4. Chemische Bindung



4.1.1. Valenzbindungs-Modell: Oktettregel

* Die Bildung energetisch begunstigter
Elektronenkonfigurationen (die besonders stabil sind) wird
angestrebt

« Eine besonders stabile Konfiguration ist die
,<Edelgaskonfiguration” (Oktett). Als Oktett wird eine
Elektronenkonfiguration bezeichnet, in der die auldere
Elektronenschale eines Atoms mit 8 Elektronen besetzt ist.

Edelgase besitzen diese s?p®-Konfiguration.

« Atome eingehen Verbindungen (also Elektronen abgeben
oder aufnehmen), um die stabile Edelgaskonfiguration zu
erreichen.



= lonische (heteropolare) Bindung

Notwendige
lonisierungsenergie * @
Zu hoch

™*TyT 7

Bildung von Kationen Bildung von Anionen
*Abgabe von Elektronen -Aufnahme von Elektronen
Ziel: Auflosung der wenig Ziel: Bildung einer stabilen
stabilen Schale Schale

Atome von Metallen «Atome von Nichtmetallen

Schale stabil
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4.1.2. Kovalente (homoopolare, Atom-)

Bindung

-Bei kovalenter Bindung werden die Aufenthaltsgebiete der Elektronen
nicht durch atomare Orbitale sondern durch Molekulorbitale beschrieben.

s bindendea Elek

IFoanenhaarsa

"

*Molekulorbitale sind Orbitale die zu zwei oder mehr Atomen gehoren.

*Kovalent gebundene Atome teilen sich die Orbitale der Valenzelektronen.



4.1.3. Kovalente (homoopolare, Atom-)
Bindung

o-Bindung

« Zwei Orbitale uberlappen sich und bilden ein
bindendes Molekulorbital.

« Gemeinsames Orbital umgibt die
Verbindungslinie der gebundenen Atome.

* Es konnen s- oder Hybridorbitale beteiligt sein.

n-Bindung O O
« Zwei benachbarte p-Orbitale verschmieren und @ @
bilden ein bindendes Molekulorbital. O O
 Orbital besteht aus zwei elliptischen Halborbitalen

parallel zur Verbindungslinie der gebundenen \v(

Atome.
* Normalerweise nur p-Orbitale beteiligt




4.1.4. Metallische Bindung

lonenbildung
e M —- M" + n Elektronen

Aufbau
 Kationen in dichtester Kugelpackung
» Dazwischen Elektronengas |
"Eleklronengas" Metall-lon|Atomrumpf)
Besondere Eigenschaften von Metallen
* Hohe elektrische Leitfahigkeit
 Hohe Warmeleitfahigkeit
* Leichte Verformbarkeit
» Undurchsichtigkeit



4.1.5. van-der-Waals Bindung
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Die momentane Polarisierung eines
Atoms verschiebt die Elektronendichte
und erzeugt einen momentanen Dipol.

Der momentane Dipol kann ein
anderes Atom polarisieren, wodurch
ein induzierter Dipol erzeugt wird.



4.1.6. Wasserstoffbrucken-Bindung

« Wasserstoff-Briicken

_H
R—0)

o Freie Orbitale

Wasserstoffbrﬂckenbindun;_l




4.1.2. Kovalente (homoopolare, Atom-)

Bindung

-Bei kovalenter Bindung werden die Aufenthaltsgebiete der Elektronen
nicht durch atomare Orbitale sondern durch Molekulorbitale beschrieben.

s bindendea Elek

IFoanenhaarsa

"

*Molekulorbitale sind Orbitale, die zu zwei oder mehr Atomen gehoren.

*Kovalent gebundene Atome teilen sich die Orbitale der Valenzelektronen.



4.1.7. Hybridisierung
4.1.7.1. sp-Hybridisierung

s-Orbatal p.-Orital p-Orhital p.-Orbital

W F F

Beispiel: Kohlenstoff

(157)(257)(2p,)(20,) . O o

* Anhebung eines 2s-Elektrons aus dem Grundzustand in das 2p-Niveau
« Hybridisierung des einen 2s mit einem 2p-Elektron auf das Energieniveau
2sp unter Absenkung der Energie.

« Zwei einfach besetzte p-Orbitale beteiligen sich nicht an der

Hybridisierung. Sie bilden zwei n-Bindungen (jeweils eine Halfte einer
Doppelbindung oder 2/3 einer Dreifachbindung).

» 4 4 » 4 4 2+ 4+

‘
I
E ' - ]
e nergie 2 Energie 2sp 4 4

_H_ Hybridisierang
15 4 C-Atom
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15



sp-Hybridisierung und Bildung von Molekule
Beispiel: Ethin

Wasserstoff
s-Orbital

1 s
sp-hybridisiarte Kohlenstoffatome
{ sp-Hybridorbitale grau, p-Orbitale blau)

zylindnsche Elektronen-
dichlevenaiung

dar n-Elektronen



sp-Hybridisierung und die Wellenfunktion

s-Orbatal p.-Orital p-Orhital p.-Orbital

#y/ /%
sp-Hybridorbitale: lineare Kombination von s- und p- Atomorbitalen

¢1(S P, )_ 1¢( )+C2¢(pz)
4,(5,p,) = cp(s)+c.e(p, )

Beispiel: Kohlenstoff
(1s%)(2s°)(2p,)(2p,)

[4(s)+¢(p, )]
[4(s)-o(p, )]

Normierungsbedingung: .‘mzdrzl 0 dlsp,)=

1
. V2
1
=

Orthogonalitat: .¢1¢2dr =0 &, (5, pz):



Winkelanteil der Wellenfunktionen: ¢1 2

[1+«/_cose]
2 27z

2
@ (9)( wird maximal fur 6=0°, definiert mit Bezug zur z-Achse

—@Q—E

1
Gy = B (Ps + @p,)

~@»o—;

0o = -

&, (9)‘2 wird maximal fiir 0=180°
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Molekiil-
physik

Thearetische Grundlagen und
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4.1.7.2. sp?-Hybridisierung

Beispiel: Kohlenstoff
(1s%)(2s°)(2p,)(2p,)

by

* Anhebung eines 2s-Elektrons aus dem Grundzustand in das 2p-Niveau

* Hybridisierung des einen 2s mit zwei 2p-Elektronen auf das
Energieniveau 2 sp? unter Absenkung und Vereinheitlichung der Energie.

* Ein einfach besetztes p-Orbital beteiligt sich nicht an der Hybridisierung.
Es bildet eine =-Bindung (eine Halfte einer Doppelbindung)

2p "1' 2p - 2p 1

Hybridisierung * ="

15 —H‘

15 C-Atam 15

4 4
I | .
” 4+ Energleh e 4_ - Energie , J: .
4 4



sp2-Hybridisierung und Bildung von Molekiile: Ethen

{ /
Wasserstoff

=-Orbitale

sp® hybridisierte Kohlenstoffalome
drel sp? Hybridorbitale + p-Orbital

1

Faormalschralbweaise mil
stereccheamischer Darstellung
Ethaen der Bindungen



4.1.7.3. sp3-Hybridisierung ,,

Beispiel: CH,

* Anhebung eines 2s-Elektrons aus dem Grundzustand in das 2p-Niveau
« Hybridisierung des einen 2s mit den drei 2p-Elektronen auf das
Energieniveau 2 sp3 unter Absenkung und Vereinheitlichung der Energie:

! 2p

-

- ErIErﬂi'E' 2 Ep3 ] | | |
Hyhridisierﬁng
15 97

2p A | 3
0 4_}_ EI"IEI‘QIEF 2 4_
H T+

15



Ethin '.::-:;,-Iﬂjﬁdung
Egindung(C-C)=348 kJ mol’ Bindungslange(C-C)=153 pm
Egingung(C=C)=611 kJ mol-! Bindungslange(C=C)=133 pm

Egingung(C =C)=837 kJ mol! Bindungslange(C =C)=120 pm



4.2. Chemische Bindung Il
- Elektronische Zustande



4.2.1. Das Wasserstoff-Molekulion H,*
S v

a k @ co)
b

2 2
[_ h A Jgpa (r,)=E2p,(r,) Schrédinger-Gleichung fiir den
2m, Wasserstoffgrundzustand des Kerns a

H E0 — g0 — g0 Bindungsenergie des Elektrons im
| ° Feld eines einzelnen Kerns

zunachst wird vernachlassigt

2 2 2 2
. h A— e € n v =Ey Schrodinger-Gleichung fur
2m, Arg,r,  Adme,r, Ak, das Wasserstoff-Molekulion




P o .
Wellenfunktion des H,*: a 3
Linearkombination der _ | H
a b

Wellenfunktionen ¢, und o,

‘W = C1(0a+cz¢b‘

r Ha P

a.‘ I; - X
c, und c, sind ortsunabhangig: enthalten den Effekt des entgegenstehenden
Kerns und der Uberlappung der Wellenfunktionen o, und o,

2 2 -go;;-@*; dVv
(EO—E— ° jclgpa+[Eo—E— ° jczgob:O g

0. = 0.0, = ¢,




J.(Dagpbdf =S ¢, Und @, sind nicht zueinander orthogonal

e
dr=C gﬂm
A e .

C = Coulombsche

Wechselwirkungsenergie zwischen
der Elektronenladungsdichte und der
Kernladung e ¢

[o.(r )(Mgoajcob(rb)df:D

D = Austauschintegrale




Symmetrische Wellenfunktion

WZC(gpa-'_ng)
E:E°+C+D
e 1+S

Antisymmetrische Wellenfunktion

W = C(gpa_¢b)

= X
F_go, =D
1-S




E. = +
S 1+S Aze R,

lockernd

110" m]

bindand

Zustand mit symmetrischer Wellenfunktion: bindend
Zustand mit antisymmetrischer Wellenfunktion: lockernd (antibindend)

Dissoziationsenergie: Modell-Verbesserung:
Berechnete E;, =1.7eV " "
I Bindung l// _ c[e Ao P %o]

Gemessene Eg; 4,y = 2.6 €V
a,: Bohr-Radius; a: konst. Param.



4.2.2. Das Wasserstoff-Molekul H,

H=-

j%(n) B (1)

.

h* e? h? e?
om Mg “om. 27
m, TGN a1 m, &y,

e’ e’ e’ e’

— + +
Arg,ry, Ane,r, 4dne R, 4reg,r,

HW(rlvrz): Ew(l’l,l‘z)

Pauli-Prinzip — Spinfunktion

Kerne unendlich weit
voneinander entfernt



E [ev]

Die Methode von Heitler-London

Dissoziationsenergie:
I Berechnete E =3.14 eV

=4.48 eV

Bindung

Gemessene Eg; g

(r)o, (r)|=a(l)a(2)y, Spins nach oben

Spins nach unten

05(2),3(1)] [Cﬁa (rn)e, (r,)+o, (), (rl):| Spins antiparallel

bindend




Kovalent-ionische Resonanz
Viw = N [ a (rl )§0b (rz )"‘ Pa (rz )@b (rl )] ,Kovalente”™ Wellenfunktion

Vin = N '[§0a (rl )(”a (I‘2 )"‘ Py (I‘2 )Cpb (rl )] -lonische” Wellenfunktion

N, N° Normierungsfaktoren

W — Wkov + CWion

Hund-Mulliken-Bloch

W, = N[¢a(r)+ 0, (r)] Molekdlorbital (MO)
v =6 (5} lal)52)- a(2)p] - Gesamwelientunicior
\_ J
e

Antisymmetrische Spinfunktion: antiparallele Spins

Linearkombination von atomaren Wellenfunktionen
Linear combination of atomic orbitals (LCAO)



Vergleich der Wellenfunktionen fur antiparallele Spinkonfiguration
vy = 0.000,(2)+ 0,(2)p, 0) Heitler-London = 0

vy =0, W, (2)+ 0, (2)p, 1)+ clp, Lo, (2)+ ¢, )0, (2)] Heitler-London + ionisch

vy =lp. )+ 0,0)]e.(2)+ ¢, (2)] Hund-Mulliken-Bloch  d = 1

Allgemeine Wellenfunktion

P, > @, +do,, o, —> @, +do,

| /x\ )

vy =[0.0)+ do, W], 2)+ do, (2)]
+[0.(2)+ dg, (0, 1) + dop, (1)

d < 1 konstanter Koeffizient




