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Aufbau der Atome

=
gd“ Themen der Vorlesung

» Die zwei grundlegende Atommodelle und
die Unterschiede zwischen diese Modelle

» Die Hauptenergiecharakteristiken der
Atome

» Die starke und schwache Bindungen

» Der Zusammenhang zwischen der Atomare
Anziehungskrafte und der makroskopische
Eigenschaften.




@d“ Die Materie

Anfang: der Big Bang vor 13,7x10° Jahren

Weitert sich und wird kuhler, es werden
Strukturen gebildet
Kihlen und Fusion, Atomkerne

Sterne: 3/4 H + % He

+spater 1% schwerere Atomkerne
Zusammenstehen durch Gravitation:

Galaxien und Sterne, sichtbare
Materien
Dunkle Materie und Energie:

ca.25 fache der sichtbare Materie

@d“ Die Materie

Von der Materie des Universums ist:
73% dunkle Energie,
23% dunkle Materie,
4% atomare Materie aber
99% der atomare Materie ist Plasma und
1% feste Materie. Davon der grofSere Teil sind
Sterne, interplanetare Staub,
kleinere Teil sind Planeten (Kern, Mantel, Kruste).
Der groRere Teil der Kruste ist Abraum der
Rest ist fir uns Menschen brauchbare
Materie.




@d“ Die Materie

Womit wir uns beschaftigen werden sind sehr seltene
Materien.
Es gibt noch seltenere Materien, sowie lebendige
Materien:
Pflanzen, Tiere, Menschen...usw.

Bescheidenheit des Ingenieurs:
Die Materien womit wir uns beschaftigen werden,
ermoglichen uns unendliche technische Maoglichkeiten
um brauchbare Produkte zu erzeugen.

@d“ Aufbau des Atoms

» Atomkern: besteht aus Partikeln (aus Nukleonen)
Proton: hat positive Ladung und die gleich
Masse als die Neutronen
Neutron: hat neutrale Ladung

» Elektron: hat gleichwertige negative Ladung

als die Protonen, die Masse ist um vier GroRen-
ordnungen kleiner als die von Atomkern




@d“ Grundbegriffe

» Atomzahl (2)
Z — Anzahl der Protonen
» Massenzahl (A)

A=Z+N wo N — ist der Anzahl der Neutronen

» Nuklid: Atome mit gelicher Protonenzahl und
Neutronenzahl

» In jeder Atom eines Elements ist die gleiche
Anzahl von Protonen.

(7 att Grundbegriffe

» Isotop: Ein Atom mit gleicher Protonenzahl aber mit
unterschiedlichen Anzahl von Neutronen

> Relative Atommasse (A,): Proportionalitatsfaktor, was
zeigt, dass ein Nuklid einer Element um wieviel mal
grolRere Masse hat als die 1/12 der Masse von 12C-
Isotop. (Im Periodischen System steht fur gegebenes
Element die relative Masse flir die verschiedene
Isotopen im natlrlichen Verhaltnis)

» Avogadro Zahl, Chemische Werkstoffmasse (mol):

N,=6,023x10%3 stiick Atom oder Molekiil

> AuReres / Walenz Elektron: auf der duRReren
Elektronenhille befindliche Elektronen, die im Bildung

» 0 - /\ D

Folie: 8



@d“ Aufbau der Atome

Z - Protonen N - Neutronen z - Elektronen
positive Neutrale (Atombhtille)
Lad Lad :

aauns aauns negative
A - Nukleonen / Ladung
(Atomkern) ~
Atom
Atomzahl, Ordnungszahl = Anzahl der Protonen (2)
Massenzahl A =Z+N M kern = 10% X Meieiironen

@d“ Aufbau der Atome

Ladung

1.6 1079 As 0 1.6 109 As
€y € €e
Ruhemasse ) ;7 1027kg  1.7107kg 0.9 10% kg
m,, m,, m,
Drehimpuls ¢ 3109505 5310905 5310 Js
So S Se
aigr:::]t 14102  -1.010%  -9310%

Am? Am? Am?

Mo Uy He




Bohrsches Atommodell

R

In den Atomen sind stationar Schalen (Orbitale),
an der ein Elektron ohne Strahlung zirkulieren kann.

mvr:niznh
2T

Die Zentrifugalkraft ist betragsmaRig gleich der Coulomb-Kratt. :

2 2 2 242 4
e- my e n-h 1 me
- = > V=—, [I= —, E,=———
r r nh me 2nh
Wenn das Elektron sein Bahn andert, geschieht Energieabsorption
oder Energieabgabe in Energiakvantumform:

En+1_En ZhV

h: Planck-konstante, m: Elektronmasse, v: Elektrongeschwindigkeit,
r: Radius der Schale, n: Ganzzahl, e: Elektronladung, v: Frequenz
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h: Planck-konstante, m: Teilchenmasse

U: Potentialenergie, E: Gesamtenergie
Y- Wellenfunktion,  x,y,z: Koordinatenachsen

J+Uw:Ew

Das Elektron kann statt definierter Schale Giberall sein, aber die
Wahrscheinlichkeit nicht gleich ist.

Elektronenhiille: Gesamtheit der Elektronenpositionen im Atom.

Die Dichte der Elektronenwolke ist von Wahrscheinlichkeit der
Elektronenaufenthalt definiert.

W2dV: Die Wahrscheinlichkeit der Elektronenaufenthalt der
untersuchen Teilchen im dV Elementarvolumen.

Z;ld“ Quantenzahlen
Quanten-
Bedeutun
zahl 8
1,2,3,4,5,6,7 Orbitmasse
Haupt™ -
K,L,M,N,O,P,Q r~n
Neb | 1=0,1,2..(n-1) Orbitale Impulsmoment
eben”™
s, p, d, f M =hyl(l+1)
Magnet.™ m m=-1..0..+| M =hm
Spin™ m, m.=-1/2, +1/2 ¢ ¢

Pauli-Prinzip: ein Atom enthalt kein zweites Elektron,
wo die vier Quantenzahlen gleich sein kénnen.




@d“ Elektronhtlle und Zustande

i = E e o
MUEGYETEM 1782

Elektronzahl

Haupt- | Neben- Elektronhiille

schale | schale |Zustande | (Nebenschale)

2n?
1 K S 1 2 2
S 1 2
2 L
p 3 6 8
S 1 2
3 M P 3 6 18
d 5 10
S 1 2
P 3 6
4 N g 5 10 32
f 7 14

MUEGYETEM 1782

@d“ Elektronenkonfigurationen

m Symbol EIektronenkonflg

Wasserstoff

Helium He 2 ls2
Lithium Li 3 152251
Beryllium Be 4 152252
Bor B 5 15225221
Karbon C 6 1522s22p?




Energie

2 3

4

6 7

Hauptquantenzahl
Atom im Grundzustand:

Ein Atom, das die kleinste Energie hat.

Die Elektronen sind am nahersten zum Atomkern.

z L E-Schale L-5chale M-Schale N-Schale  0O-Schale

Element ls 23 2p 33 2 24 45 4p 5s
1 ] 1

2 He 2 + K=Schale gefiillt

3 Li 2 1

4 Be 2 P

5 B 2 2 1

& c 2 2 2

7 N 2 2 3

8 o] 2 2 4

9 F 2 2 5
10 Ne 2 2 & + L-Schale gefullt

11 Na 2 2 & 1

12 Mg 2 2 6 2
13 Bl 2 2 6 2 1

i4 Si 2 2 3] 2 2

i3 P 2 2 6 2 3

16 B 2 2 [ 2 4
17 Ccl 2 2 6 2 5
18 AY 2 2 6 Z 6
19 X 2 2 6 2 6 1
20 Ca 2 2 & 2 6 2
21 Sc 2 2 [} 2 6 1 2
22 Ti 2 2 6 2 6 2 2
23 v 2 2 6 2 6 3 2
24 cr 2 2 6 2 6 8 1 3d-iber-
25 Mn 2 2 [ 2 6 5 2 gangs—
26 Fe 2 2 6 2 6 6 2 metalle
27 Co 2 2 6 2 & 7 2
28 Ni 2 2 6 2 6 8 2

29 Cu 2 2 6 2 6 10 1 M-Schale
30 Zn 2 2 6 2 6 1o 2 + gefillt
31 Ga 2 2 2] 2 & 10 2 1
32 Ge 2 2 6 2 6 10 2 2

33 As 2 2 6 2 6 10 2 3

34 Se 2 2 6 2 6 10 z 4

35 Br 2 2 8 2 6 10 2 5

36 Kr 2 2 6 2 6 10 2 [

37 Rb 2 2 6 z & 10 2 6 1

Folie: 17

(Z)att
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Folie: 18
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i 2 3 4 5 6 7
Hauptquantenzahl
Atom im Grundzustand:
Ein Atom, das die kleinste Energie hat.
Die Elektronen sind am nahersten zum Atomkern.

@att Atomorbitale (n=2)
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@Cﬂl Energiecharakteristik der Atome

» lonisierungsenergie: Die Energie, die im Gaszustand zu der
Entfernung von dem leichtesten beweglichen Elektronen von 1
Mol nétig ist (kJ/mol).

» Elektronaffinitat: Die Energie, die vom Gaszustand befindlichen
negativen lonen zu der Entfernung von dem ladungstragende
Elektronen von 1 Mol nétig ist (kJ/mol).

» Elektronnegativitat: Fahigkeit zum Anziehen der Elektronen
vom gebundenen Atome. Im allgemeinen solche Atome haben
groRe Elektronnegativitat, wo die lonisierungsenergie und die
Elektronaffinitat grold ist.

Die Elementen mit kleinen lonisierungsenergie geben leicht
Elektronen ab (werden ionisiert), also werden Kationen.

Die Elementen mit grof3en lonisierungsenergie nehmen leicht
Elektronen auf, und werden Anionen.

@d“ Das Periodensystem

,Zwischen der Eigenschaften der einfachen Kérper, der
Typen und Eigenschaften der Verbindungen und dem :
Atomgewicht der Elementen st ein periodischer
Zusammenhang”. (Mendelejev) '8

Die chemische Elementen kann man auf Grund der Atomkern und
Atombhtllenkonfiguration in eine periodische Tabelle ordnen. Die
Saule der Tabelle zeigen die Elektronenerfillung der Positionen
der Elektronenschale.

Die Elementen im gleichen Saulen haben ahnlichen Eigenschaften.
Die Reihen zeigen die Anzahl der Elektronenschalen.




Das Periodensystem

1}
AT O TR ) T eT
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I:I Edel gase A VA VA VIA VIA | 4.0026
10
|:| Seltenerdmetalle e
20.002
18
3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 Ar
11IB IVB VB VIB VIIB Vil Vil Vil 1B 1B 39.948
21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 36
Sc Ti Vv Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Kr
44.956 47.90 50.942 51.996 54.938 55.847 58.933 58.71 63.54 65.37 83.80
39 40 41 42 43 44 45 46 47 48 54
Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag cd Xe
88.91 91.22 92.91 95.94 (99) 101.07 102.91 106.4 107.87 112.40 131.30
72 73 74 75 76 77 78 79 80 86
Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg Rn
178.49 180.95 183.85 186.2 190.2 192.2 195.09 196.97 200.59 (222)
104 105 106 107 108 109 110 111 112
Rf Db Sg Bh Hs Mt | Uuu | Uun | Uub
(261) (262) (263) (264) (265) (266) (269) (272) (277)
N 57 58 59 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 71
H La Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu
La nt h a n Id e 138.91 140.12 140.91 144.24 (145) 150.35 151.96 157.25 158.92 162.50 164.93 167.26 168.93 173.04 174.97
. . N 3 90 91 92 93 94 95 96 97 98 99 100 101 102 103
Aktinide Ac | Th | Pa u Np | Pu | Am | cm | Bk | cf Es | Fm | Md | No | Lr
(227) 232.04 | (231) | 238.03 | (237) (242) (243) (247) (247) (249) (253) (253) (256) (254) (257)
B cimetlen [ Ubergagsmetalle [N Metalloi

- Alkalierdelement D Andere Metalle - Nicht Metalle

Atomare Bindungen

MUEGYETEM 1782

(Z)att

Primire Bindung : Chemische Bindung mit Ubertragung bzw.
Aufteilung von AulRenelektronen = Entstehung einer
festen Bindung zwischen benachbarten Atomen;
Beispiele: lonische , kovalente, metallische Bindung

Sekundare Bindung: Schwache physikalische Bindung, beruhend
auf Ladungsunterschieden ohne Ubertragung bzw.
Aufteilung von Elektronen; Beispiele: Van der
Waals’sche Bindung, Wasserstoffbriickenbindung

Schwache / Sekunddre Bindungen
» Van der Waals‘sche Bindung

» Permanente Dipolbindung

» Induzierte Dipolbindung

Starke / Primare Bindungen
» Metallbindung

» lonenbindung

» Kovalente Bindung




(Z)att

Metallbindung

Metellbindung b

ildet sich, wenn die Elementen die Elektronen von

der auBeren Schale zu einem gesamten Elektronwolke abgeben
kdnnen. Die pozitive Metallionen bilden eine geordnete struktur,
die Kristallstruktur.

Metallionen

» Gute el. und Warmeleitfahigkeit
> Kleine elektrische Widerstand

» Grofe plastische Verformungsvermogen
» Richtungsunabhangige Eigenschaften

Elektropozitives Element: fahig fir
Elektronabgabe

Elektronegatives Element: fahig fur

Elektronaufnahme

Elektronenwolke

Folie: 27

a) Prinzip

Dieser 3. Bindungstyp beruht auf der Aufteilung
von Elektronen. Die Valenzelektronen sind de-
lokalisiert an den Atomriimpfen, d. h. verteilen
sich auf eine groBere Anzahl von
Nachbaratomen = ungerichteter Charakter der
Bindung

Modell: Es existiert eine Elektronenwolkef:

bzw. ein Elektronengas
= freie Beweglichkeit der Elektronen
= Grundlage der elektrischen und ther-
mischen Leitfahigkeit (s. Bild 2.18)

b) Koordinationszahlen

KZ liegt zwischen 8 und 12

c) Plastisches Verformungs-
vermdgen

Bei Metallen bleiben beim
Gleiten der Gitterebenen die
Bindungskrifte erhalten

i hohes Verformungs-

vermadgen.

Dagegen kommen bei Ionen-
gittern gleichartig geladene
Teilchen ibereinander zu
liegen

=+ Sprodbruch (s. Bild 2.19).

Bild 2.18: Schnitt durch einen Alumir
mit Atomriimpfen und Ele

= hohe Packungsdichte aufgrund der ungerichteten Bindung méglich.

Die nicht dire onsenergie (Ub: g fest = gas-

formig) abgesch gie, desto fester ist die Bindung.

Beispiel: o
T ]
| Metall Sublimations- Metalloxid Sublimations- |

| energie [kJ/mol] energie [kJ/mol]
! S o S ool St S
{ Al 326 l
; Cu 338 |
| Fe 416 FeO 509 |
| Mg 148 MgO 605 |
[ Ti 473 «-TiO 597 |
l TiO, 639 j




@d“ lonenbindung

MUEGYETEM 1782

Voraussetzung: Unterschied in der Elektronnegativitat der
Bindungselementen. Die Besetzung der daulRere Schalen sind stark
unterschiedlich. Ein Atom gibt das Elektron leicht ab und das
zweite Atom nimmt das Elektron leicht auf. Bei der lonenbindung
die geschlossene Elektronschalen fliihren zur besonderen
Stabilitat.

Cl: 1s22522p®3s23p5 (Z=17)
‘ ’ . w . Na : 1522522p®3s! (Z=11)
0 0%0 ) 0
eQeeQ*

Kation(+) — Anion(-)

Metallische und nicht metallische EI.
Schlechte W.- und el. Leitfahigkeit
Richtungsunabhangige Eigenschaften
Sprodes Benehmen

typische keramische Bindung

VVVVVY

CsCl —_
11,12 1 14 | 15 | 16 17¥ 18
Na | Mg A s [P Ts—ha | Ar
0.9 | 12 15 | 1.8 | 21| 25 | 3.0

19 20 21 22 /3/ 24 25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
K Ca Sc Ti \ Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
0.8 1.0 1.3 }/{ 1.6 1.6 1.5 1.8 1.8 1.8 1.9 1.6 1.6 1.8 2.0 24 2.8

37 38 39 40 41 42 43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54
Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te | Xe

55,056 |57 | 72| 73|74 |75 |76 |77 |78 |79 |8 |8 |8 |8 |8 |8 |86
cs | Ba 1711 Hf | Ta | W | Re | 0s | ir | Pt | Au | Hg | Ti | Pb | Bi | Po | At | Rn

0.7 0.9 1.2 13 15 1.7 1.9 2.2 2.2 2.2 2.4 1.9 1.8 1.8 19 | 2.0 2.2

87 | 88 | 8
Ffro| Ra | 1%

07 | oo | 1% Elektronabnahme Elektronaufnahme
_ —

Kleinere Elektronegativitat Grolere Elektronegativitat




a) Prinzip Elektronenaustausch vom Atom A (Me-

Beispiel: Kochsalz NaCl (s. Bild 2.7)

Modell:

tall) zu Atom B (Nichtmetall) unter Ent-
stehung von geladenen positiven und
negativen Jonen.

« Na gibt ein Elektron ab

= volle AuBenschale bei dem Kation
Na* (Edelgaskonfiguration von Neon)

+ Cl nimmt ein Elektron auf

= volle Auflenschale bei dem Anion CI°
(Edelgaskonfiguration von Argon)

Bild 2.7: Ionenbindung zwischen Natrium und Chlor
durch Bildung von lonen und Anziehung durch Cou-

1

Coulomb'sche Anziehungskrifte wirken
zwischen den unterschiedlich geladenen
Teilchen. Es handelt sich um eine nicht
gerichtete Bindung (heteropolare Bin-
dung), da jedes Na* in jeder Richtung auf
moglichst viele CI' bzw. auch jedes CI’
auf viele Na* wirken will

= Es entstehen charakteristische Ionen-
gitter mit maximaler Packungsdichte

(s. Bild 2.8).

\

omb'sche Krifte

Bild 2.8: Kiristallgitter von NaCl

In Abhéngigkeit vom Kemabstand a der Ionen wirkt
eine Anziehungskraft Fe (Coulomb'sche Kraft), die
mit abnehmendem Abstand stark anwichst (s. Bild
2.9). Es gilt:

-K
F.= =
<t

mit K =k (Z,9)(Z,9) - (2.8)

Der Ladungszustand der Ionen Z mit +1 fiir Na* und
-1 fiir CI" sowie der Ladung q fiir ein Elektron sind
bekannt. k, ist eine Proportionalitétskonstante (9 - 10°
Vm/C).

Es ist keine Anndherung auf den Abstand a = 0 még-
lich

— es wirkt eine AbstoBungskraft Fy, da keine Uber-
lappung von negativen Kraftfeldern durch die negativ
geladenen Elektronenhiillen moglich ist. Es gilt

F, = Ae™ (2.9)

A und p sind experimentell ermittelte Konstanten
(s. Bild 2.10).

Durch Addition von Fc und Fy ergibt sich die wir-
kende Bindungskraft F.

F=F. +F, (2.10)

Im Schnittpunkt der wirkenden Kraft F mit der Ab-
standsachse a befindet sich der Gleichgewichts-
zustand, in dem Abstofung und Anziehung sich auf-
heben

= Gleichgewichtsabstand a,

Die Bindungsenergie U wird durch den differen-
tiellen Ausdruck

au
da |

F = @.11)

bestimmt.

Bild 2.9: Coulombsche Kraft in Abhingigkeit vom Ab-
stand fiir ein Na* -CI Paar

Bild 2.10: Graphische Darstellung der wirkenden Bin-
& und des Gleichgewi bstandes der Atom-
schwerpunkte :




e Bindungsenergie emn Minu
haben (s. Bild 2.11)

= Voraussetzung fiir eine Bindung iiber-
haupt! .

Der Gleichgewichtsabstand a, stellt die
Addition der Jonenradien dar.

(2.12)

Die Ionenradien unterscheiden sich von

rnladung zieht die

verringerte Zahl von Elektronen star-

ker an

= Radius schrumpft (und umgekehrt!)
(s. Bild 2.12).

MUEGYE

@d“ Kovalente Bindung £ s T

Die benachbarten Atomen geben Elektronen ab, die paarweise
den Raum zwischen den  Atomrimpfen ausfillen
(Elektronenbriicken). Die Elektronenbriicke kann durch Zufuhr
thermischer Energie teilweise aufgebrochen werden so, dass
einzelne Elektronen fir elektrische Leitung zur Verfigung
stehen.




egeteilte Eletronen von einem
Karbonatom (oder Si Atom)

e geteilte Elektronen der
Wasserstoffatomen

C: 4 Walenzelektronen sind, H: 1 Walenzelektron ist,
Soll noch 4 e. Soll noch 1 e.
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19 20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36

0.8 1.0 13 15 1.6 1.6 15 1.8 1.8 1.8 1.9 1.6 1.6R 1.8 +2.0 2.4 2.8 -

37 38 39 40 41 42 43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54

Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag cd In Sn Sb Te | Xe
0.8 1.0 | 1.2 14 | 16 1.8 19 | 22 | 2.2 | 2.2 1.9 1.7 1.7 1.8 1.9 21 | 25 -
55 56 57 72 73 74 75 76 77 78 79 80 81 2 83 84 85 86
Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg Ti Bi Po At Rn
0.7 0.9 1.1 1.3 1.5 1.7 1.9 2.2 2.2 2.2 2.4 1.9 1.8 1. 1.9 2.0 2.2 -
g7 | 88 | 89 \

Fr Ra Ac GaAs
0.7 0.9 1.1

Folie: 37

a) Prinzip

Kovalente Bindung ist gerichteter Natur (hom&opolare oder unpolare Bindung bzw. auch Atombindung
genannt). Beachte Unterschied zur Ionenbindung! Orbitaliiberlappungen der Valenzelektronen der ein-
zelnen Atome bewirken die Bindung, die auf der Bildung von gemeinsamen Elektronenpaaren beruht:
Die beteiligten'Atome (Nichtmetalle) sind einander gleichwertig, d. h. sie gehdren zum selben Element
(z.B. F,, N,) bzw. sind in ihren chemischen Eigenschaften zhnlich (Elektronegativitat vergleichbar) (z.B.
CS,). \ ; .
Schreibweisen: - jedes Elektron durch einen Punkt

jedes Elektronenpaar durch einen Strich

nur das bindende Elektonenpaar wird dargestellt

Dreifachbindungen auftreten kénnen, d. h. 2 bzw. 3 Valenzelektronen sind an der Bindung zum Nach-
barkohlenstoffatom beteiligt.

Diese Fahigkeit ist von entscheidender Bedeutung fiir die Entstehung von komplexen verknéulten
Strukturen, wie sie bei hochpolymeren Werkstoffen bzw. in der Biochemie vorkommen.

Beispiele: 1
Polymere: Feste kovalente Bindung zwi- RN .
NN
schen C und H bzw. C-C SR A I \ it
,./ " O R T I el SN M
durch  Uberlappung der | - Ot T et St A A W\
X ; . LN S " i B U R VAN X
Orbitale, aber geringe Anzie- /N o : WL
. v —)
hung zwischen den Ketten (s. L W LA
. s Wy .
Bild 2.15) LAV
- ~ . . 4 gl
= geringe Festigkeit und ool ”./—\r u .
niedrige Schmelzpunkte RN ) S
wo R SN \AN
S T Tt ot el S N
I S W T A R N
i | I ~
Wb AL
" e
W . A
H 1 =l =2,
TR R % Sl NG AR TR TR " f=u
PSR R Pl
AT
Lo \

Bild 2.15: Strukwur der Polyethylenkette
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Ausbildung eines "Diamantgitters"
= hohe Harte und hoher Schmelzpunkt
(s. Bild 2.16)

b) Koordinationszahlen

Beispiel Diamant:

/R =1 = KZ=12 fir ungerichtete Bindung erwartet, aber
KZ =4 (s. Bild 2.16)

Ursache: Cist sp’ hybridisiert und geht mit seinen Valen-
zelektronen vier rdumlich gerichtete Bindungen
€mn

Bild 2.16: Dreidimensionales Diamantgitter

Beispiel Silikate SiOf:

Tsie: 0,039 nm )
—_ = = =029 -~ KZ =4
o 0,132 nm . 2.13)

Diese Koordinationszahl liegt tatsichlich in Silikaten vor. Sie besitzen sowohl kovalente Bindungs-
anteile (wie aufgrund der Stellung von Si unter C im Periodensystem zu erwarten) als auch ionische
Bindungsanteile, die aus der unterschiedlichen Elektronegativitit von Si und O resultieren.

Analog zur ionischen Bindung besteht. | -
eine Abhangigkeit- von Energie zum

Bindungsabstand. Je hoher der Anteil der

iiberlappten Orbitale ist, desto stérker ist

die Bindungsenergie {s=Bild2-17).

¢) Bindungswinkel

Charakteristisch fiir die kovalente Bin-

dung sind ferner Atomanordnungen in

bestimmten Winkeln (Bindungswin-

keln), die optimale Orbitaliiberlappungen

erlauben.

Beispiel:
Kohlenstofftetraecder von Methan
= Bindungswinkel betrigt 109,5°.
Bei Mehrfachbind bzw. bei
stark polaren Substituenten verklei- Bild 2.17: Genereller Z
nert sich der Winkel. Bind ie der k

@att Schwache (Van der Waals

Bindungen

Es wird von Coulomb Kraften generiert zwischen Atom-
dipole oder Molekildipole. (Permanente Dipolbindung)

—
PR

1. Andernde Dipol induzierte Bindung

Elektrisch symmetrisches Atom oder Molekul zeitlich polarisiert
wird, und in seiner Umgebung Dipole induziert. z.B.: beim
Verfestigung von Edelgasen zwischen H, und Cl, Molekile.

Schwachste Bindung
Niedrige Schmelzpunkten
und Siedepunkten
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2. Von dauerhaften Dipol induzierte Bindung

Molekule mit asimmetrischen Ladungsverteilung induzieren apolare
Molekule zu polare Molekule Pl.: HCl ist polarisches Molekiil.

3. Bindung zwischen dauerhaften Dipolen (Wasserstoff Bindung)

Die H bindet starke Kovalente Molekiile mit verschiedenen
Elementen (HF,H,0,NH, ). Bei allen H-F, H-O, H-N Bindungen ist die
1s! Elektron mit einer anderen Element geteilt und am Ende der
Bindung bildet sich eine positiv geladene dauerhafte Pol. Das andere
Teil der Molekll wird negativ geladen.

—_

—

HF

z.B. Bindunge zwischen Riesenmolekiile (Polimere).

Die Bindungsenergie ist gering (wenige kJ/mol) gegeniiber den Bindungsenergien, die durch ionische,
kovalente oder metallische Bindung freigesetzt wird (200 -700 kJ/mol)

Mechanismus:  Anziehung von entgegengesetzten Laaunge*l aber keine Ubertragung von Elektronen
wie bei der Ionenbmdung bzw. Teilung von Elektronen wie bei der Atombmdung
=+ physikalischer Bmduncstyp

Es existieren 2 Hauptgruppen mit asymmetrischer
Ladungsverteilung :
* temporire (induzierte) Dipolé (van der Waals'-
sche Bindung) :
permanente Dipole (Wasserstoffbriickenbin- »
dung) _1
: . B =
a) Van der Waals'sche Bindung @ ’@(D
Beispiel Argon: ‘\
Isoliertes Ar = perfekte sphirische Verteilun
bei Annégherung eines zweiten Ar-Atoms —/
= induzierte Ladungsverteilung im Kern (,\3
= Grofle der Dipole ist klein ~/
= geringe Bindungsenergie, ca. 1 kJ/mol

(s. Bild 2.20) » Bild 2.20: Bildung von induzierten Dipolen am Beispiel
des Argons




Beispiel Wasser:
Permanenter Dipol durch die Ladungsverschie-
bung vom Wasserstoff zum  Sauerstoff
vorhanden, da Wasserstoff aufgrund seiner klei-
nen Masse das Elektron nicht 56 fest binden kann.
= H hat eine positive Partialladung, wihrend O
eine doppelt negative Partialladung tragt

= starker Dipol (s. Bild 2.21)

Dipol

Ausbildung von Wasserstoffbriickenbindungen Bild 2.21: Permanter Dipol des Wassers mit Ausbildung
mit Bindungsenergie von ca. 20 kJ/mol - von Wasserstoffbriickenbindungen
= Begriindung fiir die Anomalie des Wassers

Aufgrund der Bindungstypen und -energien kann eine Aussage tiber die Eigenschaften eines Materials
gemacht werden. Der Schmelzpunkt, der auf dem Aufbrechen von Bindungen beruht, ist ein guter Ver-
gleichsparameter (s. untenstehende Tabelle)

B __Material - Bindungstyp Schmelzpunkt (°C)
NaCl ionisch 801
C (Diamant) kovalent ~3550
-(C,Hy)-, (Polyethylen) kovalent und Wasserstoff- ~120
_briickenbindung
Cu metallisch . 1083,4
Ar induzierter Dipol - 189
H,0 Wasserstoffbriickenbindung ‘ 0

Bei Polyethylén gibt es aufgrund der unterschiedlichen Kettenlingen keinen exakten Schmelzpunkt,
sondern nur einen Schmelzbereich.

@att Bindungsenergie, Atomabstand

» Atomabstand: der Distanz zwischen der Atome
im Gleichgewichtszustand, es wird von der
Summe der auftretenden Anziehungs-kraften
und AbstoBungskraften bestimmt.

» Bindungsenergie: die Energie die zwischen der
Atome im Gleichgewichtsdistanz herrst.
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makroskopische Eigenschaften

» Bindungslange, r » Schmelzpunkt, Tm
VWYY T Energie (r)
<« —> A

» Bindungsenergie, U,

Energie (r) >
A r
kKlein T
+Abstol. Kraift "
Mo
hoch T,
- Anzieh. T, gréRer, wenn U, groRer

MGEGYETEM 1782

makroskopische Eigenschaften

» Elastizitatsmodul, E
E ~ Kriimmung bei r,

Energie

Lange, L
ge, Lo A

Ausgagszust. I/
A
verformt —>F

E_
SO_E

Querscnitt, S,

kleineres Modul
AL

0

—

groperes Modul

E groBer, wenn U, groRer
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Zusammenhang zwischen atomare a___sem:
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MUEGYETEM 1782

Bindungen und
makroskopische Eigenschaften

» Warmeausdehnungskoeffizient, a

Lange, L, )‘
Ausgangszt. Tlé—g % — O (T2'T1)
Erwarmte Zust.T, 0
A Energie A Energie
\ oT) =(F 1o )/t

>y

a groler, wenn U, kleiner
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@a ' Zusammentassung
Blndunen MOEGYETEM 1782

Bindungstyp | Bindungsenergie

ungerichtet

lonen- rofd
g Keramiken
wechselnd gerichtet
Kovalente- groB (z.B. Diamant)  Halbleiter, Keramiken,
klein (z.B Bizmut) Polimere
wechselnd -
ungerichtet
Metall- groR (z.B. Wolfram) glvletalle
klein (z.B. Quecksilber)
: gerichtet
Sekunder- klein zwischen Molekiile,

Polimerketten
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Danke fur die Aufmerksamkeit!



