitt weiter
vom positiven Kern entfernt. AufSerdem hat das 2s-Orbital einen Knoten, eine ku-
gelféormige Flache mit der Elektronendichte null, die Bereiche der Wellenfunktion
mit entgegengesetzten Vorzeichen voneinander trennt (Abb. 1.6). Wie bei den klas-
sischen Wellen ist das Vorzeichen der Wellenfunktion auf beiden Seiten des Kno-
tens willkiirlich gewahlt, es muss sich aber am Knoten dndern. Beachten Sie, dass
das Vorzeichen der Wellenfunktion nichts dartiber sagt, ,wo das Elektron ist*. Wie
bereits erwiahnt wurde, gibt das Quadrat des Werts der Wellenfunktion die Wahr-
scheinlichkeit an, mit der ein Elektron einen beliebigen Punkt des Orbitals besetzt.

y J y
2P, 2py 2p,
N
x : x x
N
z z z
A
y y y
Knoten Knoten
Knoten + \/\
x \/\ x X
+ = +
V4 z — z
Vorzeichen | Vorzeichen
der Wellen- | der Wellen-
funktion funktion
B

Abb. 1.7 Darstellungen von 2p-Orbitalen (A) dreidimensional und (B) zweidimensional.
Beachten Sie, dass die Zeichen + und — zu Wellenfunktionen und nicht zu elektrischen La-
dungen gehoren. Lappen mit entgegengesetzten Vorzeichen sind durch eine Knotenebene
voneinander getrennt, die senkrecht zur Orbitalachse steht; z. B. wird das p,-Orbital durch eine
yz-Knotenebene geteilt.



1.6 Atomorbitale: Eine quantenmechanische Beschreibung der Elektronenhiille um den Atomkern

Zudem stellt der Knoten keinerlei Barriere fiir das Elektron dar, das in dieser Be-
schreibung nicht als Teilchen, sondern als Welle betrachtet wird.

Fiir das nachsthohere Energieniveau ergeben sich fiir das Elektron des Wasser-
stoffatoms drei energetisch dquivalente Losungen, das 2p, -, das 2p .- und das 2p -
Orbital. Diese bezeichnet man aufgrund ihrer identischen Energie als entartet. In
der graphischen Darstellung besteht ein p-Orbital aus zwei Orbitallappen, die wie
eine rdumliche Acht aussehen (siehe Abb. 1.7). Jedes p-Orbital hat eine charakte-
ristische raumliche Orientierung. Die Symmetrieachse der Orbitale liegt auf einer
der drei Achsen (x-, y- oder z-Achse, daher die Bezeichnungen p,, p, und p,) eines
Koordinatensystems, der Kern befindet sich dann im Ursprung. Die beiden Orbital-
lappen mit unterschiedlichem Vorzeichen sind durch eine Knotenebene getrennt,
die senkrecht auf der Orbitalachse steht.

Die néchsten Energieniveaus sind das 3s-Orbital und die 3 p-Orbitale. Diese sind
von dhnlicher, aber diffuserer Gestalt als die entsprechenden Orbitale mit niedrige-
rer Energie und haben zwei Knotenebenen. Noch energiereichere Orbitale (34, 4s,
4 p etc.) zeigen eine grofiere Anzahl von Knotenebenen und vielfdltigere Formen.
Sie sind fiir die organische Chemie weit weniger wichtig als die energiedrmeren Or-
bitale. In erster Ndherung dhneln die Formen und Knotenebenen der Atomorbitale
solcher Elemente stark denen des Wasserstoffs. Daher konnen wir s- und p-Orbi-
tale zur Beschreibung der Elektronenkonfigurationen von Helium, Lithium usw.
benutzen.

Die Verteilung der Elektronen auf die Atomorbitale:
Das Aufbauprinzip

Mittels Energieniveauschemata, wie sie Abb. 1.8 bis zum 5s-Niveau wiedergibt,
konnen wir die Elektronenkonfiguration eines jeden Elements im Periodensystem
angeben. Dabei miissen wir die folgenden drei Regeln fiir die Verteilung der Elek-
tronen auf die Atomorbitale beachten:

1. Orbitale mit niedriger Energie werden vor denen mit hoherer Energie aufgefiillt.

2. Eine Konsequenz des Pauli-Prinzips'? ist, dass jedes Orbital nur mit maximal
zwei Elektronen besetzt werden kann, die sich in der Orientierung ihres Dreh-
impulses, dem Spin, unterscheiden miissen. Es gibt zwei mogliche Orientie-
rungsrichtungen dieses Spins, die normalerweise durch senkrechte Pfeile ent-
gegengesetzter Richtung, symbolisiert werden. Ein Orbital ist aufgefiillt, wenn
es mit zwei Elektronen mit entgegengesetztem Spin besetzt ist. Man bezeichnet
diese haufig als gepaarte Elektronen.

3. Die Hundsche Regell?’) sagt aus, in welcher Weise entartete Orbitale, wie die p-
Orbitale, gefiillt werden. Zunédchst wird jedes mit einem Elektron besetzt, wo-
bei alle Spins in dieselbe Richtung weisen. Sind alle Orbitale einfach besetzt,
beginnt die Auffiillung mit einem zweiten Elektron entgegengesetzten Spins.

Mithilfe dieser Regeln ist die Bestimmung der Elektronenkonfigurationen sehr ein-
fach. Helium hat zwei Elektronen im 1s-Orbital, seine Elektronenstruktur lautet ab-
gekiirzt (1s)%. Lithium [(1s)%(2s)!] hat ein und Beryllium [(15)?(2s)?] zwei weitere
Elektronen im 2s-Orbital. Bei Bor [(15)?(25)*(2 p)'] beginnt die Auffiillung der ent-
arteten 2p-Orbitale mit einem Elektron, weitere ungepaarte Elektronen kommen
bei Kohlenstoff [(15)%(2s)%(2p)?] und Stickstoff [(15)?(2s)%(2 p)?] hinzu. Bei Sauer-
stoff beginnt die Paarung der 2 p-Elektronen, die dann bei Neon abgeschlossen ist.
Die Elektronenkonfigurationen von vier dieser Elemente sind in Abb. 1.9 darge-
stellt. Atome mit vollstidndig gefiillten Atomorbitalsidtzen haben eine Konfigura-

12) Professor Wolfgang Pauli (1900-1958), Eidgendssische Technische Hochschule (ETH) Ziirich
(Schweiz), Nobelpreis fiir Physik 1945.
13) Professor Friedrich Hund (1896—1997), Universitit Gottingen (Deutschland).
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hoch
—5s
dp,  dp,  dp.
- — — — —3d
—A4s
Energie
E 3. 3p,  3p.
—3s
2p. 2py 2p.
—32s
—1s
niedrig

Abb. 1.8 Ungeféhre relative Energien von Atomorbitalen, die in etwa der Reihenfolge entspre-
chen, mit der sie in den Atomen besetzt werden. Die energiedrmsten Orbitale werden zuerst
besetzt; die Besetzung entarteter Orbitale erfolgt nach der Hundschen Regel.

jeweils einfache Orbitalbesetzung
gemif} der Hundschen Regel

T ¥ = + + 4

2p,  2p, 2p, 2p.  2p, 2p,

_] [_ 25 | maximale Orbitalbesetzung _] [_ 2s
mit zwei Elektronen gemaf3

_] [_ 1s dem Pauli-Prinzip _] [_ 1s

2p, 2p, 2p, 2p, 2p, 2p,

Abb. 1.9 Die stabilste Elektronenkonfigurationen von atomarem Kohlenstoff, (15)%(25)%(2p)?,
Stickstoff (15)2(25)2(2p)3, Sauerstoff (15)%(25)?(2p)* und Fluor (15)?(25)%(2p)°. Die einfache Be-
setzung von zwei p-Orbitalen ist in Ubereinstimmung mit der Hundschen Regel, die gepaarten
Spins der Elektronen im aufgefiillten 1s- und 2s-Orbital in Ubereinstimmung mit dem Pauli-Prin-
zip und der Hundschen Regel. Die beiden Elektronen im Schema flr Kohlenstoff sind willkrlich
in die p,, p,-Orbitale gezeichnet worden. Jede andere Kombination von zwei 2p-Orbitalen ware
ebenso richtig.
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e o
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Abb.1.10 Abgeschlossene Elektronenkonfiguration der Edelgase Helium, Neon und Argon.

tion mit geschlossener Schale. Diese Eigenschaft haben beispielsweise Helium,
Neon und Argon (Abb. 1.10). Dagegen hat Kohlenstoff eine Konfiguration mit of-
fener Schale.

Den Vorgang der Auffiillung der fiir das Wasserstoffatom berechneten Atom-
orbitale (sieche Abb. 1.8) mit Elektronen bezeichnet man als Aufbauprinzip. Aus
dem Aufbauprinzip ist leicht zu erkennen, warum Elektronenoktette und -duette
besonders stabile Konfigurationen darstellen. Diese Anzahlen von Elektronen er-
geben vollstindig besetzte Orbitale. Beim Helium ist das 1s-Orbital mit zwei Elek-
tronen mit entgegengesetztem Spin aufgefiillt, im Neon sind die 2s- und 2 p-Orbi-
tale durch weitere acht Elektronen besetzt, die vollstindige Besetzung der 3s- und
3p-Niveaus im Argon erfordert wiederum acht Elektronen (Abb. 1.10). Die Ver-
fiigbarkeit von 3d-Orbitalen bei Elementen der dritten Reihe liefert eine Erklarung
fir das Auftreten der Valenzschalenerweiterung (Abschn. 1.4) und die Lockerung
der strikten Anwendung der Oktettregel jenseits von Neon.

Die relative Anordnung der in den Abb. 1.8 bis 1.10 gezeigten Orbitalenergieni-
veaus lésst sich experimentell verifizieren und quantifizieren, indem man die Io-
nisierungspotenziale der entsprechenden Elektronen misst, d. h. die Energien, die
zur Entfernung dieser Elektronen aus ihren jeweiligen Orbitalen notwendig sind.
Dies erfordert bei einem 1s-Orbital mehr Energie als bei einem 2s-Orbital; auch ist
das Entfernen eines Elektrons aus einem 2s-Niveau schwieriger als aus einem 2 p-
Orbital usw. Das leuchtet unmittelbar ein: Je hoher die Orbitale liegen, desto diffu-
ser werden sie, und die zugehorigen Elektronen sind (im Durchschnitt) zunehmend
weiter vom positiv geladenen Kern entfernt. Nach dem Coulomb-Gesetz werden
diese Elektronen durch den Kern immer weniger ,festgehalten®.

Ubung 1.13  Formulieren Sie mithilfe von Abb. 1.8 die Elektronenkonfigurationen
des Schwefels und des Phosphors. A

Wir fassen zusammen Die Bewegung von Elektronen um den Kern wird durch
Wellengleichungen beschrieben. Deren Losungen, die Atomorbitale, lassen sich
anschaulich als Bereiche im Raum um den Kern darstellen, wobei jedem Punkt ein
positiver oder negativer Zahlenwert (bzw. im Falle einer Knotenebene der Wert
null) zugeordnet werden kann. Das Quadrat dieser Zahlenwerte gibt die Wahr-
scheinlichkeit an, ein Elektron an diesem Punkt zu finden. Mit dem Aufbauprinzip
sind wir in der Lage, die Elektronenkonfigurationen aller Atome aufzustellen.
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1.7  Molekulorbitale und kovalente Bindung

Als Nichstes wollen wir sehen, wie sich kovalente Bindungen durch In-Phase-
Uberlappung von Atomorbitalen darstellen lassen.

Die Bindung im Wasserstoffmolekiil entsteht durch
die Uberlappung der 1s-Atomorbitale

Lassen Sie uns mit dem einfachsten Fall anfangen, der Bindung zwischen den bei-
den Wasserstoffatomen in H,. In einer Lewis-Darstellung dieses Molekiils wiirden
wir die Bindung als ein von beiden Atomen geteiltes Elektronenpaar darstellen,
wodurch jedes eine Heliumkonfiguration erlangt. Wie kénnen wir das H,-Mole-
kiil unter Benutzung von Atomorbitalen konstruieren? Pauling'¥ hat eine Antwort
auf diese Frage gefunden: Bindungen entstehen durch In-Phase-Uberlappung von
Atomorbitalen. Was ist damit gemeint? Erinnern Sie sich, dass Atomorbitale Lo-
sungen der Wellengleichungen sind. Genau wie Wellen kénnen sie sich gegenseitig
verstirken (Abb. 1.4(B)), wenn die Uberlappung zwischen Gebieten der Wellen-
funktion mit gleichem Vorzeichen (in Phase) stattfindet. Findet die Uberlappung
zwischen Bereichen mit entgegengesetzten Vorzeichen (aufSer Phase) statt, erfolgt
eine gegenseitige Schwichung oder Ausloschung (Abb. 1.4(C)).

Durch In-Phase-Uberlappung der beiden 1s-Orbitale entsteht ein neues Orbital
mit niedrigerer Energie als die beiden urspriinglichen Atomorbitale, das bindende
Molekiilorbital (Abb. 1.11). In der bindenden Kombination wird die Wellenfunkti-
on im Raum zwischen den Kernen erheblich verstérkt, wihrend die nicht tiberlap-
penden Regionen unberiihrt bleiben. Daher ist die Wahrscheinlichkeit sehr hoch,
dass sich die Elektronen in diesem Bereich aufhalten und das Molekiilorbital beset-
zen: eine Bedingung fiir die Bindung zwischen den beiden Atomen. Diese Abbil-
dung erinnert stark an die Darstellung in Abb. 1.2. Die Verwendung von zwei Wel-
lenfunktionen mit positiven Vorzeichen zur Darstellung der In-Phase-Kombination
der beiden s-Orbitale in Abb. 1.11 ist willkiirlich. Die Uberlappung von zwei nega-
tiven Orbitalen wiirde zum gleichen Ergebnis fithren. Mit anderen Worten: Durch
Uberlappung von Orbitallappen mit gleichem Vorzeichen entsteht eine Bindung —
unabhéngig vom Vorzeichen der Wellenfunktion.

Auf der anderen Seite ergibt die Auf3er-Phase-Uberlappung zwischen beiden Or-
bitalen eine destabilisierende Wechselwirkung, es entsteht ein antibindendes Mo-
lekiilorbital. Im antibindenden Molekiilorbital 16schen sich die Amplituden der
Wellenfunktion im Raum zwischen den Atomen gegenseitig aus, es bildet sich eine
Knotenebene (Abb. 1.11).

Die Wechselwirkung der beiden 1s-Atomorbitale des Wasserstoffs ergibt also
insgesamt zwei Molekiilorbitale. Eines ist bindend und von niedrigerer Energie als
die Ausgangsorbitale, das andere antibindend und von hoherer Energie. Da das Sys-
tem insgesamt nur zwei Elektronen enthilt, besetzen beide das Molekiilorbital mit
der geringeren Energie: die Zweielektronenbindung. Hieraus ergibt sich im Ver-
gleich mit zwei isolierten Wasserstoffatomen ein Energiegewinn. Die Energiediffe-
renz entspricht der Bindungsstirke der H-H-Bindung. Dieses lésst sich schema-
tisch durch ein Energiediagramm darstellen (Abb. 1.12(A)).

Leicht ist auch zu verstehen, warum Wasserstoff als H,-Molekiil, Helium jedoch
in monoatomarer Form auftritt. Die Uberlappung zweier vollstindig gefiillter
Atomorbitale, wie im He, mit insgesamt vier Elektronen, ergibt keinen Ener-
giegewinn, da sowohl das bindende als auch das antibindende Molekiilorbital
vollstindig besetzt sind (Abb. 1.12(B)). Daher fiihrt die Ausbildung einer He—He-
Bindung nicht zu einer Verringerung der Gesamtenergie.

14) Professor Linus Pauling (1901-1994), Stanford University, Kalifornien (USA); Nobelpreis fiir Chemie
1954 und Friedensnobelpreis 1963.
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Abb. 1.11 In-Phase- (bindende) und AuBer-Phase- (antibindende) Kombination von 1s-Atom-
orbitalen. Bei Elektronen in bindenden Molekiilorbitalen ist die Wahrscheinlichkeit hoch, dass
sie den Raum zwischen den Atomkernen besetzen, wie es eine gute Bindung verlangt (vgl.

Abb. 1.2). Das antibindende Molekdlorbital hat eine Knotenebene, wo die Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit von Elektronen null ist. Elektronen in antibindenden Molekilorbitalen sind
hoéchstwahrscheinlich auSerhalb des Raums zwischen den Kernen anzutreffen und tragen da-
her nicht zur Bindung bei.

keine Energie- unbesetztes antibindendes
aufnahme

Molekiilorbital

E

Energie- Energie- ] L

gewinn  abgabe \I\ besetztes bindendes
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A
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aufnahme ] L_ /\/ Molekiilorbital
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kein Energie- 1 I«
Energie-  abgabe besetztes bindendes
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7

Abb. 1.12  Schematische Darstellung der Kombination von zwei (A) einfach (wie im H,) be-
setzten und (B) doppelt (wie im He,) besetzten Atomorbitalen zu zwei Molekiilorbitalen (MO)
(nicht maBstabsgetreu.) Die Bildung einer H—H-Bindung ist energetisch begunstigt, da sich zwei
Elektronen in einem energiearmeren Molekdlorbital befinden. Bei Bildung einer He—He-Bindung
wirken zwei Elektronen stabilisierend, wahrend zwei andere im antibindenden Molekdilorbital
destabilisierend wirken, weswegen die He—He-Bindung insgesamt nicht energetisch begtinstigt
ist. Daher liegt Helium monoatomar vor.

1.7 Molekilorbitale und kovalente Bindung
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Maximierung der Energieaufspaltung von
Orbitalen

e Gleiche GroBe der Orbitale,
e gleiche Energie der Orbitale,
e raumliche Gestalt der Orbitale.

Wirklich?

Wussten Sie, dass die Elemente und ihre Ver-

bindungen nur ein kleiner und sichtbarer Teil
des Universums sind: 4.6 %! Die Art des Ubri-

gen Teils — dunkle Energie (72 %) und dunkle
Materie (23 %) — ist nicht geklart. In den 4.6 %
ist Wasserstoff das haufigste Element (75 %),

gefolgt von Helium (23 %), Sauerstoff (1 %) und

danach Kohlenstoff (0.5 %).

1s 2p 2p 2p

1s 1s
o-Bindung o-Bindung o-Bindung
wie in H-H wie in H-F wie in F-F
A B C

grofier, diffuser parallele Anordnung

2p 3p

o-Bindung 23 2p
wie in F-Cl ) TT.'Blndung
wie in H,C=CH,
D E

Abb. 1.13  Bindungen zwischen Atomorbitalen. (A) 1s und 1s (z. B. H,), (B) 1s und 2p (z.B.

HF), (C) 2p und 2p (z.B.F,), (D) 2p und 3p (z. B. FCl) entlang der Kernverbindungsachse ange-
ordnet, o-Bindungen; (E) 2p und 2p senkrecht zur Kernverbindungsachse (z. B. H,C=CH,), eine
m-Bindung. Die Verwendung von + und — zur Bezeichnung der In-Phase-Wechselwirkungen
der Wellenfunktionen ist willkurrlich. Beachten Sie in (D) die ,Acht innerhalb der Acht” der einen
Hantelform und das diffusere Aussehen des 3p-Orbitals im Vergleich zum 2p-Orbital.

Bindungen entstehen durch Uberlappung von Atomorbitalen:
o- und m-Bindungen

Die Bildung von Molekiilorbitalen bei der Wechselwirkung von Atomorbitalen ist
ein allgemeines Phanomen, das sich nicht nur auf die 1s-Orbitale des Wasserstoffs,
sondern auch auf andere Atomorbitale anwenden lasst. Normalerweise fiihrt die
Uberlappung von n Atomorbitalen zu #n Molekiilorbitalen. Fiir eine einfache Zwei-
elektronenbindung ist # = 2, und die beiden Molekiilorbitale sind bindend bzw.
antibindend. Den Energiebetrag, um den das bindende Niveau sinkt und das an-
tibindende steigt, bezeichnet man als Energieaufspaltung.Sie ist ein Hinweis auf
die Starke der gebildeten Bindung und héngt von verschiedenen Faktoren ab. So
ist die Uberlappung zwischen Orbitalen dhnlicher Gréfie und Energie am besten.
Demnach ist die Wechselwirkung zwischen zwei 1s-Orbitalen effektiver als zwi-
schen einem 1s- und einem 3s-Orbital.

Auch geometrische Faktoren kénnen den Grad der Uberlappung beeinflussen.
Dieser Punkt hat Bedeutung bei Orbitalen mit einer raumlichen Richtung, bei-
spielsweise p-Orbitalen. Diese Orbitale konnen zwei Arten von Bindungen bilden:
Eine, in der die Atomorbitale entlang der Kernverbindungsachse ausgerichtet sind
(Teile (A) bis (D) in Abb. 1.13) und eine andere, in der sie senkrecht zu ihr stehen
(Teil (E)). Die erste wird sigma(o)-Bindung, die zweite pi(rr)-Bindung genannt.
Alle Kohlenstoft-Kohlenstoft-Einfachbindungen sind o-Bindungen, dagegen haben
Doppel- und Dreifachbindungen auch 7-Anteile, wie wir in Abschn. 1.8 sehen wer-
den.

Verstandnisibung 1.14 Arbeiten mit den Konzepten: Orbitalaufspaltungsdia-
gramme

Erstellen Sie ein Molekiilorbital- und Energieaufspaltungsdiagramm fiir die Bin-
dung in He, . Ergibt sich eine bindende Wechselwirkung?

Strategie
Um die Molekiilorbitale der Helium-Helium-Bindung zu erhalten, miissen wir zu-
erst die fiir die Uberlappung geeigneten Atomorbitale herausfinden. Das Perioden-
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system (Tab. 1.1) und das Aufbauprinzip (Abb. 1.10) sagen uns, dass das 1s-Orbital
zu verwenden ist. Demnach entsteht eine Bindung zwischen zwei Heliumatomen
auf die gleiche Weise wie zwischen zwei H-Atomen (Abb. 1.11), ndmlich durch
Uberlappung von zwei 1s-Atomorbitalen.

Losung
Die In-Phase-Wechselwirkung fiihrt zu einem (relativ zum urspriinglichen 1s-Or-
bital) energiedrmeren, bindenden Molekiilorbital. Durch die Aufler-Phase-Wech-
selwirkung entsteht ein energiereicheres, antibindendes Molekiilorbital. Das resul-
tierende Energiediagramm entspricht im Wesentlichen dem in Abb. 1.12(A) und
(B), aufler dass He,* nur drei Elektronen enthilt.

Das Aufbauprinzip schreibt vor, ,von unten aufzufiillen“. Folglich werden das
niedrigere Energieniveau mit zwei (bindenden) Elektronen und das hohere Ener-
gieniveau mit einem (antibindenden) Elektron besetzt.

1

He]| J-et

[[-/he

Insgesamt ergibt sich eine bindende Wechselwirkung (im Gegensatz zu neutralem
He,, Abb. 1.12(B)). Das zeigt sich auch daran, dass He,* tatsichlich durch elektri-
sche Entladung von He* mit He hergestellt werden kann. A

Ubung 1.15 Versuchen Sie es selbst

Erstellen Sie ein Molekiilorbital- und Energieaufspaltungsdiagramm fiir die Bin-
dung in LiH. Ergibt sich eine bindende Wechselwirkung? (Achtung: Die Energien
der tiberlappenden Orbitale sind in diesem Fall nicht gleich. Hinweis: Schlagen
Sie Abschn. 1.6 nach, speziell den Teil tiber das Aufbauprinzip. Welche Elektro-
nenkonfigurationen haben Li und H? Die Energieaufspaltung zwischen Orbitalen
verschiedener Energien erfolgt so, dass das hoher liegende Niveau nach oben, das
niedrigere nach unten verschoben wird.) 4

Wir fassen zusammen Bei unserer Beschreibung der chemischen Bindung haben
wir schon einen weiten Weg zuriickgelegt. Wir haben mit einer Beschreibung der
ionischen Bindung auf der Basis von Coulomb-Kriften begonnen, haben dann den
Begriff der Kovalenz und des gemeinsamen Elektronenpaars eingefiihrt und sind
schliefilich zu einem quantenmechanischen Modell gelangt. Bindungen entstehen
in diesem Modell durch Uberlappung von Atomorbitalen. Die beiden bindenden
Elektronen besetzen das bindende Molekiilorbital. Da dieses eine geringere Ener-
gie als die beiden Ausgangsorbitale besitzt, wird Energie bei der Entstehung einer
chemischen Bindung frei. Die so freigesetzte Energiemenge steht entspricht der
Stérke der chemischen Bindung.

1.8  Hybridorbitale: Bindungen in komplizierten
Molekilen

Als Nichstes wollen wir Bindungsschemata komplexerer Molekiile mithilfe von
quantenmechanischen Uberlegungen zeichnen. Wie lassen sich lineare (wie in
BeH,), trigonale (wie in BH;) und tetraedrische Molekiile (wie in CH,) mithilfe
von Atomorbitalen konstruieren?

H:Be:H
H, .H

::gﬁ:: Tiw
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2p,

szy

Weglassen der
beiden unbesetzten
p-Orbitale

- — — _]_ — —
—] L— 2s —1—2s
E Energie
—1 L— 1s —1 L— 1s
Be[(1s)* (25)’] Be[(1s)* (25)' (2p)']
keine ungepaarten Elektronen zwei ungepaarte Elektronen

Abb. 1.14 Anhebung (Promotion) eines Elektrons des Berylliums zur Verwendung von zwei
Valenzelektronen zur Bindungsbildung.

Wir betrachten das Molekiil Berylliumhydrid, BeH,. Beryllium hat zwei Elek-
tronen im 1s-Orbital und zwei Elektronen im 2s-Orbital. Diese Anordnung ohne
ungepaarte Elektronen scheint keine Bindung zu ermoglichen. Es geniigt jedoch
ein relativ kleiner Energieaufwand, um ein Elektron vom 2s-Orbital in eines der
2p-Niveaus anzuheben (Abb. 1.14) — Energie, die durch eine spétere Bindungs-
bildung leicht kompensiert wird. Die 1s*2s'2p!-Konfiguration enthilt nun zwei
einfach besetzte Atomorbitale, die fiir eine bindende Uberlappung zur Verfiigung
stehen.

Man kénnte annehmen, dass die Bindungsbildung in BeH, durch Uberlappung
des Be-2s-Orbitals mit dem 1s-Orbital des einen H-Atoms und des Be-2 p-Orbi-
tals mit dem zweiten H-Atom erfolgt (Abb. 1.15). Dadurch sind zwei verschiedene
Bindungen mit unterschiedlicher Lange zu erwarten, und das Molekiil ware wohl
gewinkelt. Aufgrund der ElektronenabstofSung sollten Verbindungen wie BeH, je-
doch lineare Struktur haben (Abschn. 1.3). Untersuchungen an dhnlichen Verbin-
dungen bestitigen diese Annahme und zeigen zudem, dass die Bindungen zu Be-
ryllium gleich lang sind.'®

2s

oo —o—
R e

Elektron unzutreffende Struktur

2p Elektron

Abb. 1.15 Mdgliche, aber falsche Bindung in BeH, aufgrund der getrennten Verwendung
eines 2s- und eines 2p-Orbitals an Beryllium. Das 1s-Orbital und die Knotenebene in den 2s-
Orbitalen sind nicht gezeigt. Nach der linken vollstdndigen Darstellung der relevanten Orbitale
um Beryllium wurden die beiden unbesetzten p-Orbitale der Ubersicht halber weggelassen. Die
Punkte bezeichnen Valenzelektronen.

15) Diese Annahmen lassen sich fiir BeH, selbst nicht priifen, da es als komplexes Netzwerk aus Be- und
H-Atomen vorliegt. Dagegen existieren BeF, und Be(CHj;), in der Gasphase als direkte Molekiile und
haben die angenommenen Strukturen.
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sp-Hybridisierung flihrt zu linearen Strukturen

Wie lasst sich diese Geometrie mithilfe von s- und p-Orbitalen erkldren? Zur Be-
antwortung dieser Frage benutzen wir einen quantenmechanischen Ansatz, der
als Hybridisierung von Orbitalen bezeichnet wird. Ebenso wie sich Atomorbitale
verschiedener Atome mathematisch durch Linearkombination in Molekiilorbitale
tiberfithren lassen, kann man auch Atomorbitale desselben Atoms durch mathe-
matische Operationen in Hybridorbitale tiberfiihren.

Beim Beryllium entstehen durch geeignete Kombination oder Mischung der 2s-
und einer 2 p-Funktion zwei neue Hybride, die sogenannten sp-Orbitale, die 50 % s-
und 50 % p-Charakter haben. Durch diese Mischung erfolgt eine rdumliche Umori-
entierung der Orbitallappen, wie in Abb. 1.16(A) gezeigt. Ahnlich dem Vorgang, der
ein bindendes und ein antibindendes Molekiilorbital fiir die Bindungsbildung lie-
ferte (Abb. 1.11), fithrt die Uberlappung auf zwei mégliche Arten zu den beiden sp-
Hybridorbitalen. Dadurch erfolgt eine raumliche Umordnung der Orbitallappen,
wie Abb. 1.16(B) mit der Darstellung der beiden sp-Hybridorbitale zusammen am
Beryllium zeigt. Die Hauptteile der Orbitale, auch Vorderlappen genannt, zeigen im
180°-Winkel voneinander weg. Zwei weitere kleinere Hinterlappen (einer fiir jedes
sp-Hybrid) haben das entgegengesetzte Vorzeichen. Die beiden tibrigen p-Orbitale
(in Abb. 1.16(B) der Ubersicht halber weggelassen) bleiben unverindert. Die bei
der Hybridisierung auftretenden Energieénderungen sind in Abb. 1.16(C) wieder-
gegeben. Die Energien der Hybride liegen erwartungsgemaf; zwischen denen der
reinen 2s- und 2 p-Atomorbitale.

aufSer Phase in Phase in Phase aufSer Phase

_— wBe

Vorderlappen

; Hinterlappen
2 °

Hybridisierung
_—
erfordert
Energie . bildung setzt
; 180 k Energie frei
sp sp
B
—1— — —2p — —2p
Hybridisierung _1_ _1_317 -Hybrid
—]— 2s _—
k Energieniveau
zwischen denen
—1 L— 1s —] [— 1s von 2s und 2p
C
Abb. 1.16 (A) Hybridisierung von Beryllium zu zwei sp-Hybrid- rungen bei der Hybridisierung. Das 2s-Orbital und ein 2p-Orbital kom-
orbitalen. (B) Die resultierende Bindung verleiht BeH, lineare Struktur. binieren zu zwei sp-Hybriden, deren Energie zwischen den Energien

Bindungs-

Berylliumhydrid: linear
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Die beiden (ibrigen p-Orbitale und das 1s-Orbital wurden der Ubersicht der urspriinglichen Orbitale liegt. Die Energien des 1s-Orbitals und der

halber weggelassen. Die gro3en sp-Lappen und die kleinen Lappen Ubrigen 2p-Orbitale bleiben unverdndert.

haben umgekehrte Vorzeichen der Wellenfunktion. (C) Energiednde-
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Es geht zwar liber diese Diskussion hinaus, aber
mathematisch resultiert aus dem Mischen einer
beliebigen Zahl von Orbitalen die Bildung der
gleichen Anzahl neuer (Molekiil- oder Hybrid-)
Orbitale. Demnach liefert die Kombination von
einem s- und einem p-Orbital zwei sp-Hybridor-
bitale; ein s- und zwei p-Orbitale ergeben drei
sp?-Hybridorbitale usw.

v 2py
Weglassen des
unbesetzten

-Orbitals
e >

2p,

Abb.1.17 Die Hybridisierung im Boratom liefert d
orbitale. Das 1s-Orbital und der Knoten in den 25-Or
gezeigt. Ab der vollstandigen Darstellung der releva

Anschlielend erfolgt durch Uberlappen der sp-Vorderlappen mit den zwei 1s-
Orbitalen des Wasserstoffs die Bindungsbildung in BeH,. Diese Bindungen sind
ebenfalls zusammen in der Abbildung dargestellt (rechts in Abb. 1.16(B)). Wichtig
ist dabei aber, dass jede dieser Bindungen wie in Abschn. 1.7 beschrieben separat
entsteht: Ein sp-Hybrid mit einem Elektron und ein s-Orbital mit einem Elektron
kombinieren in Phase und aufler Phase zu den entsprechenden bindenden und an-
tibindenden Molekiilorbitalen, wobei die beiden Elektronen das bindende Mole-
kiilorbital besetzen. Der 180°-Winkel, der aus dieser Art der Hybridisierung resul-
tiert, minimiert die Elektronenabstoflung. Die vergrofierten Vorderlappen der Hy-
bridorbitale tiberlappen zudem besser als die Lappen nicht hybridisierter Orbitale;
woraus eine Energieverminderung infolge verbesserter Bindung resultiert.

Zu beachten ist, dass die Hybridisierung nicht die Gesamtzahl der fiir eine Bin-
dung verfiigbaren Orbitale dndert. Die Hybridisierung der vier Orbitale in Berylli-
um ergibt einen neuen Satz von vier Orbitalen: zwei sp-Hybride und zwei im We-
sentlichen unverénderte 2 p-Orbitale. Wie wir bald sehen werden, nutzt das Koh-
lenstoffatom sp-Hybride zur Bildung von Dreifachbindungen.

sp?-Hybridorbitale bilden trigonale Strukturen

Als Nachstes wollen wir ein Element im Periodensystem mit drei Valenzelektronen
betrachten. Welches Bindungsschema kénnen wir fiir Boran, BH;, ableiten?

Die Anhebung eines 2s-Elektrons im Boratom in eines der 2 p-Niveaus fiihrt zu
drei einfach besetzten Atomorbitalen (ein 2s, zwei 2p), die fiir die Bildung von
drei Bindungen benétigt werden. Die intraatomare Uberlappung wie in Abb. 1.16,
jetzt jedoch mit der zusétzlichen Verédnderung eines dritten Orbitals, bildet drei
neue Hybridorbitale, die man als sp? bezeichnet, um so ihre Zusammensetzung
aus Atomorbitalen anzugeben: 67 % p und 33 % s (Abb. 1.17). Das dritte p-Orbital
bleibt unveréndert, sodass die Gesamtzahl der Orbitale gleich bleibt — namlich vier.

Die Vorderlappen der drei sp?-Orbitale des Boratoms iiberlappen mit den jewei-
ligen 1s-Orbitalen der Wasserstoffatome zum trigonal-planarem BH;. Auch hier
verringert die Hybridisierung die Elektronenabstoflung und verbessert die Uber-
lappung, was zu stirkeren Bindungen fiihrt. Das tibrige, unverdanderte p-Orbital
steht senkrecht zur Ebene der sp?-Hybridorbitale. Es ist unbesetzt und nicht signi-
fikant an der Bindung beteiligt.

Vorderlappen

szy P K ) Hinterlappen
3 ‘

Bindungs-
bildung setzt
Energie frei

Hybridisierung
—_—> 120

erfordert
'k XEnergie

2py sz
2s
sp* Boran: trigonal
rei sp?-Hybrid- dem der drei Hinterlappen. Das tbrige (weggelassene) p-Orbital steht
bitalen sind nicht senkrecht zur Molekiilebene (die Papierebene; ein Lappen befindet sich
nten Orbitale um Uber dieser Ebene, der andere darunter). Analog zu Abb. 1.16(C) weist

das Boratom (links) wurde das unbesetzte p-Orbital der Ubersicht halber  das Energiediagramm fiir das hybridisierte Boratom neben dem besetz-
weggelassen. Die resultierende Bindung verleiht BH; trigonal-planare ten 1s-Orbital drei einfach besetzte, energiegleiche sp?-Niveaus sowie
Struktur. Das Vorzeichen der drei Vorderlappen ist entgegengesetzt zu ein Ubriges unbesetztes p-Niveau auf.
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Das BH;-Molekiil ist mit dem Methyl-Kation, CH,", isoelektronisch, das be-
deutet, dass beide dieselbe Anzahl von Elektronen haben. In der Tat ist das Hybri-
disierungsschema von CH;" mit dem von BHj; identisch: Drei sp?-Hybridorbitale
tiberlappen mit drei Wasserstoff-1s-Orbitalen. Wie wir bald sehen werden, lassen
sich Doppelbindungen am Kohlenstoffatom ebenfalls unter Benutzung von sp?-Hy-
briden beschreiben.

sp3-Hybridisierung erklart die Struktur tetraedrischer
Kohlenstoffverbindungen

Nun wollen wir das Element betrachten, an dessen Bindungen wir am meisten in-
teressiert sind: den Kohlenstoff. Er hat die Elektronenkonfiguration (1s)%(2s)%(2p)?,
mit zwei ungepaarten Elektronen in zwei 2 p-Orbitalen. Die Anhebung eines Elek-
trons vom 2s- auf das unbesetzte 2 p-Niveau ergibt vier einfach besetzte Orbita-
le, die fiir eine Bindung zur Verfiigung stehen. Wir wissen, dass die tetraedrische
Raumanordnung der vier C—H-Bindungen von Methan die Elektronenabstofiung
minimiert (Abschn. 1.3). Um diese Geometrie zu erreichen, ist das 2s-Orbital des
Kohlenstoffatoms mit allen drei 2 p-Orbitalen hybridisiert, sodass vier 4quivalente
sp3-Orbitale mit Tetraedersymmetrie entstehen, wovon jedes 75 % p- und 25 % s-
Charakter hat und mit einem Elektron besetzt ist. Diese Orbitale sind alle in der
Mitte von Abb. 1.18 dargestellt; bedenken Sie dabei, dass jedes dieser Orbitale das
Ergebnis einer spezifischen Kombination durch die intramolekulare Uberlappung
von Atomorbitalen ist. Die Uberlappung mit den vier 1s-Orbitalen von Wasser-
stoffatomen ergibt Methan mit vier dquivalenten C—H-Bindungen. Der H-C—H-
Bindungswinkel von 109.5° ist der Tetraederwinkel (Abb. 1.18). Jede dieser Bin-
dungen ist das Ergebnis der jeweiligen Uberlappung eines sp*-Hybridorbitals mit
einem 1s-Orbital. Durch Uberlappung mit vier 1s-Orbitalen von Wasserstoffato-
men entsteht Methan, das vier gleiche C—H-Bindungen und den fiir einen Tetrae-
der typischen HCH-Bindungswinkel von 109.5° aufweist (Abb. 1.18).

Jede Kombination aus Atom- und Hybridorbitalen kann durch Uberlappung Bin-
dungen bilden. Beispielsweise konnen sich die vier sp*-Orbitale des Kohlenstoff-
atoms mit den 3 p-Orbitalen von vier Chloratomen zu Tetrachlormethan, CCl,,
verbinden. Kohlenstoff-Kohlenstoff-Bindungen entstehen durch Uberlappung von
Hybridorbitalen. In Ethan, CH;—CHj, (Abb. 1.19), wird diese Bindung von zwei sp3-
Hybriden, einer von jeder CH;-Einheit, gebildet. Jedes Wasserstoffatom in Methan
und Ethan kann durch eine CH;- oder eine andere Gruppe ersetzt werden, sodass
sich neue Kombinationen ergeben.

109,59

Hybridisierung

erfordert

Energie . - bildung setzt
2p, 4 k Energie frei
sp° /\/ 3

sp

Bindungs-

Methan: tetraedrisch

a1

Abb. 1.18 Die Hybridisierung im Kohlenstoffatom fiihrt zu vier sp3- Abb. 1.16(C) enthalt das Energiediagramm des sp*-hybridisierten Koh-

Hybriden, deren Bindung CH, und andere Kohlenstoffverbindungen mit lenstoffatoms auBBer dem vollstandig besetzten 1s-Orbital vier einfach
Tetraederstruktur ergeben. Das Vorzeichen der kleinen Hinterlappen besetzte, energiegleiche sp3-Niveaus.

der sp3-Hybride ist dem der Vorderlappen entgegengesetzt. Analog zu
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Ethan

Abb. 1.19  Ausbildung der Kohlenstoff-Kohlenstoff-Bindung im Ethan durch Uberlappung
zweier sp>-Orbitale.

Hybridorbitale konnen freie Elektronenpaare enthalten:
Ammoniak und Wasser

Mit welchen Typen von Orbitalen lasst sich nun die Bindung im Ammoniak- und
im Wassermolekiil beschreiben (vgl. Ubung 1.5)? Lassen Sie uns mit dem Ammo-
niak beginnen. Aus der Elektronenkonfiguration des Stickstoffs, (15)%(2s)*(2 p)3, er-
gibt sich dessen Dreibindigkeit, drei kovalente Bindungen sind zur Erreichung eines
Elektronenoktetts notig. Wir konnten fiir die Uberlappung p-Orbitale nutzen, wo-
bei das nicht bindende Elektronenpaar im 2s-Niveau verbliebe. Allerdings wiirde
die Elektronenabstofiung bei dieser Anordnung nicht minimiert. Die beste Losung
ist wieder eine sp3-Hybridisierung. Drei der sp®-Orbitale werden fiir Bindungen zu
den Wasserstoffatomen verwendet, das vierte enthilt das freie Elektronenpaar. Die
HNH-Bindungswinkel (107.3°) in Ammoniak sind fast tetraedrisch (Abb. 1.20). Da-
bei bewirkt das freie Elektronenpaar, dass der Bindungswinkel in NH, etwas kleiner
ist als der ideale Tetraederwinkel von 109.5°. Da es nicht gemeinsam genutzt wird,
befindet es sich relativ nahe am Stickstoffatom und tibt eine stirkere AbstofSung
auf die Elektronen in den Bindungen zu den Wasserstoffatomen aus, sodass die be-
obachtete Winkelverkleinerung resultiert.

Die Bindung in Wasser lisst sich prinzipiell ebenfalls mit einer formalen sp3-Hy-
bridisierung des Sauerstoffatoms beschreiben. Allerdings ist der Energieaufwand
in diesem Fall zu grof3 (s. Ubung 1.17). Dennoch kénnen wir der Einfachheit halber
das Bild von Ammoniak wie in Abb. 1.20 auf Wasser mit einem HOH-Bindungs-
winkel von 104.5° tibertragen. Schliefilich verzichten wir bei den Halogenen, wenn
sie an andere Elemente gebunden sind, auf die Verwendung von Hybridorbitalen.

freies Elektronenpaar

. 3 yrhi freie
im sp>-Orbital Elektronen- L
paare %
' ‘ Elektronen-
abstofSung \
H:N:H :O:H
. H
Ammoniak Wasser

Abb. 1.20 Bindung und ElektronenabstoBung in Ammoniak und Wasser. Die Bégen deuten
eine verstarkte AbstoBung durch die freien Elektronenpaare, die sich dicht am Kern des Zentral-
atoms befinden, an.
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Orbitaliiberlappung Orbitaliiberlappung
\} 7-Bindung
L _¢ 7/J_ R

sp>-Orbital H, JH '
2p-Orbital C::C: H:C:::C:H 7-Bindung
Ethen H H Ethin

Abb. 1.21 Die Doppelbindung im Ethen (Ethylen) und die Dreifachbindung im Ethin (Acetylen).

Im Ethen (Ethylen) und im Ethin (Acetylen)
liegen m-Bindungen vor

Die Doppelbindung in Alkenen wie dem Ethen (Ethylen) sowie die Dreifachbin-
dung in Alkinen wie dem Ethin (Acetylen) sind auf die sp?- bzw. die sp-Hybri-
disierung von Kohlenstoffatomen zuriickzufiithren. Alle o-Bindungen im Ethen
werden von sp?-Hybridorbitalen aufgebaut: Csp?—Csp? fiir die C—C-Bindung und
Csp®—H1s zur Bindung der vier Wasserstoffatome (Abb. 1.21). Im Gegensatz zu
BH,;, das ein leeres p-Orbital aufweist, sind die beiden verbleibenden p-Orbitale
im Ethen jeweils einfach besetzt, sodass sie unter Bildung einer 7-Bindung tiber-
lappen. (In der Abbildung sind der Klarheit halber die beiden getrennt gezeichnet,
und ihre Uberlappung wird durch die griine gestrichelte Linie symbolisiert. In
Wirklichkeit reichen die Elektronenwolken in die Umgebung, sodass es wie in
Abb. 1.13(E) dargestellt zu einer Uberlappung im dazwischenliegenden Raum
kommt.) Im Ethin wird das o-Geriist durch Bindungen aus Csp-Hybridorbitalen
aufgebaut. Es verbleiben an beiden Kohlenstoftatomen je zwei zueinander senk-
recht stehende einfach besetzte p-Orbitale, die zu zwei 7-Bindungen iiberlappen
(Abb. 1.21).

Ubung 1.16

(a) Zeichnen Sie ein Schema der Hybridisierung und der Bindungen im Methyl-
Kation, CH3+, sowie im Methyl-Anion, CH; ™. (Hinweis: Wie sieht die Gestalt
dieser Molekiile aus? Schauen Sie sich das Modell der Valenzschalen-Elektro-
nenpaar-AbstofSung in Abschn. 1.3 noch einmal an.

(b) Zeichnen Sie samtliche Orbitale des Methylborans, H;CBH,. 4

Verstandnistibung 1.17 Arbeiten mit den Konzepten: Die Orbitaliiberlappung in
Wasser

Es war zwar praktisch, Wasser mit einem sp>-hybridisierten Sauerstoffatom zu be-
schreiben, aber die Hybridisierung ist ungiinstiger als die des C-Atoms in Methan
und des N-Atoms in Ammoniak. Der Grund dafiir ist, dass der Energieunterschied
zwischen dem 2s-Orbital und den p-Orbitalen des O-Atoms nun so grof§ ist, dass
der Energieaufwand fiir die Hybridisierung nicht mehr durch die kleinere Zahl
von Bindungen zu H-Atomen (zwei statt vier bzw. drei) ausgeglichen werden kann.
Stattdessen nutzt das Sauerstoffatom (im Wesentlichen) nicht hybridisierte Orbi-
tale. Warum ist der Energieunterschied zwischen dem 2s-Orbital und den p-Orbi-
talen im O-Atom grofler? (Hinweis: Wenn Sie im Periodensystem waagerecht von

o-Bindung

Dass die Beschreibung der Elektronen als Wel-
len nicht nur eine mathematische Konstruktion,
sondern ,real sichtbar” ist, konnten Wissen-
schaftler von IBM 1993 beweisen. Sie verwen-
deten ein Rastertunnelmikroskop, um Bilder
auf atomarer Ebene aufzunehmen. Sie erzeug-
ten dieses computergestutzte vergroBerte Bild
eines Rings von Eisenatomen auf einer Kupfer-
oberflache. Das Bild erhielt den Namen ,Quan-
tenpferch” und zeigt, wie sich die Elektronen in
Wellen tiber die Oberflache bewegen. Dabei le-
gen die Maxima den Pferch fest, indem sie tber
den einzelnen Eisenatomen schweben. [Quelle:
Dr. Donald Eigler.]
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C zu F tibergehen, nimmt die positive Kernladung stetig zu. Welchen Einfluss dies
auf die Energien der Orbitale hat, kénnen Sie am Ende von Abschn. 1.6 nachlesen.)

Warum sollte sich dieser Effekt nachteilig auf die Hybridisierung auswirken?
Denken Sie tiber diese Fragen nach und zeichnen Sie anschliefiend eine Darstellung
der Orbitale eines nicht hybridisierten O-Atoms und ihrer Bindung in Wasser. Er-
kldren Sie den HOH-Bindungswinkel von 104.5° anhand der ElektronenabstofSung.

Strategie

Fiir die intraatomare Uberlappung von Orbitalen bei einer Hybridisierung gelten
die gleichen Einfliisse wie fiir die Qualitét einer Bindung, die durch interatoma-
re Orbitaliiberlappung gebildet wird: Die Uberlappung ist zwischen Orbitalen
dhnlicher Grofie und Energie am besten. Zudem unterliegt die Bindung geometri-
schen Zwingen bedingt durch das Molekil mit dem hybridisierten Atom (s. auch
Ubung 1.49). In der Reihe Methan, Ammoniak, Wasser und Fluorwasserstoff
werden die kugelsymmetrischen 2s-Orbitale wegen der steigenden Kernladung
verglichen mit den entsprechenden p-Orbitalen immer energiedrmer. Diese Ten-
denz lasst sich verstehen, wenn man sich die Elektronen in ihren jeweiligen
Orbitalen vorstellt: Elektronen, die sich relativ nahe am Kern befinden (2s), wer-
den zunehmend fester gehalten als solche, die weiter entfernt sind (2p). Bei den
Atomen rechts von N im Periodensystem macht dieser Energieunterschied eine
Hybridisierung der Orbitale schwierig, weil dadurch die 2s-Elektronen weiter vom
Kern entfernt werden. Die Verringerung der Elektronenabstofiung durch Hybridi-
sierung wird so durch den Aufwand an Coulomb-Energie aufgehoben. Dennoch
konnen wir ein verniinftiges Uberlappungsbild zeichnen.

Losung

Wir verwenden die beiden einfach besetzten p-Orbitale des Sauerstoffatoms fiir

eine Uberlappung mit den 1s-Orbitalen der beiden Wasserstoffatome (s. Abbil-

dung). In dieser Darstellung besetzen die beiden freien Elektronenpaare ein p- und
2, das 2s-Orbital.

25 (freies Warum betrégt der Bindungswinkel in Wasser dann nicht 90°? Nun, das Cou-
Elektronenpaar) ~ lomb-Gesetz (Elektronenabstofiung) gilt weiter — mit oder ohne Hybridisierung.
Die beiden bindenden Elektronenpaare vergrofiern demzufolge ihren Abstand
durch Aufweitung des Bindungswinkels bis zu dem gemessenen Wert. A

2p, (freies
Elektronenpaar)

Wasser

Ubung 1.18 Versuchen Sie es selbst

Ubertragen Sie die Darstellung fiir Wasser in der vorherigen Ubung auf die Bindung
in HE, die ebenfalls nicht hybridisierte Orbitale nutzt. 4

Wir fassen zusammen Um in dreiatomigen und gréfSeren Molekiilen die Elektro-
nenabstofSung zu minimieren und die Bindung zu starken, wenden wir das Kon-
zept der Hybridisierung von Atomorbitalen an und gelangen zu Orbitalen geeig-
neter Gestalt. Kombinationen aus s- und p-Orbitalen ergeben Hybridorbitale. So
entstehen durch Mischen eines 2s- und eines 2 p-Orbitals zwei linear angeordnete
sp-Hybridorbitale, die beiden tibrigen p-Orbitale bleiben unverandert. Die Kombi-
nation von einem 2s-Orbital mit zwei p-Orbitalen ergibt drei sp?-Hybridorbitale,
die in trigonalen Molekiilen genutzt werden. Schliefllich fithrt das Mischen des 2s-
Orbitals mit allen drei p-Orbitalen zu den vier sp3-Hybridorbitalen, die fiir die Ge-
ometrie um ein tetraedrisches Kohlenstoftatom urséchlich sind.

1.9  Strukturen und Formeln organischer Molekdle

Mit einem guten Wissen iiber die Natur der Bindung konnen wir lernen, wie Che-
miker die Identitdt von organischen Verbindungen bestimmen und ihre Strukturen
darstellen. Unterschétzen Sie nicht die Bedeutung, die dem Zeichnen von Struktu-
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ren zukommt! Nachldssigkeit beim Zeichnen von Molekiilformeln ist die Ursache
vieler Fehler in der chemischen Literatur und — vielleicht noch aktueller — bei Prii-
fungen in organischer Chemie.

Die Identitat einer Verbindung wird durch Bestimmung
ihrer Struktur ermittelt

Zur Bestimmung der Molekiilstruktur steht Chemikern in der organischen Chemie
eine Reihe von Methoden zur Verfiigung. Die Elementaranalyse liefert empiri-
sche Formeln (Summenformeln), die Arten und Verhiltnisse der Elemente in ei-
nem Molekiil angeben. Im Allgemeinen miissen aber weitere Methoden angewen-
det werden, um die Molekiilformel zu bestimmen und zwischen Strukturalterna-
tiven zu unterscheiden. Beispielsweise entspricht die Summenformel C,HO zwei
bekannten Substanzen: Ethanol und Methoxymethan (Dimethylether). Sie lassen
sich anhand ihrer physikalischen Eigenschaften unterscheiden, z. B. ihrer Schmelz-
und Siedepunkte (Sdp.), Brechungsindizes, Dichten usw. Ethanol ist bei Raumtem-
peratur eine Fliissigkeit (Sdp. 78.5°C), die im Labor und in der Industrie héaufig
als Losungsmittel verwendet wird und auch ein Bestandteil alkoholischer Getran-
ke ist. Methoxymethan ist dagegen ein Gas (Sdp. —23°C), das als Kithlmittel Ver-
wendung findet. Beide Verbindungen unterscheiden sich auch in anderen physika-
lischen und chemischen Eigenschaften. Verbindungen wie diese mit der gleichen
Summenformel, aber unterschiedlicher Reihenfolge bei der Verkniipfung der Ato-
me (Konnektivitit) werden als Konstitutions- oder Strukturisomere bezeichnet
(s. auch Exkurs 1.1).

Ubung 1.19  Zeichnen Sie die beiden Konstitutionsisomere der Summenformel
C,H;, mit allen Atomen und ihren Bindungen. 4

Zwei natiirlich vorkommende Substanzen veranschaulichen die biologischen Fol-
gen solcher Strukturunterschiede: Prostacyclin I, verhindert, dass das Blut inner-
halb des Kreislaufsystems gerinnt. Thromboxan A, wird bei einer Blutung freige-
setzt und induziert die Aggregation der Blutplattchen, sodass sich die Verletzung
durch Blutpfropfen schlief3t. Es erscheint kaum glaublich, dass diese Verbindun-
gen Konstitutionsisomere sind (beide haben die Summenformel C,,H;,0;) und
nur relativ kleine Konnektivitatsunterschiede haben. Tatséchlich sind sie so nahe
verwandt, dass sie im Korper aus einer gemeinsamen Vorstufe synthetisiert werden
(naheres in Abschn. 19.13).

Nachdem eine natiirlich vorkommende oder durch eine Reaktion synthetisier-
te Verbindung isoliert wurde, kann der Chemiker versuchen, sie zu identifizieren,
indem er ihre Eigenschaften mit denen bekannter Stoffe vergleicht. Wenn die zu
untersuchende Substanz aber neu ist, verlangt die Strukturaufkldrung andere Me-
thoden, bei denen es sich meistens um verschiedene Arten der Spektroskopie han-
delt. Diese Methoden werden in spateren Kapiteln erldutert und haufig angewandt.

Die umfassendsten Methoden zur Strukturbestimmung sind die Rontgenbeu-
gung von Einkristallen und die Elektronenbeugung sowie die Mikrowellenspektro-
skopie von Gasen. Diese Verfahren lassen die genaue Position jedes Atoms erken-
nen, als wiirde man es unter sehr starker Vergrofierung betrachten. Die struktu-
rellen Einzelheiten der Isomere Ethanol und Methoxymethan, die auf diese Weise
erkennbar werden, sind in Abb. 1.22(A),(B) als Kugel-Stab-Modelle dargestellt. Be-
achten Sie die tetraedrische Bindung um die Kohlenstoffatome und die gewinkelte
Anordnung der Bindungen zum Sauerstoffatom, die der in Wasser dhnelt. Ein ge-
naueres Bild von der relativen Grofle der einzelnen Atome in Methoxymethan gibt
das Kalottenmodell in Abb. 1.22(C).

Die dreidimensionale Darstellung von organischen Molekiilen ist zum Versténd-
nis ihrer Strukturen und oft auch ihrer Reaktivitdten unerlasslich. Vielleicht finden

Ethanol und Methoxymethan:
zwei Konstitutionsisomere

Ethanol
(Sdp. 78.5 °C)

T H
H—$—§—$—H
H H

Methoxymethan
(Dimethylether)
(Sdp. 23 °C)

Konstitutionsisomere
in der Natur

COOH
/
07\
HO éH

Prostacyclin I,

COOH

OH

Thromboxan A,
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T
H C C
AN
H H

H

Kurzstrukturformeln

CH;CH,CH;

]‘Br

CHgCHCHzCHzBr
oder CH;CHBrCH,CH,Br

B C

Abb. 1.22 Dreidimensionale Darstellungen von (A) Ethanol und (B) Methoxymethan als Kugel-
Stab-Modelle. Bindungslangen sind in Pikometer, Bindungswinkel in Grad angegeben. (C) Kalot-
tenmodell von Methoxymethan, das die effektive GroRe der ,Elektronenwolken” um die einzel-
nen Atomkerne beriicksichtigt.

Sie es schwierig, sich die raumlichen Anordnungen der Atome selbst in sehr ein-
fachen Systemen vorzustellen. Dann kann ein Molekiilbaukasten eine gute Hilfe
sein.

Ubung 1.20 Bauen Sie mit einem Molekiilbaukasten Modelle der beiden Isomere
mit der Summenformel C,H,,. 4

Molekulstrukturen werden durch verschiedene Arten
von Formeln dargestellt

Die Darstellung von Molekiilstrukturen wurde zuerst in Abschn. 1.4 angesprochen,
der Regeln zum Zeichnen von Lewis-Formeln behandelte. Wir haben gelernt, dass
bindende und nicht bindende Elektronen als Punkte dargestellt werden. Eine Ver-
einfachung ist die Strichdarstellung (Kekulé-Struktur), bei der freie Elektronen-
paare (wenn vorhanden) wieder als Punkte angefiigt werden. Um das noch weiter
zu vereinfachen, benutzen Chemiker Kurzstrukturformeln, in denen die meisten
Einfachbindungen und freien Elektronenpaare weggelassen werden. Dabei wird die
Hauptkohlenstoffkette waagerecht gezeichnet, die daran gebundenen Wasserstoft-
atome stehen gewohnlich rechts vom zugehorigen Kohlenstoffatom. Weitere Grup-
pen (die Substituenten an der Hauptkette) werden durch senkrechte Striche ange-
fiigt. Alternativ kann ein Substituent in der gleichen Richtung wie die Hauptkette
rechts neben das Kohlenstoffatom samt der Wasserstoffatome, zu dem er gehort,
gezeichnet werden.

Die rationellste Darstellung ist die Strichformel. Sie stellt das Kohlenstoftge-
riist durch Zickzacklinien dar, wobei alle Wasserstoffatome weggelassen werden.
Jede unsubstituierte Endposition ist eine Methylgruppe, jede Spitze ein Kohlen-
stoffatom und alle nicht ndher bezeichneten Valenzen werden als geséttigt durch
Einfachbindungen zu Wasserstoff betrachtet.

Strichformeln
(@) (@)
CH3(HZCH:CH2 PN )k/
oder CH;COCH=CH,
Br

A

HC=CCH,OH

/\OH
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Zickzacklinie des Gertistes
in der Papierebene

H H H H
H\(H ) \/H . _S#H
$ H" H"l
HH H H H :OH
Gestrichelt: unter Ausgefillt: tiber
der Papierebene der Papierebene
A B C D

Abb. 1.23  Keilstrichformeln (gestrichelte Keile rot, Vollkeile blau) fiir (A) eine Kohlenstoffkette,
(B) Methan, (C) Ethan, (D) Ethanol und (E) Methoxymethan. Durch einfache Striche verknUlpfte
Atome liegen in der Papierebene, Gruppen am Ende der gestrichelten Keile liegen unter dieser
Ebene, Gruppen am Ende ausgefiiliter Keile liegen dariber.

Ubung 1.21 Zeichnen Sie Kurzstruktur- und Strichformeln fiir jedes C,H,,-
Isomer. y

Abbildung 1.22 macht auf eine Schwierigkeit aufmerksam: Wie konnen wir die
dreidimensionalen Strukturen von organischen Molekiilen genau, effizient und in
Ubereinstimmung mit allgemein akzeptierten Regeln zeichnen? Fiir tetraedrische
Kohlenstoffatome wird das Problem durch die Verwendung von Keilstrichfor-
meln gelost. Bei dieser Darstellung wird die Hauptkohlenstoffkette zickzackformig
gezeichnet und nun als in der Papierebene liegend definiert. Jede Spitze (Kohlen-
stoffatom) wird dann mit zwei weiteren Linien verbunden, einem gestrichelten Keil
und einem Vollkeil, die von der Kette wegzeigen. Diese Keile stehen fiir die beiden
tibrigen Bindungen an das Kohlenstoffatom: Der gestrichelte Keil entspricht der
Bindung, die unter der Papierebene liegt, der Vollkeil steht fiir die Bindung, die ziber
der Papierebene liegt (Abb. 1.23). Substituenten werden an die entsprechenden
Endpositionen gesetzt. Diese Darstellung wird auf Molekiile jeder Grofie angewen-
det, sogar auf Methan (s. Abb. 1.23(B) bis (E)). Der Einfachheit halber bezeichnen
wir die beiden Bindungsarten als , gestrichelt” (statt ,gestrichelt-keilférmig“) und
ykeilformig” (statt ,vollkeilformig®).

Wie die Strichformeln verdeutlichen, gibt es eine Ubereinkunft, beim Schreiben
vieler Strukturformeln die Wasserstoffatome und aus praktischen Griinden auch
»Keile“ und , gestrichelte Keile“ wegzulassen. Beachten Sie bei der Betrachtung sol-
cher Darstellungen, dass das Kohlenstoffatom tetraedrisch ist und Substituenten an
einer Kohlenstoftkette wie nachstehend gezeigt ober- oder unterhalb der Papiere-
bene liegen konnen.

c cl cl cl
/\></\ bedeutet /\)*\/\ bedeutet
Ubung 1.22

(a) Zeichnen Sie Keilstrichformeln fiir jedes C,H,,-Isomer.
(b) Zeichnen Sie die frither gezeigten Verbindungen Benzylpenicillin, Cuban und
Saccharin als Strichformeln. A

Wir fassen zusammen Die Bestimmung organischer Strukturen beruht auf der
Anwendung unterschiedlicher experimenteller Methoden, darunter der Elemen-
taranalyse und verschiedener Arten der Spektroskopie. Molekiilmodelle dienen der
Veranschaulichung rdumlicher Anordnungen der Atome in den Strukturen. Kurz-
struktur- und Strichformeln sind hilfreich zum Zeichnen zweidimensionaler Mole-
kiildarstellungen, mit Keilstrichformeln lassen sich Atome und Bindungen dagegen
dreidimensional darstellen.

Lo,
T

as Im,,
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Im Uberblick

Was haben wir bis hierher gelernt und wie geht es weiter? Vieles von dem Wissen
aus diesem einleitenden Kapitel ist Ihnen vermutlich schon aus den Grundlagen
der Chemie oder sogar aus der Oberstufe bekannt, vielleicht auch aus einem ande-
ren Kontext. Es ging hier darum, dieses Wissen zu wiederholen und den Bezug zu
Struktur und Reaktivitdt organischer Molekiile zu verdeutlichen. Die fundamenta-
len Konzepte fiir die organische Chemie sind folgende:

e Das Coulomb-Gesetz (Abschn. 1.2) ist z. B. wichtig firr die Anziehung zwischen
Atomen (Abschn. 1.3), die relative Elektronegativitit (Tab. 1.2), das Elektronen-
abstoflungsmodell fiir die Gestalt von Molekilen (Abschn. 1.3) und fir die Wahl
des wichtigsten Beitrags zu Resonanzformeln (Abschn. 1.5).

e Elektronen haben die Tendenz sich auszubreiten, zu delokalisieren, wie an Reso-
nanzformeln (Abschn. 1.5) oder Bindungsiiberlappungen (Abschn. 1.7) gezeigt
wurde.

e Bei der Bildung einer Bindung korreliert die Zahl der Valenzelektronen
(Abschn. 1.3 und 1.4) mit dem Aufbauprinzip (Abschn. 1.6), einhergehend
mit einer hohen Stabilitdt der entstehenden Verbindung, wenn die Besetzung
der Orbitale der Edelgas-Oktett-Konfiguration entspricht (Abschn. 1.3, 1.4
und 1.7).

e Atom- und Molekiilorbitale haben charakteristische Gestalten (Abschn. 1.6).
Daraus lésst sich die Wahrscheinlichkeit ableiten, wo sich die ,reaktiven” Elek-
tronen um den Kern herum authalten.

o Das Uberlappungsmodell der Bindung (Abschn. 1.7) erlaubt uns die Energien,
die Richtung und die generelle Durchfiihrbarkeit einer Reaktion zu beurteilen.

e Die Fahigkeiten, organische Verbindungen als Kekulé-, Kurzstruktur- und
Strichformeln zu zeichnen und ihren dreidimensionalen Charakter durch
Keilstrichformeln wiederzugeben.

Mit all diesen Informationen haben wir nun die Werkzeuge, um die strukturelle
und dynamische Vielfalt der organischen Molekiile und ihrer reaktiven Positionen
zu untersuchen.

Allgemeine Strategie zum L6sen von Aufgaben in der
organischen Chemie

Bevor man versucht, eine Aufgabenstellung in der organischen Chemie (oder auch
zu einem anderen Thema) zu l6sen, muss man unbedingt genau verstehen, wonach
gefragtist. Lesen Sie jede Fragestellung vollstandig und sorgfiltig durch. Der néchs-
te Schritt ist, logisch zu bestimmen, wie man den Losungsprozess beginnt. Machen
Sie an diesem Punkt eine Aufstellung der Informationen, die Sie als Einstieg fiir die
Losung benétigen. Finden Sie jede notwendige Information heraus, die Sie nicht
schon haben. Erstellen Sie schliefllich ein Schritt-fiir-Schritt-Protokoll zum Entwi-
ckeln der Losung. Setzen Sie dieses Protokoll um und lassen Sie keine Schritte aus.
Zusammengefasst ist die Strategie also folgende:

e Wonach ist gefragt?

e Wie fangt man an?

e Welche Informationen braucht man?

o Schrittweise vorgehen, ohne Schritte auszulassen.

Die folgenden ausgearbeiteten Beispiele veranschaulichen die Umsetzung dieser
Methode.



Verstandnisiibung 1.23 Bilden von Lewis-Formeln: Oktette

Natriumborhydrid (Natriumtetrahydridoborat, Natriumboranat), Na*BH,~, wird
als Reagens bei der Umwandlung von Aldehyden und Ketonen zu Alkoholen
(Abschn. 8.5) genutzt. Hergestellt wird es durch die Behandlung von BH; mit
Na*tH™:

H T
BH; + Na"H™ ——> Na* [H BH]
H

(a) Zeichnen Sie die Lewis-Formel von BH,~

Strategie

e Wonach ist gefragt? Die Antwort ist auf den ersten Blick trivial: eine Lewis-For-
mel zu zeichnen. In die Frage eingebettet ist aber das Ziel der Aufgabe. Sie kon-
nen also weiter denken und fragen: Worum geht es? Wir betrachten eine Addi-
tionsreaktion, in der sich H™ an BH; anlagert, wodurch BH,™ entsteht.

e Wie fangt man an? Verwenden Sie fiir die folgenden Schritte die Regeln zum
Zeichnen von Lewis-Formeln in Abschn. 1.4.

¢ Welche Informationen braucht man? Wir miissen das Molekiilgeriist — die An-
ordnung, in der die Atome verkniipft sind (Regel 1) — und die Zahl der verfiig-
baren Valenzelektronen (Regel 2) kennen.

e Schrittweise vorgehen.

Losung

Schritt1 Das Molekiilgeriistist in der Gleichung in eckigen Klammern angedeutet:
Ein Boratom ist von vier Wasserstoffatomen umgeben.

Schritt 2 Wie viele Valenzelektronen gibt es? Antwort (Regel 2):

4H = 4 x1Elektron = 4 Elektronen
1N = 3Elektronen
Ladung = -1 = 1Elektron

Summe 8 Elektronen

Schritt 3 Die Oktettregel (Regel 3) verlangt acht umgebende Elektronen fiir das
Boratom, auflerdem werden zwei Elektronen fiir jedes der vier Wasserstoffatome
benotigt, sodass sich insgesamt ein , Elektronenbedarf” von 16 ergibt. Aus Schritt 2
oben geht hervor, dass wir einen Bestand von acht Elektronen zur Verfiigung haben.
Durch Subtrahieren des Bestands vom Bedarf und Dividieren durch zwei erhal-
ten wir die Anzahl der benétigten Bindungen, namlich vier. Wir platzieren je zwei
Elektronen zwischen dem Boratom und seinen vier gebundenen Wasserstoffato-
men und erhalten die vier benétigten Bindungen, wobei alle verfiigbaren Valenz-
elektronen verbraucht und die Elektronenschalen um jedes Atom vervollstandigt

werden:
H

H:B:H
H

Schritt 4 Wir sind noch nicht fertig! Die Verbindung ist geladen, und wir miissen
dieser Ladung einen formalen Platz zuordnen, um mit einer vollstdndigen, kor-
rekten Lewis-Formel abzuschliefien (Regel 4): Da jedes Wasserstoffatom eine Va-
lenzelektronenzahl von eins hat, namlich die des neutralen Atoms, muss sich die
formale Ladung —1 am Boratom befinden. Diese Schlussfolgerung lasst sich tiber-
priifen, indem man die Valenzelektronen um das Boratom zihlt: Es sind vier, die
Hilfte der insgesamt acht gemeinsamen Elektronen in den Bindungen, und damit
eins mehr als im freien neutralen Atom. Die richtige Lewis-Formel ist daher:

H7
H:B:H
H
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Tetrahydridoborat-Ion
(Boranat-Ion)

(b) Welche Gestalt hat das Boranat-Ion?

Losung

Die Fragestellung ist wieder einfach. Wie fingt man an? Wir erhalten aus
Abschn. 1.3 die bendtigte Information, dass die Gestalt einfacher Molekiile
durch die ElektronenabstofSung bestimmt wird. Im Boranat-Ion ist das Boratom
von vier Elektronenpaaren umgeben — genau wie das Kohlenstoffatom in Methan.
Durch Analogiiberlegung kommen wir zu dem Schluss, dass Boranat wie Methan
eine tetraedrische Struktur besitzt, was mit einer sp®-Hybridisierung am Boratom
in Einklang steht (siehe Schema).

(c) Zeichnen Sie eine Orbitaldarstellung des Angriffs von H:™ auf BH;. Welche Or-
bitale sind an der Uberlappung zur Bindungsbildung beteiligt?

Losung
Die beiden vorherigen Beispiele waren relativ einfach, aber nun ist die Aufgabe
schwieriger. Die Fragestellung umfasst mehrere Teile.

Zunéchst brauchen wir eine Orbitaldarstellung der Ausgangsverbindungen. Au-
lerdem miissen wir das Produkt und seine Orbitaldarstellung bestimmen. Schlief3-
lich miissen wir versuchen zu ermitteln, wie sich die Orbitale, mit denen wir an-
fangen, zu denen am Ende entwickeln. Wie fangt man an? Haben wir bereits die
benétigten Informationen? Ja, die haben wir. Im nachsten Schritt zeichnen wir die
Orbitaldarstellungen direkt aus den Abschn. 1.6 und 1.8. Fiir H:™ haben wir ein dop-
pelt besetztes 1s-Orbital; fiir BH, finden wir ein trigonal-planares Boratom mit drei
sp*-Orbitalen, die drei Bindungen zu Wasserstoffatomen bilden, sowie ein iibriges
unbesetztes p-Orbital senkrecht zur Molekiilebene (Abb. 1.17).

Die betrachtete Umsetzung ist die Reaktion von H:™ mit BH;, der wir bereits
in Abschn. 1.4 und erneut zu Beginn dieser Aufgabe begegnet sind. Wir kennen
daher ihr Produkt: Boranat, BH, . An welchem Teil von BH; greift das Hydrid-Ion
hochstwahrscheinlich an? Das Orbitalbild liefert die Antwort: Das unbesetzte p-
Orbital ist ein ideales Ziel, in das das Hydrid-Ion sein Elektronenpaar unter Bildung
einer neuen Bindung abgeben kann.

Angriff sp®

15— @

sz

Hydrid-Ion /\/
2
4
\/\ (unbesetztes Orbital,
bereit Elektronen vom

Hydrid-Ion aufzunehmen)

Boran

Bleiben die Orbitale um das Boratom wihrend dieser Reaktion unveréndert? Zur
Beantwortung dieser Frage miissen wir nur auf die Struktur des Produkts, Bora-
nat, zuriickgreifen, die wir in Teil (b) dieser Aufgabe ermittelt haben. BH, ™ ist te-
traedrisch mit sp3-Hybridisierung. Man kann sich leicht vorstellen, wie das trigo-
nal-planare, sp?-hybridisierte Boratom glatt in eine sp®-hybridisierte, tetraedrische
Struktur tiberfithrt wird. Dadurch dndert sich die anfingliche Uberlappung des
Wasserstoff-1s-Orbitals mit dem unbesetzten 2 p-Orbital des Boratoms zur end-
giiltigen Uberlappung des Wasserstoff-1s-Orbitals mit einem Bor-sp>-Hybridorbi-
tal. Diese Rehybridisierung tritt bei der Bildung und Trennung kovalenter Bindun-
gen recht hdufig auf. A



Ausgearbeitete Beispiele: Integration der Konzepte

In diesem Teil des Abschnitts arbeiten wir einige Aufgaben durch, in denen wich-
tige Konzepte aus dem Kapitel integriert sind, um so Thr Wissen zu den Grund-
prinzipien und Ihr kritisches Denken zu festigen. Das folgende Beispiel priift Ihre
Kenntnisse in Bezug auf das Formulieren von Resonanzformeln.

Verstandnisiibung 1.24 Geldste Ubung: Bilden von Lewis-Formeln:
Resonanzformeln

Propin kann mit einer starken Base unter Bildung eines Dianions zweifach depro-
toniert werden (d. h., die Base entfernt die zwei durch Pfeile markierten Protonen).

H

‘ starke Base

H—C=C—C—H ———» [CCCH,|"
‘ (=2H")
Propin Propin-Dianion

Man kann zwei Resonanzformeln schreiben, in denen alle drei Kohlenstoffatome
der Oktettregel gentigen.

(a) Zeichnen Sie beide Formeln und kennzeichnen Sie die wichtigere!

Losung
Wir wollen das Problem Schritt fiir Schritt analysieren:

Schritt 1 Welche strukturelle Information enthélt die angegebene Formel des Pro-
pin-Dianions? Antwort (Abschn. 1.4, Regel 1): Die Abbildung zeigt die Konnekti-
vitat der Atome, und zwar eine Kette aus drei Kohlenstoffatomen, von denen ein
terminales zwei Wasserstoffatome trégt.

Schritt 2 Wie viele Valenzelektronen stehen zur Verfiigung? Antwort (Abschn. 1.4,
Regel 2):

2H = 2 x 1Elektron = 2Elektronen
3C = 3 X4Elektronen = 12 Elektronen
Ladung = -2 = 2Elektronen
Summe 16 Elektronen

Schritt 3 Wie konnen wir eine der Oktettregel entsprechende Lewis-Formel fiir
dieses Ion erhalten? Oktette um die drei Kohlenstoffatome plus Elektronenpaare
fiir die beiden Wasserstoffatome erfordern 28 Elektronen. Die Hilfte der Differenz
zwischen diesen und den verfligbaren 16 Elektronen bedeuten, dass die Struktur
sechs Bindungen enthalten muss. Antwort (Abschn. 1.4, Regel 3): Wenn wir von
der durch die Struktur des Propin-Dianions gegebenen Konnektivitiat ausgehen,
konnen wir sofort acht der zur Verfiigung stehenden Elektronen unterbringen:

H
C:C:C:H

Nun benutzen wir die verbleibenden acht Elektronen, um so viele Kohlenstoffato-
me wie moglich mit vollstindigen Oktetten auszustatten, indem wir freie Elektro-
nenpaare hinzufiigen. Wir beginnen rechts, denn dieses Kohlenstoffatom benotigt
dazu nur noch zwei weitere Elektronen. Das mittlere Kohlenstoffatom erhélt dem-
entsprechend zwei Elektronenpaare und das letzte Elektronenpaar wird zunéchst
dem linken Kohlenstoffatom zugeteilt.

:C:Q:Q:H
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Auf diese Weise hat das linke Kohlenstoffatom nur vier Auflenelektronen. Daher
dndern wir die zwei freien Elektronenpaare des mittleren Kohlenstoffatoms in zwei
gemeinsame Elektronenpaare zwischen dem linken und dem mittleren Kohlen-
stoffatom. So erhalten wir die folgende Formel, die wie erwartet sechs Bindungen
enthalt:

:C:::C:Q:H

Schritt4 Nun hatjedes Atom ein vollstindiges Oktett bzw. Duett. Wir miissen uns
jedoch noch mit den Ladungen befassen. Welche Ladung befindet sich an welchem
Atom? Antwort (Abschn. 1.4, Regel 4): Wir beginnen wieder rechts und erkennen
schnell, dass die Wasserstoffatome elektroneutral sind. Jedes von ihnen ist durch
ein gemeinsames Elektronenpaar mit seinem Kohlenstoffatom verbunden. Da jedes
gemeinsame Elektronenpaar nur halb, also als ein Elektron zu zédhlen ist, entspricht
die Elektronenzahl der des freien Wasserstoffatoms. Demgegeniiber tragt das rech-
te Kohlenstoffatom drei gemeinsame und ein freies Elektronenpaar, also insgesamt
funf Elektronen, eines mehr als im freien Kohlenstoffatom. Daher ist eine negati-
ve Ladung am rechten Kohlenstoffatom lokalisiert. Das zentrale Kohlenstoffatom
trdgt vier gemeinsame Elektronenpaare und ist demnach nicht geladen. Schlief3-
lich ist das linke Kohlenstoffatom durch drei gemeinsame Elektronenpaare mit dem
zentralen verbunden und hat zusitzlich ein freies Elektronenpaar, wodurch es eine
negative Ladung trigt. Das Resultat ist demnach

_ H
:C:::C:Q:H

Schritt 5 Wir wenden uns nun der Frage nach den Resonanzformeln zu. Kann man
Elektronenpaare so verschieben, dass sich andere, der Oktettregel entsprechende
Lewis-Formeln ergeben? Antwort (Abschn. 1.5): Ja, indem wir vom rechten Koh-
lenstoffatom das freie Elektronenpaar in die Position eines gemeinsamen Elektro-
nenpaares zwischen dem rechten und dem zentralen Kohlenstoffatom verschieben
und gleichzeitig eines der gemeinsamen Elektronenpaare zwischen dem zentralen
und dem linken Kohlenstoffatom in die Position eines freien Elektronenpaars am
linken Kohlenstoffatom verschieben:

H H

2—

:6:::C:6:H<—> :C::C::E:H
) e .

Eine Konsequenz ist die Verschiebung der negativen Ladung des rechten Kohlen-
stoffatoms auf das linke, das nun zweifach negativ geladen ist.

Schritt 6 Welche Resonanzformel ist die wichtigere? Antwort (Abschn. 1.5): Die
gegenseitige AbstofSung der Elektronen fiithrt dazu, dass der linken Resonanzformel
ein grofSerer Anteil zukommt.

Ein weiterer Punkt: Sie hétten die erste Resonanzformel viel schneller entwickeln
koénnen, wenn Sie die Informationen in der Reaktionsgleichung zur Bildung des
Dianions herangezogen hitten. Die Valenzstrichformel von Propin entspricht sei-
ner Lewis-Formel, und die Entfernung je eines Protons von den beiden terminalen
Kohlenstoffatomen fiihrt dort durch die verbleibenden Elektronenpaare zu je einer
negativen Ladung:

0 Vv
H¢=c—c—n =2, sc=c—c%
{ \

H H



Aus diesem Beispiel konnen wir etwas Wichtiges lernen: Ist man mit einem Pro-
blem konfrontiert, sollte man sich zunéchst die notige Zeit nehmen und zunéachst
alle gegebenen Informationen sammeln und sich vor Augen fithren (am besten: auf-
schreiben).

(b) Im Propin-Dianion liegt folgende Hybridisierung vor: [CspCspCsp?H,]*". Da-
bei ist das endstindige CH, sp?-hybridisiert, dagegen ist das Kohlenstoffatom im
Methyl-Anion sp3-hybridisiert (Ubung 1.16, Teil (a)). Zeichnen Sie eine Orbital-
darstellung des Dianions, um die hier bevorzugte Hybridisierung zu erklaren.

Losung

Sie konnen das Orbitalbild recht einfach konstruieren, indem Sie die Halfte der
Darstellung des Ethens (die CH,-Gruppe) aus Abb. 1.17 mit der des Ethins ohne
eines seiner Wasserstoffatome kombinieren.

Man kann deutlich erkennen, wie das doppelt besetzte p-Orbital der CH,-Gruppe
mit einem der 77-Orbitale der Alkingruppe tiberlappt. Dies fiihrt zur Delokalisation
der Ladung, wie sie durch die beiden Resonanzformeln beschrieben wird. 4

Wichtige Konzepte

1. Die organische Chemie ist die Chemie des Kohlenstoffs und seiner Verbindun-
gen.

2. Das Coulomb-Gesetz beschreibt den Zusammenhang zwischen der Anzie-
hungskraft ungleichnamiger Ladungen und dem Abstand zwischen ihnen.

3. Ionenbindungen entstehen durch Coulomb-Anziehung zwischen entgegenge-
setzt geladenen Ionen. Diese Ionen entstehen durch vollstindige Ubertragung
von Elektronen von einem Atom auf ein anderes. Durch eine solche Elektronen-
tibertragung wird héufig Edelgaskonfiguration erreicht.

4. Kovalente Bindungen entstehen durch gemeinsame Inanspruchnahme von
Elektronen durch zwei Atome. So kénnen die an der Bindung beteiligten Atome
Edelgaskonfiguration erhalten.

5. Die Bindungslidnge ist der durchschnittliche Abstand zwischen kovalent ge-
bundenen Atomen. Die Bindungsbildung setzt Energie frei; ein Bindungsbruch
erfordert Energie.

6. Polare Bindungen bilden sich zwischen Atomen mit unterschiedlicher Elek-
tronegativitit. Diese ist ein Maf3 fiir die Fahigkeit eines Atoms, Elektronen in
einer Bindung anzuziehen.

7. Die Gestalt von Molekiilen wird stark von der Elektronenabstofiung bestimmt.

8. In den Lewis-Formeln werden chemische Bindungen durch Punkte, die Elek-
tronen symbolisieren, dargestellt. Man zeichnet sie so, dass Wasserstoff ein Du-
ett, die anderen Atome ein Oktett von Elektronen erhalten. Ladungstrennungen
sollten soweit moglich vermieden werden, konnen jedoch durch die Oktettre-
gel erzwungen werden.

9. Lasst sich ein Molekiil durch zwei oder mehrere Lewis-Formeln darstellen, die
sich nur durch die Positionen von Elektronen unterscheiden, bezeichnet man
diese als Resonanzformeln. Keine Resonanzformel beschreibt das Molekiil
hinreichend, der wahre Zustand des Molekiils ldsst sich als gewichtetes Mittel
(Hybrid) aus allen Lewis-Formeln beschreiben. Sind die Resonanzformeln
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zur Beschreibung eines Molekiils nicht dquivalent, leisten die Formeln, die die
Regeln fiir Lewis-Formeln am besten erfiillen und die relativen Elektronegati-
vitdten der Atome beriicksichtigen, den gréfsten Beitrag zum Resonanzhybrid.

10. Die Bewegung der Elektronen um den Kern ldsst sich durch Wellengleichun-
gen beschreiben. Die Losungen der Wellengleichung sind die Wellenfunktionen
(Atomorbitale). Das Quadrat der Wellenfunktion an jedem Punkt des Raumes
ist ein Maf3 fiir die Wahrscheinlichkeit, ein Elektron an diesem Punkt zu finden.

11. s-Orbitale haben eine kugelsymmetrische Gestalt, p-Orbitale sehen wie zwei
sich beriihrende Kugeln oder wie eine ,raumliche Acht“ aus. Das Vorzeichen
der Orbitale an einem Punkt des Raumes kann positiv, negativ oder null sein
(Knotenebene). Mit der Zunahme der Energie des Orbitals steigt auch die An-
zahl der Knotenebenen an. Jedes Orbital kann maximal von zwei Elektronen mit
entgegengesetztem Spin besetzt werden (Pauli-Prinzip, Hundsche Regel).

12. Den Vorgang des Auffiillens von einem Orbital nach dem anderen mit Elektro-
nen bezeichnet man als Aufbauprinzip.

13.Bei der Uberlappung von zwei Atomorbitalen entsteht ein Molekiilorbital.
Hat die Wellenfunktion der miteinander iiberlappenden Atomorbitale dasselbe
Vorzeichen, entsteht ein bindendes Molekiilorbital niedrigerer Energie. Bei
entgegengesetztem Vorzeichen der Wellenfunktion bildet sich ein antibin-
dendes Molekiilorbital hoherer Energie, das eine zusitzliche Knotenebene
zwischen den Kernen besitzt. Die Anzahl der Molekiilorbitale ist gleich der
Zahl der Atomorbitale, aus denen sie entstanden sind.

14. Bindungen, bei denen das Maximum der Elektronendichte auf der Kernverbin-
dungsachse liegt, bezeichnet man als o-Bindungen; Bindungen, bei denen sich
die Elektronendichte ober- und unterhalb der Kernverbindungsachse befindet,
als m-Bindungen.

15. Durch mathematische Kombination von Orbitalen desselben Atoms lassen sich
Hybridorbitale bilden, deren Gestalt sich von denen der urspriinglichen Orbi-
tale unterscheidet. Durch Kombination eines s- und eines p-Orbitals entstehen
zwei lineare sp-Hybride, die z. B. in der Bindung des BeH, benutzt werden.
Aus einem s- und zwei p-Orbitalen ergeben sich drei trigonale sp®-Hybride,
iber die sich die Bindung im BH; erkldren ldsst. Kombination eines s- und drei-
er p-Orbitale ergibt vier tetraedrische sp®-Hybride, wie sie im CH,-Molekiil
vorliegen. Unhybridisierte Atome bleiben unveréndert. Hybridorbitale konnen
{iberlappen. Durch Uberlappung der sp®-Hybridorbitale verschiedener Kohlen-
stoffatome entsteht die Kohlenstoff-Kohlenstoff-Bindung im Ethan und ande-
ren organischen Molekiilen. Hybridorbitale konnen auch, wie im NH;, durch
freie Elektronenpaare besetzt sein.

16. Die Zusammensetzung (also der prozentuale Anteil der Elemente) organischer
Verbindungen wird durch die Elementaranalyse bestimmt. Die Summenfor-
mel gibt die Anzahl der jeweiligen Atome im Molekiil an.

17. Molekiile mit derselben Summenformel, aber einer unterschiedlichen Verkniip-
fung (Konnektivitit) der Atome, bezeichnet man als Konstitutionsisomere
(Strukturisomere). Sie haben unterschiedliche Eigenschaften.

18. Kurzstruktur- und Strichformeln sind abgekiirzte Darstellungen von Mole-
kiilen. Keilstrichformeln stellen dreidimensionale Molekiilstrukturen dar.
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1.25 Zeichnen Sie die Lewis-Formeln der folgenden Mole-

kiile und ordnen Sie, falls erforderlich, Ladungen zu. Die An-

ordnung der Atome im Molekiil ist in Klammern angegeben.

(a) CIF

(b)) BtICN

(c) SOCI,(CISCI). Sie konnen sowohl ein Oktett als auch eine
Struktur mit erweiterter Valenzschale zeichnen. Beriick-
sichtigen Sie die folgende Strukturinformation bei der Ent-
scheidung, welche die bessere ist: Die gemessene S—O-
Bindungslidnge in SOCI, betragt 143 pm. Zum Vergleich:
In SO, betrigt sie 143 pm [Ubung 1.9, Teil (b)] und in
CH;SO3;H (Methansulfonsédure) 166 pm.

(d) CH3NH,

(e) CH;OCH,4

(f) N,H, (HNNH)

(g) CH,CO

(h) HN; (HNNN)

(i) N,O (NNO)

1.26 Stellen Sie mithilfe der Elektronegativititswerte aus
Tab. 1.2 (Abschn. 1.3) fest, welche der Verbindungen aus
Ubung 1.25 polare kovalente Bindungen haben und kenn-
zeichnen Sie die entsprechenden Atome mit 6% und §-.

1.27 Zeichnen Sie fiir die folgenden Verbindungen die Le-
wis-Formeln. Weisen Sie entsprechende Ladung zu.

(a) H-

(b) CH3™

(c) CH3*

(d) CH,

(e) CH3NH;*
(f) H;CO~
(g) CH,

(h) HC,™ (HCC)
(i) H,O, (HOOH)

1.28 Versehen Sie jede der folgenden Verbindungen, soweit
erforderlich, mit Ladungen, sodass vollstdndige, korrekte Le-
wis-Formeln entstehen. Alle Bindungen und nicht bindenden
Valenzelektronen sind angegeben.

H H H
(a) -\o—(‘:—H (b) \c:ii
/] /TN
H H H H
)
(©) H ? H M)H*T*Q
H H H
Hié\ ..
(e) B—0 () H—O—N—O—H

1.29

(a) Die Struktur des Bicarbonat-Ions (Hydrogencarbonat-
Ion), HCO;™, wird am besten durch Resonanzformeln be-
schrieben. Zwei davon sind hier abgebildet:

HOK

:'C.):f
..)k.. > ..)\.. _
HO O: HO O:
o - e et

Hydrogencarbonat ist wichtig zur Regulierung des pH-
Werts im Korper (z.B. Blut: pH=7.4). Eine eher ge-
nieflerische Verwendung findet HCO;™ in Backpulver,
wo es als Quelle fiir gasférmiges CO, dient und so fiir
die luftige Beschaffenheit von Brot und Gebick sorgt.
(i) Zeichnen Sie mindestens eine weitere Resonanzformel.
(ii) Zeigen Sie mit gebogenen Pfeilen, die das Ver-
schieben eines Elektronenpaares andeuten, wie die Le-
wis-Formeln ineinander umgewandelt werden koénnen.
(iii) Bestimmen Sie, welche Resonanzformel oder -formeln
den grofiten Beitrag zur wirklichen Struktur des Bicarbo-
nat-Ions leisten. Begriinden Sie Ihre Antwort mit den Kri-
terien aus Abschn. 1.5.

(b) Zeichnen Sie zwei Resonanzformeln fiir Formaldehyd-
oxim, H,CNOH. Verwenden Sie so wie in den Teilen
(ii) und (iii) von (a) gebogene Pfeile, um die Formeln in-
einander zu iberfithren, und ermitteln Sie die Formel mit
dem grofiten Beitrag zum Resonanzhybrid.

(c) Wiederholen Sie die Ubung (b) fiir das Formaldehydoxi-
mat-Anion, [H,CNO]~.

1.30 Einige der Verbindungen aus den Aufgaben 1.25
und 1.28 konnen Resonanzformeln haben. Identifizieren Sie
diese Verbindungen und schreiben Sie fiir jede eine weitere Le-
wis-Resonanzformel. Stellen Sie fiir jede Verbindung mit elek-
tronenschiebenden Pfeilen dar, wie ihre Resonanzformeln in-
einander iiberfiihrt werden und geben Sie jeweils an, welche
den Hauptbeitrag zum Resonanzhybrid liefert.

1.31 Zeichnen Sie zwei oder drei Resonanzformeln fiir die
folgenden Spezies. Geben Sie die Formel(n) mit der grofiten
Beteiligung am Resonanzhybrid an.

(a) OCN~

b) CHZCHNH‘O

) HCONH, (HCNH),

) 0, (000)

) CH,CHCH,~

) ClO,~ (OCIO) Sie konnen sowohl ein Oktett als auch eine
Struktur mit erweiterter Valenzschale zeichnen. Beriick-
sichtigen Sie die folgende Strukturinformation bei der Ent-
scheidung, welche die bessere ist: Beide Cl-O-Bindungs-
langen in CIO,” betragen 156 pm. Zum Vergleich: Die
Cl-0O-Bindungsldnge betrdgt in HOCI 169 pm und in ClO,
147 pm.

(g) HOCHNH, ~

(h) H;CCNO

(
(c
(d
(e
(f
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1.32  Welche Molekiilgeometrie wiirden Sie jeweils fiir das
mittlere Atom der in Ubung 1.31 gegebenen Spezies erwarten?

1.33  Vergleichen Sie die Lewis-Formeln von Nitromethan,
CH;NO,, und Methylnitrit, CH;ONO. Zeichnen Sie mindes-
tens zwei Resonanzformeln fiir jedes Molekiil. Was konnen Sie
nach Thren Ubungen zu den Resonanzformeln iiber die Pola-
ritdt und Bindungsordnung der beiden NO-Bindungen in den
einzelnen Verbindungen sagen? (Nitromethan wird als Lo-
sungsmittel und als Synthesebaustein in der organischen Che-
mie verwendet. Durch die beiden enthaltenen Sauerstoffato-
me verbraucht es bei der Verbrennung weniger Luftsauerstoff.
Diese Eigenschaft wird in Beschleunigungsrennen genutzt, bei
denen dem Treibstoff fiir zusatzliche Leistung ,Nitro“ zuge-
setzt wird.)

1.34 Zeichnen Sie eine Lewis-Formel fiir folgende Verbin-

dungen. Vergleichen Sie in jeder Gruppe (i) die Zahl der

Elektronen, (ii) die Ladungen an Atomen, soweit vorhanden,

(iii) die Art der Bindung und (iv) die Geometrie.

(a) Chloratom, Cl, und Chlorid-Ion, Cl~;

(b) Boran, BH;, und Phosphan, PH,;

(c) CF, und BrF,” (C und Br sind in der Mitte);

(d) Stickstoftdioxid, NO,, und das Nitrit-Ion, NO, ™ (Stickstoff
ist in der Mitte);

(e) NO,, SO, und ClO,, (N, S und Cl sind in der Mitte).

1.35 Nutzen Sie die Molekiilorbitalanalyse um vorherzusa-
gen, welche Verbindung in den folgenden Paaren die starkeren
Bindungen zwischen den Atomen hat. (Hinweis: Beachten Sie
hierfiir Abb. 1.12.)

(a) H, oder H,"

(b) He, oder He,*

(c) O, oder O,*

(d) N, oder N,*

1.36 Geben Sie fiir jedes der nachstehend gezeigten Mole-
kiile die ungefahre Geometrie um das markierte Atom an. Mit
welcher Hybridisierung lasst sich die jeweilige Geometrie er-
klaren?

Br Br o

| |
(a) H,C—CH, (b) HsC—C—CHjs

(C) HgC*O*CH:CHZ (d) chiNHz

(e) HC= C—CH,—OH (f) H,C—=NH,

1.37 Nennen Sie fiir jedes der Molekiile aus Ubung 1.36 die
Orbitale, die fiir die Bildung aller Bindungen zu den markier-
ten Atomen genutzt werden (Atomorbitale s oder p, Hybridor-
bitale sp, sp? oder sp®).

1.38  Zeichnen und veranschaulichen Sie die Uberlappung
der Orbitale, die an den in Ubung 1.37 genannten Bindungen
beteiligt sind.

1.39 Geben Sie die Hybridisierung eines jeden Kohlenstoft-
atoms in den folgenden Strukturen an. Begriinden Sie ihre
Antwort mithilfe der Geometrie um die entsprechenden Koh-
lenstoffatome.

(a) CH;Cl

(b) CH;OH

(c) CH;CH,CH,
(d) H,C=CH, (trigonale Kohlenstoffatome)
(e) HC=CH (lineare Struktur)

(8) C_ <> _C
,HZC/ \H Z T

1.40 Uberfiihren Sie die folgenden Kurzstrukturformeln in
Strichformeln (vgl. Ubung 1.43)
(@) CH;CN

HN O

|l
(b) (CHs),CHCHCOH

(©) CH3‘CHCH2CH3
OH
(d) CH,BrCHBr,

ol
(e) CH,CCH,COCH;
(f) HOCH,CH,OCH,CH,0H

141 Wandeln Sie die folgenden Strichformeln in geradlinige

Kekulé-Formeln um.
(@]
(b) \)LN/\

@ /ﬁ/OH K
() )\/\ (d) 4<

Br

(e) "O CN



1.42  Uberfithren Sie die folgenden Keilstrichformeln in
Kurzstrukturformeln.

H H
c—c”

LN\

@ ..
H NH,

H H

143 Uberfiihren Sie die folgenden Kekulé-Formeln in Kurz-
strukturformeln.

H H H
H

)
H H :O H

%
H/\c \c/\
. / H
(e) C=C
H/ \C/H
N
T
H H H
() H (‘3 \C/
\C‘:/ \(H:/ \H
o)

1.44  Zeichnen Sie die Strukturen, die in Ubung 1.40 und 1.43
gezeichnet wurden, als Strichformeln.

1.45 Uberfiihren Sie die folgenden Formeln in Keilstrichfor-
meln.
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CN

(a) CH;CHOCH; (b) CHCl,

SH

(c) (CHs),NH (d) CH,CHCH,CH,

1.46 Zeichnen Sie moglichst viele Konstitutionsisomere fiir
jede Summenformel (a) C;H,,; (b) C;HgO. Zeichnen Sie so-
wohl die Kurzstrukturformeln als auch die Strichformeln fiir
jedes Isomer.

1.47 Zeichnen Sie Kurzstrukturformeln fiir jedes Molekiil
der folgenden Paare konstitutioneller Isomere, die, soweit vor-
handen, Mehrfachbindungen, Ladungen und freie Elektro-
nenpaare zeigen. (Hinweis: Vergewissern Sie sich zuerst, dass
Sie die richtige Lewis-Formel fiir jedes Molekiil zeichnen kon-
nen.) Existieren fir eines dieser Paare Resonanzformeln?

(a) HCCCH; und H,CCCH,

(b) CH;CN und CH;NC

O
(c) CH3CH and H,CCHOH

1.48 Fiir die Bindung zwischen einem trivalenten Boratom
und einem Atom mit einem freien Elektronenpaar kénnen
zwei Resonanzformeln geschrieben werden.

(a) Formulieren Sie diese fiir (i) (CH;3),BN(CHj),;

(ii) (CH3),BOCHj; (iii) (CH;),BE.

(b) Bestimmen Sie anhand der Regeln in Abschn. 1.5, welche
Formel in jedem Paar moglicher Resonanzformeln bedeu-
tender ist.

(c) Wie beeinflussen die Unterschiede in der Elektronegativi-
tit zwischen N, O und F die relative Bedeutung der Reso-
nanzformel in den einzelnen Fillen?

(d) Welche Hybridisierung von N in (i) und von O in (ii) liegt
vor?

1.49 Das ungewohnliche Molekiil [2.2.2]Propellan ist ge-
zeigt, einige geometrische Parameter sind ebenfalls angege-
ben. Welche Hybridisierung wiirden Sie aufgrund der Mole-
kiillgeometrie fiir die mit Stern markierten Kohlenstoffatome
erwarten? (Bauen Sie sich ein Molekiilmodell, um sich dessen
Gestalt vor Augen zu fithren.) Welche Orbitale werden fiir die
Bindung zwischen den beiden mit Stern markierten Kohlen-
stoffatomen benutzt? Erwarten Sie, dass diese Bindung star-
ker oder schwicher als eine gew6hnliche Kohlenstoff-Kohlen-
stoff-Einfachbindung ist? (Im Allgemeinen betragt die Linge
einer solchen Bindung 154 pm.)

//Q\

H,C 120° CH,
[2.2.2]Propellan
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1.50

(a) Geben Sie aufgrund der Informationen aus Ubung 1.39 an,
welche Hybridisierung das Orbital, in dem sich das freie
Elektronenpaar (verantwortlich fiir die negative Ladung)
der folgenden Anionen befindet, besitzt. (i) CH;CH, ;
(i) CH,=CH"; (iii) HC=C~.

(b) Elektronen in sp-, sp?- und sp®-Orbitalen haben nicht die
gleiche Energie. Das 2s-Orbital ist energiedrmer als ein
2p-Orbital, daher ist ein Hybridorbital umso energieér-
mer, je mehr s-Charakter es hat. Demnach hat das sp3-Or-

bital (is— und % p-Charakter) die hochste, das sp-Orbital

(%s, % p) die niedrigste Energie. Bestimmen Sie anhand die-
ser Information die relative Fihigkeit der drei Anionen in
(a) zur Aufnahme der negativen Ladung.

(c) Die Stirke einer Sdure HA entspricht der Fahigkeit ih-
rer konjugierten Base A~, die negative Ladung aufzuneh-
men. Anders gesagt, die lonisierung HA = H* + A~ ist
begiinstigt, wenn A~ stabiler ist. CH;CH;3, CH,=CH, und
CH=CH sind zwar alle schwache Sauren, aber nicht gleich
schwach. Ordnen Sie sie ausgehend von Threr Antwort zu
(b) nach ihrer Saurestirke.

1.51 Eine Reihe von Verbindungen, in denen sich Kohlen-
stoffatome am positiven Ende von polaren Bindungen befin-
den, sind als potenzielle Cancerogene eingestuft. Man vermu-
tet, dass das Vorhandensein solcher Kohlenstoffatome fiir die
krebserregenden Eigenschaften dieser Verbindungen verant-
wortlich ist. Ordnen Sie die folgenden Substanzen — unter
der Annahme, dass das Ausmafd der positiven Polarisierung
ein Faktor fiir die cancerogene Wirkung ist — nach steigender
Wahrscheinlichkeit, als Cancerogen zu wirken.

(a) CH,;Cl

(b) (CH;),Si

(c) CICH,OCH,C(I

(d) CH;0CH,CI

(e) (CH;),C*

Dies ist nattirlich nur einer von vielen Faktoren, aufgrund de-
rer, wie vermutet wird, eine cancerogene Wirkung zustande
kommt. Auflerdem ist noch von keinem der Faktoren allein
der Nachweis einer direkten Krebsauslosung erbracht.

1.52 Bestimmte Verbindungen, z. B. die unten gezeigte, zei-

gen starke biologische Wirkung gegen Zellarten, die fiir Pro-

statakrebs charakteristisch sind. Suchen Sie in dieser Molekiil-

struktur fiir jede der nachfolgend genannten Atom- oder Bin-

dungsarten ein Beispiel:

(a) eine stark polarisierte kovalente Einfachbindung;

b) eine stark polarisierte kovalente Doppelbindung;

c) eine nahezu unpolare kovalente Bindung;

d) ein sp-hybridisiertes Kohlenstoffatom;

e) ein sp?-hybridisiertes Kohlenstoffatom;

f) ein sp3-hybridisiertes Kohlenstoffatom;

g) eine Bindung zwischen Atomen unterschiedlicher Hybri-
disierung;

(h) die langste Bindung im Molekiil;

(i) die kiirzeste Bindung im Molekil (ausgenommen die Bin-
dungen zu Wasserstoff).
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Gruppeniibungen sollen die Diskussion und das gemeinsa-
me Lernen fordern. Versuchen Sie, diese Ubungen mit einem
Partner oder einer Ubungsgruppe zu bearbeiten. Beachten Sie,
dass die Ubungen in Einzelaufgaben gegliedert sind. Anstatt
jede Einzelaufgabe alleine zu bearbeiten, sollten Sie jede Teil-
aufgabe in der Gruppe besprechen. Versuchen Sie dabei das
Vokabular zu verwenden, das Sie im Kapitel gelernt haben.
Und iiberzeugen Sie sich davon, dass Sie auf dem richtigen
Weg sind, bevor Sie zum néchsten Teil tibergehen. Je mehr
Sie sich der Terminologie des Lernstoffs bedienen, desto ver-
trauter werden Ihnen die Molekilstrukturen und desto bes-
ser konnen Sie sich den Zusammenhang zwischen molekula-
rer Struktur und Reaktivitit, die Reaktionen von Verbindun-
gen mit brechenden und sich bildenden Bindungen vorstellen.
Sie werden die Regeln der organischen Chemie verstehen und
nicht auf blindes Auswendiglernen angewiesen sein. Das ge-
meinsame Lernen und Diskutieren der Zusammenhénge mit
einem Partner oder in einer Gruppe fithrt dazu, dass Sie Ihre
Vorstellungen artikulieren miissen. Wenn Sie einen Losungs-
vorschlag prasentieren, werden durch die Gruppe zusitzliche
Kontrollmechanismen wirksam, die Sie nicht nutzen konnten,
wenn Sie das Ergebnis nur in Threm eigenen Kopf durchden-
ken wiirden. ,,Ihr wisst schon, was ich meine“ wird Thnen in
der Gruppe niemand abnehmen, vermutlich, weil die anderen
doch nicht wissen, was Sie meinen. Dadurch iibernehmen Sie
Verantwortung fiir andere wie fiir sich selbst. Indem Sie von
anderen lernen und andere von Ihnen, festigen Sie Ihr eigenes
Verstandnis.

1.53 Betrachten Sie die folgende Reaktion:

H

(@) (@)
CH;3CH,CH,CCH;3 + HCN —— CH3CH,CH,CCHj;

C

N
A B

(a) Zeichnen Sie diese Kurzformeln als Lewis-Formeln. Wel-
che Geometrie liegt an den fett gedruckten Kohlenstoft-
atomen in (A) und (B) vor? Hat sich deren Hybridisierung
durch die Reaktion gedndert?

(b) Uberfiihren Sie die Kurzformeln in Strichformeln.

(c) Betrachten Sie die Verbindungen der Reaktion unter dem
Gesichtspunkt der Bindungspolaritdt. Kennzeichnen Sie in
den Strichformeln polare Bindungen durch Verwendung
der Symbole §* und ™ fiir partielle Ladungstrennung.

(d) Diese Reaktion ist in Wirklichkeit ein Zweistufenprozess:
Dem Cyanidangriff folgt eine Protonierung. Beschreiben
Sie diesen Prozess unter Verwendung der Elektronenver-
schiebungen, wie wir sie zur Formulierung von Resonanz-
formeln in Abschn. 1.5 benutzt haben, jetzt jedoch, um die
Elektronenbewegung der beiden Reaktionsschritte darzu-
stellen. Kennzeichnen Sie klar den Anfang Ihres Pfeils (das
zu verschiebende Elektronenpaar) und sein Ende (ein po-
sitiv polarisiertes oder geladenes Atom).






