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Vorwort zur 2. Auflage

Der Mensch soll
lernen, nur die
Ochsen biiffeln.

Erich Kdstner
(1899-1974)

Dieser Text richtet sich an alle, die der Chemie skeptisch bis ablehnend
gegeniiberstehen. Zu unrecht! Schlieflich verwendet man Chemie doch
standig! Jedes Mal, wenn Sie waschen, kleben, streichen oder ein Loch
in der Wand vergipsen, betreiben Sie Chemie. Und Kochen ist sowieso
angewandte Biochemie! Eine Menge an Gegenstinden in Ihrer Kiiche
sind daher auf geheimnisvolle Weise den Geréten in einem chemischen
Labor &dhnlich (Druckkochtopf, Thermosflasche, Backofen, Spiile,
Riihrgerite, Kiichenwaage ...).

Tatsdchlich haben frither viele Chemiker ihre Forschungen zu Hause in
der Kiiche durchgefiihrt. Das gab dann regelméBig Krach mit der Frau
(Chemiker waren damals fast ausschlieflich Mdnner), die mit den Ne-
beneffekten der Versuche nicht so recht einverstanden war. Merke:
Chemie ist das, was raucht und stinkt, Physik ist das, was nie gelingt ...

Die meisten Chemie-Lehrbiicher versuchen, eine moglichst ,,akademi-
sche Auffassung zu vermitteln. Das geht so weit, dass darin zwar sei-
tenweise der Unterschied zwischen ,,high-spin“- und ,,low-spin“-Kom-
plexen der Platinmetalle beschrieben wird (nein, nicht nervos werden,
das kommt in diesem Buch nicht vor), aber man erfahrt nicht, woraus
z.B. Backpulver besteht. Die meisten von uns haben aber viel 6fter mit
Backpulver zu tun als mit Komplexen der Platinmetalle!

Wir haben daher hier die Chemie beschrieben, der man im praktischen
Leben begegnet. Und auch die Chemie, iiber die die Presse berichtet,
wenn sie sich mit Problemen wie Klimaverinderung, Umweltsch(m)utz
und Ahnlichem beschiftigt. Nicht zuletzt mit der Chemie, die man be-
ndtigt, wenn man sich auf ein Studium der Medizin oder Biologie ein-
lasst, in dem stidndig chemische Begriffe vorkommen. Es ist also kein
Buch fiir Chemiker, sondern eines fiir Leute, die sich — oft gegen ihren
Willen — unter anderem auch mit Chemie beschiftigen miissen.

Lassen Sie sich beim Lesen nicht von den Details abschrecken. Details
braucht man nicht zu lernen, die merkt man sich entweder mit der Zeit,
oder man schaut nach! Es ist ein sehr weit verbreiteter Aberglaube, dass
Chemie aus dem Auswendiglernen mdglichst vieler Formeln besteht.
Wenn das so wdre, hdtte ich es niemals zum Chemiker gebracht — ich
hasse Auswendiglernen. Hat man sich jedoch mit den Regeln und Ge-
setzen so weit beschiftigt, dass man sie versteht, bekommt man mit der
Zeit auch ein ,,Gefiihl* dafiir, welche Reaktion und welche Formel sinn-
voll ist und welche nicht. Dieses ,, mit der Zeit*“ bedeutet natiirlich, dass
man Chemie nicht an einem Wochenende lernen kann. Gewéhnen Sie



sich langsam an die chemische Denkweise und fangen Sie nicht zu
knapp vor einer Priifung zu lernen an. Man sollte keinesfalls mehr als
ein langes Hauptkapitel pro Tag durcharbeiten — eher die lingeren
Kapitel auf mehrere Tage verteilen. Natiirlich muss man sich mit den
erwdhnten Regeln anhand von Beispielen befassen, dass heilit aber
nicht, dass man sich alle mit Gewalt ins Hirn stopfen muss.

Allerdings sind zum Verstindnis des Buchtextes gewisse chemische
Grundkenntnisse notwendig. So sollte der Leser/die Leserin die ein-
fachsten Gesetze der allgemeinen Chemie beherrschen. Sie/Er sollte
wissen, was Sduren und Basen sind, was Redox-Reaktionen und Oxida-
tionszahlen bedeuten. Er/Sie sollte das Massenwirkungsgesetz kennen
und eine Ahnung von Reaktionskinetik haben. Sollten Sie mit diesen
Grundbegriffen Probleme haben, so empfehlen wir Thnen als Vorberei-
tung ein Lehrbuch der allgemeinen Chemie, besonders den Band ,,Che-
mie verstehen* (Wawra, Dolznig, Miillner) aus demselben Verlag. Letz-
teres ist ein ganz ausgezeichnetes Buch. Es ist ndmlich auch von uns.

Es mag Thnen auffallen, dass hier viele Teilgebiete der Chemie behan-
delt werden, auf Biochemie jedoch génzlich verzichtet wurde. Nicht
weil ich Biochemie nicht mag — ich bin selbst Biochemiker —, sondern
weil ich annehme, dass viele von Ihnen sich ohnehin noch ein Lehrbuch
der Biochemie anschaffen werden. Es gibt da eine grofle Zahl an Bii-
chern, die speziell auf die jeweiligen Bediirfnisse der einzelnen Leser-
kreise zugeschnitten sind. Daher hat es wenig Sinn, Thnen hier ein paar
Grundlagen vorzuwerfen, die in anderen Lehrbiichern ohnehin nochmals
und viel ausfiihrlicher behandelt werden. Immer wenn unser Text an der
Biochemie kratzt, begniigen wir uns mit ein paar Hinweisen, wie es dort
weitergeht, und lassen es dabei bewenden.

Sollten Sie bisher unsere anderen Biicher nicht kennen — man kann sie
unabhdngig voneinander lesen — so brauchen Sie noch einige Hinweise
zum Umgang mit dem Text.

Sie werden oft kursiv gedruckte Textstellen finden. Dabei handelt es sich
um Randbemerkungen und Abschweifungen — nicht immer ganz ernst
gemeint —, die iiber den eigentlichen Stoff hinausgehen.

Versuchen Sie sich auch an den Ubungsfragen am Ende jedes Kapitels!
Sie sollen Thnen helfen, den Stoff zu iiberdenken und den Inhalt ver-
schiedener Abschnitte miteinander zu verkniipfen, zum Teil sind auch
zusitzliche Informationen enthalten. Verzweifeln Sie nicht, wenn IThnen
die Losung nicht sofort einfdllt. Manche Fragen verlangen einiges
Kopfzerbrechen, besonders schwierige Beispiele sind mit ,,** gekenn-
zeichnet. Wenn Sie sofort die Losungen im Anhang nachsehen, haben
Sie nichts davon, wie so oft ist auch hier der Weg das Ziel. Dic Be-
schéftigung mit einem Problem bringt wesentlich mehr Lernerfolg als

Neben dem
eigentlichen
Text finden Sie
in der Rand-
spalte Formeln
und Ergédnzun-
gen, hdufig auch
eine Zusammen-
fassung (grau
unterlegt) des
nebenstehenden
Absatzes. Wich-
tige Aussagen —
die man sich
unbedingt mer-
ken sollte — sind
fett gedruckt.



Das gilt auch fiir chemi-
sche Formeln von Verbin-
dungen, die am Rand ste-
hen: die Namen der be-
sonders wichtigen sind
fett gedruckt.

ganze Abschnitte stur auswendig zu lernen — und ist wesentlich
unterhaltsamer. Besonders effizient wére es natiirlich, wenn Sie
gemeinsam mit Kolleglnnen arbeiten. Alles, was man jeman-
dem anderen erkldrt kann, versteht man danach auch selbst
besser.

Dann gibt es noch Abschnitte, die einspaltig und grau unterlegt sind. Das
sind lédngere ,,Ausfliige”, die sich mit einzelnen Themen oder Anwendungen
im Detail beschéftigen. Sie sind vom Haupttext getrennt, damit er nicht zu
uniibersichtlich wird. Man kann also getrost zuerst den Haupttext weiterlesen
und sich mit dem den Inhalt des Rahmens spéter beschéftigen.

Wien, im Juli 2010

Es ist heute weithin iiblich, eine geschlechtsneutrale Schreib-
weise zu verwenden. Wir machen davon ab hier an dieser Stelle
keinen weiteren Gebrauch. Nicht, weil wir etwa glauben, dass
Chemie nur etwas fiir Ménner ist. Wir haben viele erfolgreiche
Kolleginnen, die das Gegenteil beweisen —, aber wir finden,
dass eine derartige Schreibweise den Text schwerer lesbar
macht (siehe z.B. weiter oben), und eine gute Lesbarkeit ist uns
ein Hauptanliegen. Wenn Sie also Ausdriicke wie ,,Studenten®,
,,man‘, , Chemiker” usw. finden, so ersetzen Sie diese in Ge-
danken bitte durch ,,StudentInnen®, ,,Mann/Frau®, ,,Chemike-
rInnen®, usw.

Wir haben uns redlich bemiiht, bei dieser Neuauflage Fehler
der Erstauflage zu korrigieren und auch einiges zu erginzen,
das seitdem aktuell geworden ist. Seien Sie dennoch nicht zu
streng, falls Thnen der eine oder andere Fehler auffillt. Ein
absolut perfektes Buch kann aus entropischen Griinden nur am
absoluten Nullpunkt der Temperatur geschrieben werden.
Wenn Sie Fehler bemerken, so wire ich Thnen dankbar, wenn
Sie diese mitteilen (edgar.wawra@meduniwien.ac.at), damit
die néchste Auflage weiter verbessert werden kann.

Und jetzt fangen wir an, viel Spaf3 beim Lesen und Lernen!

Edgar Wawra Department fiir Medizinische
Helmut Dolzni Biochemie, Max F. Perutz
¢imut Dolznig Laboratories (MFPL),

Ernst Miillner Medizinische Universitiat Wien



Elektronenhiille

ANORGANISCHE CHEMIE
1 DIE STRUKTUR DER ELEKTRONENHULLE

Die Elektronenhiille — und da vor allem die duBlersten Elektro-
nen — bestimmen das chemische Verhalten jedes Atoms. Um
also chemische Reaktionen zu verstehen, sollte man wissen,
wie diese Elektronenhiille aufgebaut ist. Dabei gibt es jedoch
einige Schwierigkeiten. Wir sind gewohnt, in den Regeln und
Gesetzen der klassischen Newtonschen Mechanik zu denken,
und fiir das tégliche Leben sind diese Gesetze auch
ausreichend. Wenn wir jedoch sehr kleine Objekte betrachten,
welche die GroBle von Atomen oder von Elementarteilchen
besitzen, so herrschen die Gesetze der Quantenmechanik, und
die sind sehr viel unanschaulicher als die klassische Physik.

Wie sehr klassische Vorstellungen bei der Struktur von Atomen
versagen, erkennt man schon daran, dass — wiirden die Elek-
tronen tatsdchlich um den Kern kreisen, wie Planeten um die
Sonne — diese Elektronen auf ihrer Kreisbahn stindig Energie
in Form von elektromagnetischer Strahlung abgeben miissten.
Durch diesen Energieverlust wiirden sich die Elektronen in
einer Spiralbahn dem Kern ndhern und schliefflich abstiirzen.
Das Bohrsche Atommodell verhindert diese Spiralbahn, indem
es postuliert, dass die Elektronen nur in bestimmten Schalen
den Kern umkreisen diirfen. Aber das ist doch — seien wir ehr-
lich — keine befriedigende Erklirung! Man kann nicht so ein-
fach verbieten, was einem nicht in den Kram passt. Wir miissen
uns also an den Gedanken gewdhnen, dass die Elektronen
NICHT um den Kern kreisen. Was tun sie aber dann?

1.1 Orbitale

Eines der wichtigsten Gesetze der Quantenmechanik ist die so
genannte Unbestimmtheitsrelation: Man kann von einem Ele-
mentarteilchen nicht gleichzeitig genau den Ort und die Bewe-
gung (also Richtung und Geschwindigkeit) kennen. Wissen wir
genau den Ort, wissen wir nichts {iber die Bewegung. Kennen
wir seine Bewegung genau, so wissen wir nicht wo es ist. Wir
konnen beides aber halbwegs genau wissen, den Ort mit einer
gewissen Unschérfe, und die Bewegung mit einer gewis-
sen Unschirfe — und diese Unschérfen sind zwar klein, aber im

... Auf der anderen Seite
kann ich mit Sicherheit
behaupten, dass niemand
die Quantenmechanik

versteht.

Richard Feynman
(1918-1988)



Ort und Impuls eines Par-
tikels sind nicht beliebig
genau bestimmbar.

Jedes bewegte Teilchen ist
eine Welle.

Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit:

gibt an, mit welcher Wahr-
scheinlichkeit wir das einer
Welle zugehorige Teilchen
in einem bestimmten Be-
reich finden konnen.

Chemie erleben

Fall eines Elektrons erreichen sie etwa das Ausmal} eines
Atoms. Also kann man ein Elektron seinem Atom zuordnen,
wo es sich darin aber im Augenblick genau befindet und sich
im ndchsten Moment befinden wird, kann man nicht feststellen.
Das Elektron ,,verschmiert® sich (dieser Ausdruck wird tat-
sdchlich verwendet) liber den ganzen Bereich des Atoms.

Um es nochmals klar zu stellen, diese Unschdrfe hat nichts
damit zu tun, dass unsere Methoden zur Messung nicht emp-
findlich genug sind, sondern es ist aus theoretischen Griinden
UNMOGLICH, Ort und Bewegung GLEICHZEITIG genau festzule-
gen. Das hat viele Leute erleichtert, die mit einem streng kau-
salen Weltbild a la Newton nicht einverstanden waren. Nach
Newton konnte man ndmlich die gesamte Zukunft unseres Uni-
versums vorhersagen, wenn Lage und Bewegung aller Teilchen
bekannt wdren. Damit wdre alles genau bis in alle Unendlich-
keit vorherbestimmt. Der freie Wille — den die Menschen zu
besitzen behaupten — ist nur mit Hilfe der Unbestimmtheitsre-
lation physikalisch haltbar.

Eine zweite wichtige Erscheinung in der Quantenmechanik ist
der Dualismus von Welle und Teilchen. Jedes bewegte Teil-
chen ist gleichzeitig eine Welle. Dass wir davon nichts bemer-
ken, liegt daran, dass die Wellenldnge z.B. eines fahrenden
Autos so irrwitzig klein ist, dass sie unbemerkt bleiben muss.
Elektronen dagegen haben Wellenldngen, die etwa in der Gro-
Benordnung von Atomen liegen, und daher muss man diese
Welleneigenschaften durchaus beriicksichtigen, wenn man sich
das Verhalten eines Elektrons in seinem Atom tiiberlegt.

Nun kann man sich aber unter einer dreidimensionalen Welle,
die sich in einem Atom befindet, relativ wenig vorstellen,
gliicklicherweise gibt es aber eine von den Welleneigenschaften
ableitbare Grofe, die so genannte Aufenthaltswahrscheinlich-
keit. Diese sagt uns, mit welcher Wahrscheinlichkeit sich ein
Elektron in einem gegebenen Moment in welchem Bereich im
Atom befindet. Man kann also sagen, dass sich das Elektron
mit 10 %iger Wahrscheinlichkeit gerade in einem bestimmten
Raumabschnitt aufhilt, mit 20 %iger Wahrscheinlichkeit in
einem anderen, und mit 0.1 % Wahrscheinlichkeit wieder wo
anders. Es gibt dabei keine scharfen Grenzen, theoretisch kann
sich das Elektron dabei auch in einem sehr grolen Abstand
vom Kern bewegen, nur ist die Wahrscheinlichkeit dafiir sehr,
sehr gering. Versucht man alle diese Wahrscheinlichkeiten
grafisch (dreidimensional!) darzustellen, erhdlt man etwas, das
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wie eine verschwommene Wolke aussieht, in deren Mittelpunkt
sich der Atomkern befindet. Diese Wolke, also diese Darstel-
lung der Wahrscheinlichkeit ein Elektron zu treffen, nennt man
Orbital.

Es gibt verschiedene Orbitale. Es gibt kleinere, bei denen das
Elektron sich im Mittel ndher beim Kern befindet, und groBere,
in denen es weiter weg ist. Natiirlich ist das Elektron lieber in
Kernndhe, da es sich dort in einem energetisch giinstigeren
(=tieferen) Zustand befindet. Auch gibt es hochsymmetrische
Orbitale und solche mit etwas geringerer Symmetrie. Hier ha-
ben die Elektronen im moglichst symmetrischen Orbital einen
energetisch etwas tieferen Zustand. Und da alle Elektronen den
mdoglichst tiefsten Energiezustand anstreben, werden die kleine-
ren (inneren) Orbitale und die mit hoherer Symmetrie bevor-
zugt von Elektronen besetzt.

Nun koénnen Orbitale nicht beliebig viele Elektronen aufneh-
men. Ein Elektron ist ja nur durch seine Welleneigenschaften
charakterisiert, und diese sind untrennbar mit dem Orbital ver-
bunden. Zwei Elektronen mit genau den gleichen Welleneigen-
schaften kann es nicht geben, also keine zwei Elektronen, die
an einem Ort (= an einem Atom) dieselbe Welle besitzen. Das
entsprache in der makroskopischen Welt zwei Menschen, die
sich an der gleichen Stelle des Raumes aufhalten wollen. Aller-
dings haben Elektronen noch eine weitere Eigenschaft, den
sogenannten Spin. Diesen kann man sich als Rotation des
Elektrons um seine eigene Achse vorstellen. Und da es zwei
mogliche Rotationsrichtungen gibt (links herum und rechts
herum) gibt es auch zwei Moglichkeiten fiir den Spin (als + und
— bezeichnet). Nun kénnen sich zwei Elektronen durchaus das-
selbe Orbital teilen, wenn sie nur verschiedenen Spin besitzen —
denn dann sind sie ja nicht genau gleich, sondern unterscheid-
bar. Man kann also jedes Orbital mit maximal zwei Elektronen
besetzen. Bei einem Element wie z.B. Lithium (3 Elektronen)
werden daher zwei Elektronen das energetisch glinstigste
(tiefste) Orbital besetzen, das dritte Elektron muss sich mit dem
néchstglinstigen Orbital abfinden.

1.2 Quantenzahlen

Wie kann man sich nun merken welche und wie viele Orbitale
es gibt? Dafiir gibt es die sogenannten Quantenzahlen. Eigent-
lich beschreiben diese vier Zahlen die Eigenschaften der Elek-

Orbital:

der Bereich, in dem sich
ein Elektron aufhilt.

Ein Orbital kann nur ma-
ximal zwei Elektronen
aufnehmen.
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Hauptquantenzahl:

raumliche Ausdehnung des
Orbitals.

Nebenquantenzahl:

Form des Orbitals.

Magnetquantenzahl:

rdaumliche Ausrichtung des
Orbitals im Magnetfeld.

Spinquantenzahl:

Spin des Elektrons.

Hauptquantenzahl:
n=1,23,4,5, ..

Nebenquantenzahl:
I=10....n-1
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tronen, damit aber automatisch auch die Eigenschaften der Or-
bitale. Grundsitzlich konnen zwei Elektronen eines Atoms
nicht in allen vier Zahlen gleich sein, mindestens in einer Zahl
muss ein Unterschied sein.

Diese Quantenzahlen sind:

1. Die Hauptquantenzahl n. Sie hat etwas mit der GroBe des
Orbitals zu tun. Damit entspricht die Hauptquantenzahl der
Nummer der Schale im alten Bohrschen Atommodell. n =1
bezeichnet also das innerste Orbital (die innerste Schale)
n = 2 ist etwas weiter aullen, usw.

2. Die Nebenquantenzahl 1. Sie beschreibt die Form des Or-
bitals. 1=0 entspricht einem kugelsymmetrischen Orbital,
1=1 einem Orbital, das etwa wie eine Sanduhr (oder wie
eine Hantel) aussieht, | =2 und 1= 3 ergeben kompliziertere
Formen.

3. Die Magnetquantenzahl m. Sie beschreibt die Ausrichtung
des Orbitals im Raum. Natiirlich kann ein v6llig kugelsym-
metrisches Orbital keine bevorzugte Richtung haben, daher
ist dann m = 0. Die vorher erwéhnten hantelférmigen Orbi-
tale konnen aber mit ihrer Hauptachse in eine der drei
Raumdimensionen zeigen (also in die X, die y oder die z-
Richtung des Koordinatensystems), daher gibt es drei Mog-
lichkeiten, die mit m=—1, m=0, und m =+1 bezeichnet
werden.

4. Die Spinquantenzahl s. Sie hat mit der Orbitalform nichts
zu tun, sondern bezeichnet den Spin eines Elektrons. Es gibt
nur s =—% und s =+ 7. Wenn sich zwei Elektronen nur in
der Spinquantenzahl unterscheiden und alle {ibrigen Quan-
tenzahlen gleich sind, so besetzen sie gemeinsam dasselbe
Orbital.

Fiir die moglichen Quantenzahlen gibt es ein paar Regeln, die
man sich merken muss:

1. Die Hauptquantenzahl n ist eine positive ganze Zahl, also 1,
2,3,4,5, usw.

2. Die Nebenquantenzahl 1 richtet sich nach der zugehérigen
Hauptquantenzahl und kann dabei alle Werte zwischen O
und (n—1) annehmen (nur positiv!). Ist also z.B. die Haupt-
quantenzahl n = 3, so gibt es die moglichen Nebenquanten-

zahlen 0, Tund 2 (=n—1).
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3. Die Magnetquantenzahl m richtet sich wieder nach der zu-
gehorigen Nebenquantenzahl und kann alle ganzzahligen

¢ - ] Magnetquantenzahl:
Werte annehmen, die zwischen —1 und +1 liegen. Ist also ~  _ _; +l
z.B. die Nebenquantenzahl 1 =2, so gibt es die moglichen
-2 - +1, +
Magnetquantenzahlen —2,—1, 0, +1, +2. Spinquantenzahl:

Raucht IThnen der Kopf? Es sieht kompliziert aus, ist es aber s = =Y, +%
eigentlich nicht. Uberlegen wir uns das Ganze schon kleinweise
noch einmal:

Die niedrigste Hauptquantenzahl (entspricht der innersten
Schale) ist n = 1. Da die maximale Nebenquantenzahl um eines
kleiner als die Hauptquantenzahl ist, das ist 0, gibt es nur eine
zugehorige Nebenquantenzahl 1=0. Und die Magnetquanten-
zahl, die von —1 bis +1 reicht (also von —0 bis +0) kann daher
nur ebenfalls m=0 sein. Wie vorhin gesagt, entspricht die
Magnetquantenzahl der Ausrichtung im Raum. Und da die Ne-
benquantenzahl n = 0 ein kugelsymmetrisches Orbital bedeutet,
darf es davon natiirlich nicht mehr als eine Magnetquantenzahl
geben, denn eine Kugel hat keine bevorzugte Richtung im
Raum. Wir haben also nur ein Orbital mit den Zahlen n=1,
1=0, m=0, das wir mit zwei Elektronen besetzen konnen
(s=—"2und s =+%). Das entspricht der innersten Schale im n=1, 1=0 m=0
Bohrschen Atommodell.

Die ndchsthohere Hauptquantenzahl n=2 erlaubt bereits die
moglichen Nebenquantenzahlen 1=0 und 1=1. Fiir =0 gilt

dasselbe wie vorher, m =0 (auch dieses Orbital ist kugelsym- N=2,1=0, m= 0
metrisch), fir 1 =1 gibt es die drei moglichen Magnetquanten- n=2, 1=1, m=—1
zahlen m=—1, m=0 und m=+1. Wir haben also insgesamt _ . _
. . 1 . . . n=2,1=1, m= 0
vier mogliche Orbitale mit n =2, davon eines kugelsymmet-
=2, 1=1, m=+1

risch, die drei anderen richten sich nach den drei Raumachsen 1
aus. Diese vier Orbitale konnen acht Elektronen aufnehmen.

Wieder eine Hauptquantenzahl weiter, n =3 ergibt als mogli-
che Nebenquantenzahlen 1 =0, 1 =1 und 1 = 2. Wie vorher, gibt
es fiir 1 =0 und 1 =1 eine, bzw. drei mdgliche Magnetquanten-
zahlen, fiir | =2 muss es dann fiinf mdgliche Magnetquanten-
zahlen geben —2, —1, 0, +1, +2. Also gibt es noch fiinf mog-
liche Orbitale mehr, insgesamt fiir n = 3 also neun Orbitale.

3 3 3 3 3 3 3 3 3
I
|
N

]
1
]
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-_—

1

1

1
o
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]
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Eigentlich ganz einfach: Wir beginnen mit einem Orbital, dann
kommen drei dazu, dann finf, dann sieben, usw. Wir haben
also insgesamt 1 (n=1), dann 4 (n=2), dann 9 (n=3), dann
16 (n =4) Orbitale fiir die einzelnen Hauptquantenzahlen. Man
kann also die Anzahl der moglichen Orbitale einfach dadurch
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n=4,1=0,m= 0
n=4,1=1, m=-1
n=4,1=1, m= 0

4s

4p

Chemie erleben

erhalten, indem man die zugehdrige Hauptquantenzahl quad-
riert, und da jedes Orbital mit maximal zwei Elektronen besetz-
bar ist, haben wir Platz fiir zweimal so viele Elektronen, wie
Orbitale fiir jede Hauptquantenzahl zur Verfiigung stehen.

=4,1=1, m=+1 4p
n=4,1=2 m=-2 4d Da sich die Orbitale mit verschiedener Nebenquantenzahl in
n=4,1=2 m=—-1 4d ihrer Form (und daher auch etwas in ihren Eigenschaften) un-
n=4 1=2 m= 0 4d terscheiden, hat es sich eingebiirgert, sic mit kleinen Buchsta-
n=4 1=2 m=+1 49 Dben zubezeichnen. Fiir die Zahlen 1=0, 1, 2 und 3 hat man die
n=4 1=2 m=+2 44 DBuchstaben s, p, d und f gewdhlt. Und die entsprechende
= 4’ 1= 3’ m=—3 4f Hauptquantenzahl stellt man davor. Also gibt es ein 1s Orbital,

_ 4’ 1= 3’ 5 T ein 2s und drei 2p Orbitale, ein 3s und drei 3p und fiinf 3d
S5 = ep WS Orbitale, ein 4s und drei 4p und fiinf 4d und sieben 4f Orbitale
n=4,1=3 m=—-1 4f

usw.

n=4,1=3, m= 0 4f
n=4 1=3 m=+1 4f Haufig spricht man in der Chemie immer noch von Schalen,
n=4 1=3 m=+2 4f und meint damit die Orbitale einer gemeinsamen Hauptquan-
= 4’ 1= 3’ m=+3 4f tenzahl. Da die Orbitale mit hoherer Hauptquantenzahl auch

Orbitale = n2

weiter auBlen liegen, ist diese Bezeichnung nicht unbedingt
falsch — die schonen glatten Zwiebelschalen des Bohrschen

Elektronen = 2n2 Atommodells sind damit allerdings nicht gemeint.

Mehr iiber Orbitale (oder Quantenmechanik fiir Anféanger?)

Der folgende Text ist KEIN ,,offizieller“ Lernstoff. Er versucht, das Wesen
von Orbitalen verstindlich zu machen und zu erkldren, warum diese Orbitale
so und nicht anders aussehen. Diese Erkidrungen sind — wie alle Modellvor-
stellungen — Vereinfachungen und wissenschaftlich daher durchaus anfecht-
bar. Trotzdem glauben wir, dass es Ihnen hilft, das Wesen der Orbitale zu
verstehen, und wenn man etwas verstanden hat, merkt man es sich auch
leichter. Sollten Sie personlich nicht dieser Ansicht sein und finden, dass
damit alles nur noch komplizierter wird, bleibt es Ihnen unbenommen, die
folgenden Erkldrungen auszulassen. Dann miissen Sie aber die wichtigsten
Orbitaleigenschaften als gegeben hinnehmen und auswendig lernen!

Wir machen ein Gedankenexperiment. Wir nehmen ein Elektron und sperren
es in einen eng begrenzten Raum ein. Damit dieser Raum mdglichst einfach
wird, soll er EINDIMENSIONAL sein. Das Elektron kann sich also nur langs
einer Strecke hin- und herbewegen, wobei wir annehmen, dass sein Potenzial
und damit seine Energie (Energie ist hier Potenzial x Ladung) langs dieser
Strecke immer den gleichen Wert annimmt. Am Ende dieser Strecke springt
das Potenzial auf unendlich, d.h., das Elektron miisste unendlich viel Energie
aufwenden, um diese Strecke zu verlassen. Natiirlich gibt es keine unendli-
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che Energie, das Ganze ist eben ein Gedankenexperiment. Fachleute nennen
diesen Bereich, in dem wir unser Elektron gefangen halten, eine ,,eindimen-
sionale Potenzialschachtel“ (Abbildung unten links).

oo oo oo oo

+

- x5 Wellenfunktion

Nun ist unser Elektron aber gleichzeitig Teilchen UND Welle! Das ist aus un-
serer tdglichen Erfahrung heraus nicht einfach zu begreifen, aber in der
Quantenmechanik — und damit befassen wir uns jetzt — ist das vollig normal.
Also miissen wir uns jetzt iiberlegen, wie wir eine Welle in unserem Raum
eingesperrt halten konnen — das geht nur als so genannte ,,stehende Welle*.
Die Welle des Elektrons lasst sich also darstellen wie eine Gitarrensaite, die
an zwei Endpunkten fixiert ist und dazwischen schwingt. Unsere Gitarren-
saite — oder unser Elektron — schwingt in der Mitte recht heftig (es bildet sich
ein schoner dicker Wellenbauch) und zu den Endpunkten hin immer weniger
(Abbildung oben rechts).

Was wir jetzt dargestellt haben — die schwingende Gitarrensaite — ist, wenn
es sich um ein Elektron handelt, die sogenannte ,,Wellenfunktion®. Dort wo
der Bauch ist, nimmt unsere Wellenfunktion positive und negative Werte an,
nahe den Endpunkten wird die Wellenfunktion immer kleiner und schlieBlich
am Ende — an den sogenannten ,,Knotenpunkten* hat die Wellenfunktion
immer den Wert Null. Was sagt die Wellenfunktion iiber das Elektron aus?
Nun, dort wo die Wellenfunktion grof ist (am Bauch) ist die Wahrschein-
lichkeit, das Elektron anzutreffen, ebenfalls grof3. Man spricht von der ,,Auf-
enthaltswahrscheinlichkeit” des Elektrons, und diese ist einfach das Quad-
rat der Wellenfunktion. Damit ist es auch gleichgiiltig, ob die Wellenfunktion
an einer Stelle gerade positiv oder negativ ist, das Quadrat davon ist immer
positiv. An den Knotenpunkten ist daher die Wahrscheinlichkeit ein Elektron
anzutreffen gleich null. Das Elektron vermeidet also Stellen, wo es Gefahr
lduft, sich an einer plotzlichen Barriere von unendlich hoher Energie ,,die
Nase einzuschlagen . Zeichnet man jetzt die Aufenthaltswahrscheinlichkeit
fir alle Stellen auf, so erhdlt man die Darstellung eines Orbitals. Nachdem
wir immer noch im eindimensionalen Raum sind, ist unser Orbital eine ein-
dimensionale Linie, die in der Mitte intensiver ist als an den Enden — gar
nicht so leicht grafisch darzustellen, also entschuldigen Sie die etwas plumpe
Abbildung.
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Wellenfunktion Aufenthaltswahrscheinlichkeit

Verlieren Sie sich bitte dabei nicht in falschen Vorstellungen! Man darf sich
das Elektron nicht als Teilchen vorstellen, das da herumschwirrt und dem
man irgendwelche wellendhnliche Eigenschaften unterschiebt. Das Elektron
ist beides, Teilchen und Welle, und je nachdem, welche Versuchsanordnung
wir wahlen, finden wir das eine oder das andere. Also erst wenn wir das
Elektron als Teilchen nachweisen wollen, tut es uns den Gefallen und zeigt
sich als Teilchen. Dabei bricht aber gleichzeitig die Wellenfunktion zusam-
men und alles was davon iibrig bleibt ist die Aufenthaltswahrscheinlichkeit,
die uns sagt, mit welcher Haufigkeit wir dieses Teilchen da (oder dort) fin-
den werden.

Nun weif} aber jeder Gitarrenspieler (und nicht nur dieser), dass so eine Gi-
tarrensaite auch anders schwingen kann. Es gibt auch so genannte Ober-
schwingungen mit doppelter oder dreifacher Frequenz, die dadurch entste-
hen, dass sich in der Mitte der Saite ein weiterer Knotenpunkt ausbildet, oder
dass sich sogar zwei (oder mehr) Knotenpunkte ausbilden. Das sieht in unse-
rer Darstellung etwa so aus:

(o) [e o] (o] o
N ——— —
o —— Bl — —
e

Wellenfunktion Aufenthaltswahrscheinlichkeit

Immer dort wo ein Knotenpunkt ist, kommt das Elektron nicht vor, sodass
das entsprechende Orbital zwei- oder dreigeteilt ist. Natiirlich sind auch noch
mehr Knotenpunkte moglich, aber mit zwei Knoten wird es am Ende schon
kompliziert genug, sodass wir es uns ersparen wollen, Systeme mit 5 und 6
Knoten zu untersuchen. Beachten Sie bitte: das Orbital mit z.B. einem Kno-
ten (die einmal unterbrochene Linie rechts in der Zeichnung) beschreibt also
das Verhalten eines Elektrons, welches sich halb links und halb rechts befin-
det, aber niemals in der Mitte — nein, es wechselt auch nicht ganz rasch hin-
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iiber, es ist wirklich niemals in der Mitte. Das ist nicht leicht einzusehen, aber
trosten Sie sich. Bis jetzt hat noch niemand die Quantenmechanik wirklich ganz
verstanden! Aber man kann sie berechnen, und diese Rechnungen geben nach-
priifbare und verniinftige Resultate, also muss etwas daran sein.

Ubrigens, diese Oberschwingungen (die mit den zusitzlichen Knotenpunkten)
haben wie erwdhnt eine hohere Frequenz, eine hohere Frequenz aber bedeutet
MEHR ENERGIE. Fiir ein Elektron ist also ein Zustand mit wenigen Knotenpunk-
ten energetisch giinstiger (weil energetisch tiefer). Jedes Elektron wird daher
diese energetisch tieferen Zustidnde bevorzugt einnehmen und nur, wenn es nicht
anders geht — wenn z.B. der beste Platz schon besetzt ist — in die energetisch ho-
heren Orbitale ausweichen.

So weit, so gut. Was uns aber eigentlich interessiert, ist das Verhalten eines Elekt-
rons in einem Atom. So ein Atom unterscheidet sich von unserer eindimensiona-
len Schachtel in zwei grundsétzlichen Eigenschaften. Zunéchst ist ein Atom keine
Schachtel mit unendlich hohen Réndern. Da sich das Elektron vom Kern angezo-
gen fiihlt, befindet sich das geringste Potenzial an der Stelle des Kernes und steigt
von da aus allmidhlich (niemals sprunghaft) nach au3en an, wobei der Anstieg mit
hoherem Abstand vom Kern immer flacher wird — und natiirlich wird das Poten-
zial niemals unendlich hoch, sondern es bleibt in bescheidenen Rahmen. Daher
kann ein Elektron auch durchaus einmal den Anziehungsbereich des Kernes ver-
lassen, was zur Bildung eines lons fiihrt. Unsere Wellenfunktion verliert daher die
beiden dulleren Knotenpunkte und wird nach auBlen hin kontinuierlich immer
kleiner. Analog benimmt sich auch unser Orbital, da die Aufenthaltswahrschein-
lichkeit das Quadrat der Wellenfunktion ist, wird sie wesentlich rascher klein,
aber exakt null wird sie nie. (Die Welle ist immer und iiberall.) Da man beinahe
null in einer Zeichnung schlecht darstellen kann, zeichnet man ein Orbital nur so
weit, bis die Wahrscheinlichkeit, ein Elektron anzutreffen, noch einen einigerma-
Ben verniinftigen (von null verschiedenen) Wert behélt. Man kann natiirlich spe-
kulieren, was es bedeuten konnte, dass der Einfluss aller uns eigenen Elektronen
in unserem Korper theoretisch unendlich weit reicht — aber das ist Esoterik.

o
Kern Kern

Wellenfunktion Aufenthaltswahrscheinlichkeit
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Haben Sie es bemerkt? Wenn man genau in der Mitte unserer Orbital-Striche
den Kern selbst annimmt, so ist ein Elektron in einem Orbital ohne Knoten-
punkt dem Kern im Mittel relativ nahe, in einem Orbital mit einem Knoten-
punkt ist es deutlich weiter weg vom Kern und im Orbital mit zwei Knoten-
punkten noch etwas weiter. Gleichzeitig hat es, wie vorhin schon bemerkt, bei
mehr Knotenpunkten auch die hohere Energie — das geht analog zum alten
Schalenmodell des Atoms, die Elektronen in den duBleren Schalen (= weiter
weg) haben ein hoheres Energieniveau. Die Orbitale mit verschiedenen Kno-
tenflachen entsprechen also den Schalen des Bohrschen Atommodells (ver-
mindert man die Hauptquantenzahl n=1, 2, 3, ... um jeweils eins, so erhalt
man die Zahl der Knotenflachen: 0, 1, 2, ...).

Die zweite — und sehr wesentliche — Anderung, die wir beriicksichtigen miis-
sen: Atome sind nicht ein- sondern dreidimensional. Na endlich, werden die
meisten von lhnen jetzt sagen, denen das wahrscheinlich schon ldngst aufge-
fallen ist. Aber langsam! Erhohen wir die Anzahl unserer Dimensionen
schrittweise, um zu sehen, was passiert. Machen wir zunichst unser Atom
zweidimensional, dann breitet sich die Wellenfunktion in der Ebene aus (und
wird dann noch unanschaulicher, als sie das ohnehin schon ist) und die Orbitale
bilden dann ebenfalls Flichen. Aus den Knotenpunkten werden aber (wir ge-
ben auch hier eine Dimension dazu) Knotenlinien. Unsere Orbitale sind dann
also unscharfe Flachen, die von Knotenlinien durchzogen (und getrennt) sind.
Noch eine Dimension mehr, und wir haben ein dreidimensionales Atom. Dann
sind die Orbitale ebenfalls dreidimensional und sehen aus wie diffuse Wolken,
aus unseren Knotenlinien sind Ebenen geworden, die diese Wolken voneinan-
der trennen. (Die Wellenfunktion vergessen wir, wer kann sich schon eine
dreidimensionale Wellenfunktion vorstellen!) Jetzt bleibt nur noch, uns zu
iiberlegen, wie diese Orbitale geformt sein miissen.

Fiir die Hauptquantenzahl n =1 ist es einfach. Es gibt keine Knotenfldchen.
Also konnen wir uns das Orbital als diffuses Wolkchen vorstellen, das den
Kern umgibt. (Man bezeichnet die Orbitale oft auch als ,,Ladungswolken*.)

— . 4

1-dimensional 2-dimensional 3-dimensional

Bei der Hauptquantenzahl n =2 miissen wir eine Knotenfliche anordnen.
Das wire in zwei Dimensionen ein Kreis rund um den Kern, der die Ladungs-
wolke in eine kleine innere Fliche und in eine groBere, ringférmige Aullen-
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fliche trennt. Bei drei Dimensionen nehmen wir als Knoten die Oberfldche
einer Kugel (eine Kugel ist schon und symmetrisch), die den Kern in glei-
chem Abstand umgibt. Im Inneren der Kugel ist ein kleines Ladungswolk-
chen, au3en um die Kugel herum eine wesentlich grofiere Wolke.

O Knoten

Orbital

1-dimensional  2-dimensional 3-dimensional

Aber halt. Wir konnten doch auch statt der Kugeloberflache eine ebene Fla-
che nehmen. Allerdings miissen wir uns dann dariiber klar sein, dass es meh-
rere Moglichkeiten gibt (genau drei!) eine Ebene in den Raum zu stellen.
Diese Ebenen stehen dann senkrecht zueinander — so wie drei Fléchen eines
Wiirfels.

y z
‘ — X e '/_T Knoten

e »e : AT 8 J Orbital

1-dimensional 2-dimensional 3-dimensional

In zwei Dimensionen wiren die Knoten dann zwei Gerade, die die ,,Orbital-
Flache* in zwei gleiche Halften teilen.

Jetzt konnte jemand einwenden, dass es noch viel mehr Moglichkeiten gibt,
um eine Ebene in einen Raum zu stellen, irgendwie schief und so ... Das gilt
aber nicht! Man kann sich eine schiefe Ebene ndmlich aus der Kombination
eine waagrechten mit einer senkrechten Fldche vorstellen, so wie in der
Vektoraddition ein schrdiger Vektor aus einem waagrechten und einem senk-
rechten gebildet werden kann. Wir diirfen also nur Ebenen verwenden, die
nicht aus einer Kombination anderer Ebenen gebildet werden konnen. Sol-
che Ebenen sind ,, linear unabhdngig “ und stehen senkrecht zueinander.
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Wir erhalten also noch drei weitere mogliche Orbitale in der Form einer Dop-
pelwolke (oder einer Hantel, oder einer Sanduhr), die sich in X-, y- und z-Rich-
tung erstrecken. Die beiden Hailften sind durch jeweils eine Knotenfliche ge-
trennt. Welche dieser Orbitale kommen nun tatsdchlich vor? Die Antwort ist:
ALLE. Wir haben also fiir die Hauptquantenzahl n =2 insgesamt VIER MOGLI-
CHE ORBITALE: ein symmetrisches, und drei, die sich nach den Raumrichtungen
orientieren.

Denken Sie jetzt an die tibrigen Quantenzahlen: Bei der Hauptquantenzahl n = 2
gibt es die Nebenquantenzahlen 1=0 und 1=1. Dabei bezeichnet 1 =0 immer
das kugelsymmetrische Orbital (auch bei der Hauptquantenzahl n=1 tritt =0
auf, und steht fiir das einzige, mogliche, kugelsymmetrische Orbital). Die zweite
mogliche Nebenquantenzahl 1= 1 ldsst aber drei verschiedene Magnetquanten-
zahlen zu (—1, 0, +1) und diese drei moglichen Nebenquantenzahlen stehen fiir
die drei moglichen Orbitale mit ebenen Knotenfliche — Sie wissen ja, die Mag-
netquantenzahl hidngt mit der rdumlichen Orientierung zusammen. Es eriibrigt
sich fast zu erwédhnen, dass die kugelsymmetrischen Orbitale als s-Orbitale
(s fiir sphérisch) bezeichnet werden, wahrend man die Orbitale mit einer ebenen
Flache als Knotenebene p-Orbitale nennt (p fiir planar). Um Verwechslungen
zu vermeiden, empfiehlt es sich im Zweifelsfall die Hauptquantenzahl vor das
Orbital zu schreiben. Wir haben also jetzt ein 2s-Orbital und drei 2p-Orbitale.
(Fir die Hauptquantenzahl n = 1 existiert nur das 1s-Orbital.)

1s

e 0 2py 2py 2p,
= @ cog &

3px 3py 3pz  3d....
3s

- & ©Dx &
f- & o

Treiben wir das Spiel noch eine Stufe weiter: Bei der Hauptquantenzahl n =3
haben wir 2 Knotenflichen und die méglichen Nebenquantenzahlen 0, 1 und 2.
Wieder steht 1=0 fiir das kugelsymmetrische Orbital, bei den Knotenflidchen
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handelt es sich dann um zwei konzentrische Kugeloberflichen, die wie
Schalen einer Zwiebel symmetrisch um den Kern angeordnet sind. Bei 1= 1
haben wir zwei parallel gestapelte Ebenen (wie Kondensatorplatten oder
Schallplatten in einem Sténder), die in den mdglichen drei Raumrichtungen
stehen, so dass wieder drei p-Orbitale moglich sind, entsprechend den Mag-
netquantenzahlen —1, O und +1. SchlieBlich miissen wir noch bedenken,
dass die beiden Knotenflichen einander auch schneiden konnen. Bei 1=2
und m=—2, —1, 0, +1, +2 erhalten wir 5 Mdoglichkeiten, zwei Fldchen im
Raum so anzuordnen. (Neben einfachen Anordnungen, wie dass die beiden
Ebenen senkrecht aufeinander stehen, miissen wir noch kompliziertere For-
men beriicksichtigen. Beim dz2-Orbital z.B. sehen die Knotenflichen aus
wie zwei Kegelflachen, die einander mit der Spitze beriihren.) Also erlaubt
die Hauptquantenzahl n = 3 insgesamt neun MOGLICHE Orbitale, ein 3s, drei
3p und fiinf 3d.

Nun konnen sich in einem Orbital desselben Kerns nur maximal ZWEI
ELEKTRONEN authalten, eines mit dem Spin +%2, das andere mit dem Spin
—%2. Bei der Hauptquantenzahl n = 1 (das entspricht der innersten Schale im
Bohrschen Modell) ist also ein Orbital mit maximal 2 Elektronen moglich,
Hauptquantenzahl n =2 (die nichste Schale) erlaubt vier Orbitale mit insge-
samt acht Elektronen, die Hauptquantenzahl n =3 erlaubt neun Orbitale mit
18 Elektronen ... Und wenn es sich die Elektronen aussuchen konnen, bele-
gen sie die Orbitale mit der niedrigsten Energie, das sind diejenigen mit den
wenigsten Knotenfldchen, also die ,,innersten”. In einem Wasserstoff-Atom
(ein Proton, ein Elektron) sind durchaus alle moglichen Orbitale vorhanden,
das einzelne Elektron wird aber bevorzugt das 1s-Orbital beniitzen.

1.3 Hybridisierung

Die Elektronenkonfiguration von Lithium haben wir bereits
besprochen, zwei Elektronen im innersten Orbital — also in 1s —
das dritte in dem mit der néchstniedrigen Energie, das wire in
2s. Um so etwas leichter aufschreiben zu konnen, bezeichnet
man jedes Orbital, das mit zwei Elektronen besetzt ist, durch
einen hochgestellte 2. Also wiirde man Lithium wie neben-
stehend aufschreiben:

Nehmen wir als néchstes Beispiel den Kohlenstoff (6 Elektro-
nen), so sind hier auch schon p-Orbitale in Verwendung. Um
die drei p-Orbitale zu unterscheiden, werden sie mit px, py und
pz bezeichnet. Die Reihenfolge hat keine Bedeutung, wenn sich
ein Elektron in den p-Orbitalen befindet, so schreibt man es
gewohnheitsmdflig dem px-Orbital zu. Da die drei aber villig
gleichwertig sind, konnte es genauso gut in py oder pz sein.

Li:

152, 2s
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C: 1s?, 2s2,2p,, 2py

Bei Kohlenstoff sind alle
vier Bindungen genau
gleich, obwohl sich die
Valenzelektronen in ver-
schiedenen Orbitalen
befinden.

Hybridisierung:

setzt verschiedenartige
Orbitale zu (gleichwerti-
gen) Hybridorbitalen zu-
sammen.

Chemie erleben

Also kommen beim Kohlenstoff die ersten beiden Elektronen in
1s, die ndchsten beiden in 2s, und die beiden iibrigen verteilen
sich in zwei der drei 2p-Orbitale. (Zunéichst einzeln, erst wenn
alle p-Orbitale mit einem Elektron gefiillt sind, kommt ein
zweites Elektron in ein bereits besetztes Orbital.)

Wir haben also zwei Elektronen in einem Orbital mit der
Hauptquantenzahl n=1 und vier Elektronen in Orbitalen mit
der Hauptquantenzahl n=2. Diese letzteren vier Elektronen
(sie entsprechen der zweiten, unvollstindig gefiillten Schale im
Bohrschen Atommodell) sind die Valenzelektronen. Nun haben
wir aber offensichtlich zwei Sorten von Valenzelektronen, sol-
che die sich im s-Orbital, und solche die sich in p-Orbitalen
befinden. Aber nach allem, was wir vom Kohlenstoff wissen,
sind alle vier Valenzelektronen im Kohlenstoff gleichwertig!
Was stimmt also da nicht?

Nun gibt es tatsdchlich diesen Unterschied in den Valenzelekt-
ronen, allerdings nicht bei Kohlenstoff, dafiir aber bei Ele-
menten, die wesentlich schwerer sind. Im Periodensystem steht
Kohlenstoff in der gleichen Gruppe mit Silizium, Germanium,
Zinn und Blei. Schon bei Germanium, mehr noch bei Zinn und
vor allem bei Blei passiert es, dass die beiden S-Elektronen bei

‘

den Bindungen nicht mehr ,, mitspielen”, sodass also im Blei
nur noch die beiden p-Elektronen an Bindungen teilnehmen.
Man spricht in diesem Zusammenhang von einem ,inerten
Elektronenpaar®, und meint damit die Valenzelektronen der S-
Orbitale, die sich vornehm aus Bindungen heraushalten. Bei
Kohlenstoff kommt das aber nicht vor. Wie kann man also er-
kliren, dass dort alle vier Elektronen (und damit meist auch

alle vier Bindungen) gleichwertig sind?

Die so genannte Hybridisierungs-Hypothese erklért dieses Phé-
nomen: Man nimmt dazu an, dass sich in Verbindungen s- und
p-Orbitale zu so genannten Hybrid-Orbitalen vermischen, von
denen jedes Eigenschaften (und Energieniveau) von S und p
enthélt.

Im Falle des Kohlenstoffs wiirde das bedeuten, dass aus dem
einen s-Orbital und den drei p-Orbitalen vier sogenannte sp3-
Hybrid-Orbitale werden (aus vier Orbitalen miissen immer
wieder auch vier Orbitale entstehen), die dann natiirlich
gleichméfig mit je einem Elektron besetzt sind.
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Diese Orbitale sind vollig gleichwertig und liegen energetisch
zwischen s und p (ndher bei p, da ja mehr p als s beteiligt
sind). Sie verteilen sich so um den Kern, dass jedes von jedem
moglichst weit entfernt ist. Also stehen sie in den Richtungen
vom Kern weg, die den Eckpunkten eines Tetraeders entspre-
chen. Der von zwei Orbitalen eingeschlossene Winkel ist der
Tetraederwinkel 109°28°. Und aus zahlreichen Untersuchun-
gen wissen wir, dass die Bindungen am Kohlenstoff tatsdchlich
diesen Winkel einschliefen.

Energie

Warum tut sich Kohlenstoff das an? Die Hybridisierung tritt
nur in Verbindungen auf, nie bei isolierten Atomen. Nun ist
aber alles, was symmetrischer ist auch energiedrmer. Da durch
die Hybridisierung alle Kohlenstoffverbindungen gleichwertig
werden, sind die entsprechenden Verbindungen symmetrischer
und folglich energetisch giinstiger.

Natiirlich ist die Erscheinung der Hybridisierung nicht nur auf
Kohlenstoff beschrinkt (der ist nur besonders wichtig, wegen
seiner Bedeutung fiir die organische Chemie), sondern betrifft
alle Elemente, die ihre Valenzelektronen auf s- und p-Orbitale
verteilen konnen (also N, O, P, S, usw.). Es muss dabei auch
nicht immer sp? hybridisiert werden. So hat Bor nur 5 Elektro-
nen, davon 2 innen im 1s-Orbital. So bleiben auflen nur noch
drei Elektronen iibrig, und daher hybridisieren im Bor nur ein
s- mit zwei p-Orbitale (das dritte p-Orbital bleibt unbeteiligt
und leer), wir erhalten so drei sp2-Hybridorbitale von denen
jedes ein Elektron aufnimmt. Die drei konnen natiirlich keinen
Tetraeder bilden, sondern sie stehen in einer Ebene im Winkel
von 120° zueinander.

Aber auch bei Kohlenstoff kann es vorkommen, dass dieser nur
sp? oder gar nur Sp hybridisiert — nimlich dann, wenn er
Doppel- oder Dreifachbindungen bildet. Dann sind natiivlich
nicht mehr alle Bindungen gleichwertig. Mehr dariiber erfah-
ren Sie in der Organischen Chemie.
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Daher sind z.B. bei Koh-
lenstoff alle vier Bin-
dungen genau gleich und
verteilen sich exakt
gleichmifBig im Raum.

120°

sp3-Hybridisierung:
fiihrt zu Winkeln von 109°
zwischen den Bindungen.
sp2-Hybridisierung:
fiihrt zu Winkeln von
120°.

sp-Hybridisierung:

fiihrt zu einem Winkel von
180°.
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Eine Betrachtung iiber Esel

Unsere tdgliche Erfahrung entspricht dem physikalischen Weltbild, das
Newton eingefiihrt hat. Darin gibt es feste Korper, die stillstehen oder sich
bewegen, und die diese Bewegung unter dem Einfluss von Kriften verdn-
dern. Elementarteilchen folgen jedoch den Gesetzen der Quantenmechanik:
Jedes Teilchen ist gleichzeitig auch eine Welle. Man kann nicht genau fest-
stellen, wo sich das Teilchen gerade befindet und wohin es sich bewegt, ...
Da das eine ziemlich unanschauliche Betrachtungsweise ist, wird sie von
vielen Menschen abgelehnt oder angezweifelt. ,, Die spinnen, die Physiker!*
und ,, Die sollen mir zuerst so ein Atom zeigen, vorher glaube ich es nicht.
Machen wir uns den Unterschied an einem Beispiel klar.

Ein Philosoph hat einmal Folgendes behauptet: Wenn man einen hungrigen
Esel genau in die Mitte zwischen zwei gleich grofle Heuhaufen stellt, so wird
er verhungern. Es ist zwar fiir den Esel nur ein Schritt zum Heu, aber da
beide Haufen genau gleich weit entfernt sind, und genau gleich grof sind,
wird er keine Entscheidungshilfe haben, welchem Haufen er sich zuwenden
soll. Er wird also unentschlossen in der Mitte stehen bleiben und verhungern.
(Was fiir ein Esel! — ndmlich der Philosoph, wie jeder, der jemals auf dem
Land zu tun hatte bestdtigen kann, aber das tut hier nichts zur Sache.)

Dieser unentschlossene Esel ist allerdings

der Newtonschen Physik verhaftet. Be-

trachten wir den Esel quantenmechanisch,
so besteht er aus sehr vielen einzelnen

Elementarteilchen, welche stdndigen Fluk-
tuationen unterworfen sind. Der Esel, den

wir sehen, ist eigentlich der Mittelwert al-

ler dieser Fluktuationen. Er steht daher

nicht wirklich still, sondern schwankt ganz
leicht (fiir uns unmerklich) hin und her. Die Heuhaufen bestehen auch aus
Teilchen und schwanken natiirlich auch. Es ist also unmdglich, einen quan-
tenmechanischen Esel so aufzustellen, dass er immer genau die Mitte zwi-
schen den beiden Heuhaufen hilt, in einem Augenblick wird er dem einen
Heuhaufen ndher sein, etwas spéter vielleicht dem anderen. Also ist es fiir
den Esel leicht, sich in einem gegebenen Moment fiir den néheren der beiden
Haufen zu entscheiden — er wird zu diesem gehen und fressen.

Wie schon erwéhnt, sollte es kein Problem sein, experimentell zu unterschei-
den, ob der Newtonsche Esel oder der quantenmechanische Esel der Realitit
entspricht. Wir nehmen einfach einen echten Esel, zwei echte Heuhaufen,
stellen alles entsprechend auf, und beobachten was passiert ...
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1.4 Bindungen

Die ganze Quantenmechanik wire in diesem Zusammenhang
recht nutzlos, wenn sie uns nicht auch helfen wiirde, chemische
Bindungen besser zu verstehen. Was kann denn ein Grund sein,
dass sich zwei Atome miteinander verbinden? Doch nur, dass
ihre Elektronen (und zwar bevorzugt die Valenzelektronen) bei
dieser Bindung energetisch niedrigere Energiezustdnde ein-
nehmen konnen als das im einsamen Atom der Fall ist. Es muss
sich also durch die Bindung irgendetwas mit den Orbitalen
andern. Betrachten wir zwei (hypothetische) Atome, jedes mit
einem einzelnen Aufenelektron in einem Orbital:

Diese beiden Atomorbitale kénnen miteinander verschmelzen
und sich zu so genannten Molekiil-Orbitalen vereinigen. Na-
tiirlich werden wieder zwei Orbitale daraus (die Anzahl der
Orbitale muss gleich bleiben), wobei diese beiden Orbitale aber
energetisch verschieden sind, eines hat ein bisschen mehr Ener-
gie als die Atomorbitale vorher, das andere ein bisschen weni-
ger. Wir haben also in Summe nichts gewonnen und nichts
verloren.

o

Oder doch? Natiirlich haben wir nur zwei Elektronen insge-
samt, und die konnten doch beide in das tiefer gelegene Orbital
(das bindende Orbital) libersiedeln, das andere Orbital (das
antibindende) bleibt frei. Damit haben unsere beiden Elektro-
nen einen energetisch giinstigeren Zustand erreicht, und das ist
der Grund warum die beiden Atome beieinander bleiben, diese
Molekiilorbitale kdnnen sich ja nur ausbilden, wenn die Atome
sich nahe genug zueinander befinden. Was wir uns hier erar-
beitet haben, wdre die Anordnung in einem Hy -Molekiil.

Jetzt verstehen wir auch die so genannte Oktettregel (dass
Atome gerne acht Elektronen in ihrer &uflersten Schale haben,
und Bindungen eingehen, um diese Achterschale voll zu be-
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Zwei Atomorbitale konnen
zu zwel Molekiilorbitalen
werden.

Das energetisch tiefere der
beiden Molekiilorbitale
bewirkt die Bindung.
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Symmetrische Anord-
nungen von Elektronen
sind besonders stabil.

Oktettregel:

acht Elektronen in der
duflersten Schale bilden
eine besonders stabile,

symmetrische Anordnung.

Ionen:

Atome konnen die Oktett-
konfiguration durch Auf-
nahme oder Abgabe von
zusitzlichen Elektronen
erreichen — dabei werden
sie zu lonen.

Kovalente Bindung:

Elemente konnen auch
miteinander durch Ausbil-
dung gemeinsamer Mole-
kiilorbitale zur Oktettkon-
figuration kommen — das
gibt eine kovalente Bin-
dung.

Chemie erleben

kommen): Wir haben gesagt, dass eine moglichst symmetrische
Struktur energetisch am giinstigsten ist. Wenn Atome einerseits
hybridisieren und dabei vier gleichwertige sp3-Orbitale bilden,
so sollen diese vier Orbitale andererseits natiirlich moglichst
gleichméBig gefiillt sein, also mit acht Elektronen. Wenn also,
sagen wir, Sauerstoff mit seinen sechs AuBenelektronen noch
gerne zwei Elektronen dazu hitte, so bildet er mit z.B. Wasser-
stoff Molekiilorbitale aus, sodass zweimal je ein Atomorbital
des Wasserstoffs mit je einem Orbital des Sauerstoffs Molekiil-
orbitale bildet (zweimal ein bindendes, das mit zwei Elektronen
gefiillt ist, und zweimal ein leeres, antibindendes).

[] []
—>

H o) H H,0

Der Sauerstoff hat dann also vier seiner AuBlenelektronen wei-
terhin in seinen eigenen Atomorbitalen, und je eines in den
beiden bindenden Molekiilorbitalen, wo jeweils noch ein Elek-
tron vom Wasserstoff hinzukommt. Damit ist der Sauerstoff
von vier Orbitalen halbwegs gleichméfig umgeben, die alle mit
zwei Elektronen gefiillt sind. Der Winkel zwischen den Orbi-
talen ist anndhernd wieder der Tetraederwinkel (nicht ganz
genau, weil die Orbitale eben doch ein bisschen unterschiedlich
sind).

Wir haben damit den klassischen Fall einer kovalenten Bin-
dung: Jedes Atom stellt fiir die Bindung ein Elektron zur Ver-
fligung, die dann gemeinsam ein Molekiilorbital besetzen. Es
ist natiirlich auch moglich, dass BEIDE Elektronen von einem
Atom kommen, und das andere Atom nur cin leeres Orbital
beitrdgt. Nehmen wir als Beispiel den Ammoniak, NH3. Stick-
stoff hat fiinf Aullenelektronen, die drei Wasserstoffe je eines.
Also gibt es acht Elektronen, die auf vier Orbitale verteilt wer-
den. Darunter sind drei Molekiilorbitale zwischen Stickstoff
und Wasserstoff, das vierte Orbital gehdrt dem Stickstoff allein.

000

t

—
NH

H H H N s
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Dieses letzte Orbital kann natiirlich auch ein Molekiilorbital
bilden, allerdings muss dazu sein Partnerorbital leer sein, da ja
bereits zwei Elektronen vorhanden sind. Also darf kein viertes
Wasserstoffatom mit einem Elektron mitspielen (das wére dann
NHj, das gibt es aber nicht), wohl aber ein H*-Ion (so entsteht
NH4*, das Ammonium-Ion). Als Ergebnis erhalten wir eine
hochsymmetrische Struktur, bei der der Stickstoff von vier glei-
chen Orbitalen mit Bindungen zu vier Wasserstoffen umgeben
ist (wobei nachtrdglich nicht mehr unterschieden werden kann,
welcher Wasserstoff das H-Ion war). So eine Bindung, bei der
ein Partner beide Elektronen liefert, der andere nur cin leeres
Orbital bereitstellt, nennt man koordinative Bindung.

DDD M — I

R H* NH,*

Also kann Stickstoff ebenso wie Kohlenstoff vierbindig sein, da
die vier dufSeren Orbitale (2 sp3) sich auf diese Weise an vier
moglichen, bindenden Molekiilorbitalen beteiligen kénnen.

Bleibt noch zu erwdihnen, dass die vorhin erwdhnte Hybridisie-
rung nicht auf S- und p-Orbitale beschrdnkt ist, bei den schwe-
reren Elementen kénnen z.B. auch d-Orbitale einbezogen wer-
den, es sind dann z.B. sp3d? und sp3d3® Hybride méglich, so
dass diese Elemente bis zu sechs oder sieben Bindungen mit
anderen Atomen eingehen konnen.

Ubungen zu Kapitel 1
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Koordinative Bindung:

gemeinsame Molekiil-
orbitale, fir die EIN Atom
BEIDE Elektronen zur
Verfiigung stellt, fithren zu
einer koordinativen Bin-
dung.

Komplexe:

Verbindungen mit vielen
koordinativen Bindungen.

In Komplexen hat das
,,Zentralatom‘ mehrere
freie Orbitale, es ist von
»Liganden* umgeben, die
die Elektronenpaare bei-
tragen.

Die Ubungen zu den einzelnen Kapiteln sollen Ihnen helfen, den vorhergegangenen Text
nochmals zu tiberdenken. Und ein paar neue Erkenntnisse sind auch jedes Mal darin ver-
packt. Beschidftigen Sie sich also damit, bevor Sie noch das néchste Kapitel beginnen. Die

Losungen der Ubungsfragen finden Sie im Anhang.

10. Die Formel von DeBroglie gilt fiir jedes bewegte Teilchen. Man schétzt damit einen
Zusammenhang zwischen Masse und Geschwindigkeit einerseits (also fiir kinetische

Energie) und Wellenlénge andererseits:

A = h/mxu

das Planksche Wirkungsquantum h = 6.6x 1073%kgxm2x s~
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12.

13.

14.*

Chemie erleben

Berechnen Sie die Wellenldnge eines Elektrons mit der Energie 1eV (Masse
m =9x 10731 kg, Geschwindigkeit u=5.9x10° m/s) und die eines Golfballes
m=0.045kg,u=25m/s

DQXQHHT HOW IEWHVIQMIP [TWP [1s, 2s, drei 2p, 3s, drei 3p, fiinf 3d usw.
Orbitale. Stellen Sie sich eine Welt vor, in der nur zwei Dimensionen des Raumes
existieren, also eine vollig planare Welt. Wie viele und welche Orbitale gébe es in
diesen zweidimensionalen Atomen?

Besorgen Sie sich vier gleiche Luftballons und blasen Sie diese gleich stark auf.
Wenn Sie die Ballons an der Einlassoffnung ganz eng aneinander binden, werden
alle Ballons gezwungenermalien eine Position einnehmen, in der sie moglichst weit
voneinander entfernt stehen. Sie haben damit ein nettes Modell fiir die Orbitale in
sp3-Hybridisierung gebaut. Wenn Sie nur drei oder zwei Ballons verwenden, haben
Sie ein Modell fiir sp2- oder sp-Hybridisierung. Verwenden Sie hingegen verschie-
dene Ballons, zwei runde und zwei ldngliche, so erhalten Sie ein Modell von z.B.
Wasser (rund sind die freien Elektronenpaare, linglich die Bindungen zu den Was-
serstoffen).

Untersuchen Sie die Elektronenanordnung in den Molekiilorbitalen von Hes (analog,
wie es zu Beginn im Abschnitt 1.4 fiir Hy gezeigt wurde). Konnen Sie damit erkla-
ren, warum Edelgase keine Molekiile bilden?

Untersuchen Sie die Elektronenanordnung in den Molekiilorbitalen von Oy und No.
Hinweis: es geniigt, wenn Sie nur die p-Orbitale beriicksichtigen. Kénnen Sie damit
erklaren, warum Sauerstoff so viel reaktionsfahiger ist, als Stickstoff?



