Oktett-Theorie von Lewis

Oktettregel

Atome versuchen durch die
Nutzung gemeinsamer
Elektronenpaare mdglichst ein
Elektronenoktett zu erlangen.

allgemeiner: Edelgasreqgel

Atome streben durch Vereinigung
mit Bindungspartnern an, eine
edelgasanaloge Elektronen-
konfiguration zu erlangen.

Gilbert Edward Lewis 1



Lewis-Symbole von Atomen / lonen des s- und p- Blocks

et I — R

/ 1s2 p5

S2

abgeschlossene drei Elektronenpaare, ein
Schale, Elektronen isoliertes Elektron,
werden nicht dargestellt Elektronenkonfiguration der

aulReren Elektronen

\ \ Group . e
17, WilA, F -
jE-/?E- ar 7 . . To form the ion add one electron to form the Octet.
' X

s -
Fluorine Atom Bohr Diagram Lewis Symbaol \ \ * Fe
2e- Be- * ™
./ ./ *°

@ \Ee—\\ae— \“Ie— l’ISr;rEuljﬁ Na e Fluorine lon Bohr Diagram Lewis Symbol
wavi

sodium Atom Bohr Diagrarm Lewis Symbol



Die Chemische Bindung - Grenztypen

« lonische Bindung

Vollstandiger Ubertrag der Valenzelektronen auf den
elektronegativeren Partner (Ay grol3, oft Metall + Nichtmetall).

* metallische Bindung

Abgabe der Valenzelektronen. Elektronen werden gleichmalig
zwischen Atomrumpfen verteilt (Ay klein, nur Metalle beteiligt).

- kovalente Bindung

Zusammenhalt zweier oder mehrerer Atome durch Elektronen,
die sich die beteiligten Atome ,teilen“, Besetzung von

Molekulorbitalen (Ay klein, mindestens ein Nichtmetall an der
Bindung beteiligt).



Typen der chemischen Bindung

lonischer 100

Charakter
[%0] 80 -
D D
60 - 3 /
.~~~ lonisch
40 + o
20 -

kovalent _~°
/\- >
O = 1 1 1 1 1 1 >

O 04 08 12 16 20 24

Elektronegativitatsdifferenz



Typen der chemischen Bindung
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Die ionische Bindung

Eine ionische Bindung entsteht dann, wenn ein Atom seine
Valenzelektronen (komplett oder partiell) abgibt und ein zweites
Atom diese aufnimmt.

— oft Reaktion von Metall und Nichtmetall, Bildung von lonen

2Na+ Cl, >2Na*+2Cl — 2 NaCl
2Ca+0,—>2Ca’*+20%>—>2Ca0
Ca + Br, —» Ca?** + 2 Br —» CaBir,

16 Al + 3 Sg — 16 AP* + 24 S — 8 AlLS,



Die ionische Bindung
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Die ionische Bindung

Na-+ICl- —>[Na]" [ICIT




Die ionische Bindung

Elektrostatische Krafte (Coulomb- Wechselwirkungen) sind nicht
gerichtet (ungerichtet). Sie wirken in alle Richtungen gleich stark /
sie sind isotrop. — lonenverbindungen bilden nicht einzelne
Molekile, sondern aus lonen aufgebaute Kristalle.

Coulomb’sches Gesetz:
Kraft zwischen zwei Punktladungen
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Anderung der potentiellen Energie bei Annéaherung
zweler entgegengerichtet geladener lonen
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Natriumchlorid als Beispiel flr einen lonenverband




Natriumchlorid als Beispiel flr einen lonenverband
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lonische Bindung - Elektronendichte
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Mechanische Eigenschaften von Salzen

2332993 292933

38053 3BT



Die Chemische Bindung - Grenztypen

« lonische Bindung

Vollstandiger Ubertrag der Valenzelektronen auf den
elektronegativeren Partner (Ay grol3, oft Metall + Nichtmetall).

* metallische Bindung

Abgabe der Valenzelektronen. Elektronen werden gleichmalig
zwischen Atomrumpfen verteilt (Ay klein, nur Metalle beteiligt).

- kovalente Bindung

Zusammenhalt zweier oder mehrerer Atome durch Elektronen,
die sich die beteiligten Atome ,teilen“, Besetzung von

Molekulorbitalen (Ay klein, mindestens ein Nichtmetall an der
Bindung beteiligt).
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Die metallische Bindung

Elektronengas-Modell: kationische Atomrtimpfe in
einem ,Elektronen-See”

Metall-Ion (+) Metallische Bindung

Elektronendichte —=

=
Q

Mg

Magnesium
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Verformbarkeit von Metallen




Legierungen — wichtige Werkstoffe

38 % Titan J
37 % Nickel
12 % Chrom
6 % Kobalt
5% Aluminium

1% Niob
0,02 % Tantal

Elementare Zusammensetzung eines Flugzeugtriebwerks
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Legierungen — Amalgame

Amalgame: Legierungen des
Quecksilbers. Viele Metalle sind mit

. Hg in beliebigem Verhaltnis
kombinierbar. Da Hg flUssig ist, lassen
sich Amalgame zudem leicht
herstellen.

Quecksilber im Urin

i Amalgam hat als Legierung im
> UL Vergleich zu den Ausgangsmetallen
verbesserte Eigenschaften.

Zahnamalgam ist ein Gemisch aus:
:;irfgfmuage, a) ~50% Quecksilber
Bl ) 223206 Silber, ~14% Zinn , ~8%
Kupfer + anderen Metallen .




Die Chemische Bindung - Grenztypen

« lonische Bindung

Vollstandiger Ubertrag der Valenzelektronen auf den
elektronegativeren Partner (Ay grol3, oft Metall + Nichtmetall).

* metallische Bindung

Abgabe der Valenzelektronen. Elektronen werden gleichmalig
zwischen Atomrumpfen verteilt (Ay klein, nur Metalle beteiligt).

- kovalente Bindung

Zusammenhalt zweier oder mehrerer Atome durch Elektronen,
die sich die beteiligten Atome ,teilen”, Besetzung von

Molekulorbitalen (Ay klein, mindestens ein Nichtmetall an der
Bindung beteiligt).
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MolekUlorbitale (MOs) zweiatomiger Moleklle
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Energie

Atomorbital
eines H-Atoms

1s

Elektronenkonfiguration des
Wasserstoffmolekls — die Einfachbindung

Molekulorbitale
des H,-Molekdls

antibindendes MO

6*

H
db
bindendes MO

Atomorbital
eines H-Atoms
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Energie (k]/mol) —>
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Warum gibt es kein Diheliummolekul, He,?

Energie

Yols  Bindungsordnung = 2;22 =0

Bindende und antibindende Wechselwirkungen heben sich genau auf!
24
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Bildung von Molekilorbitalen - Voraussetzungen

« vergleichbare Energien der Atomorbitale
« passende raumliche Orientierung der Atomorbitale

 Vorzeichen der wechselwirkenden Atomorbitale

AY

s-Orbital s-Orbital

p,-Orbital P«-Orbital
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Bildung von Molekilorbitalen

energetisch glinstige Uberlappung von MOs —
bindende Molekdilorbitale:
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Bildung von Molekilorbitalen

energetisch ungunstige Uberlappung von MOs:

nichtbindend

antibindend




Bildung von Molekilorbitalen

Uberlappung von p-Orbitalen entlang der Bindungsachse:
o-Molekdulorbitale
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Bildung von Molekilorbitalen

Uberlappung von p-Orbitalen ober- und unterhalb
der Bindungsachse: 7~~Molekdilorbitale
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Molekulorbitale fur X,-Molekule der 2. Periode

Energie

30



Elektronenbesetzung — Beispiel O,

Ox

Energie
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Kovalente Bindungstypen

In einer Einfachbindung besetzen zwel Elektronen ein
bindendes o-Molekulorbital = 2 Elektronen

In einer Doppelbindung besetzt ein bindendes
Elektronenpaar ein o-Molekulorbital, ein weiteres
Elektronenpaar ein n-Molekdilorbital = 4 Elektronen

In einer Dreifachbindung besetzt ein bindendes Elektro-
nenpaar ein o-Molekulorbital, zwel weitere Elektronenpaare
jewells ein t-Molekdulorbital = 6 Elektronen
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Bindungsordnung - Tendenzen

Je grofRer die
Bindungsordnung, desto
starker ist die Bindung. Mit
steigender Bindungsordnung
verkurzt sich die Lange einer
Bindung:

Anordnung der Atome im
Raum mit bisher vorgestellter
MO-Theorie noch nicht
verstehbar

=> Hybridisierung / VSEPR

Hpiee = 523 kd/mol

33



,wBindigkeit®“ und Elektronenkonfiguration

Elektronenkonfiguration

Gruppe n Bindigkeit (25 2p)
7. HG F 1 T [TUT o |
Bindigkeit entspricht
6. HG O 2 T TUT Zahl der ungepaarten
Elektronen: 8-n
5. HG N 3 T IT T
4. HG C 4 T [T1T T1[TITIT
3. HG B 3 (T
-ﬂ Bindigkeit entspricht
2.HG Be 2 Zahl der Elektronen: n
1. HG Li 1 T

34



Konstruktion von Lewis-Formeln — Regeln |

ein Strich zwischen zwel Elementsymbolen entspricht einem
bindenden Elektronenpaar.

ein Strich neben / Gber / unter einem Elementsymbol
entspricht einem ,nichtbindenden / freien® Elektronenpaar.
die Bindigkeit folgt flr s- und p- Block Elemente der Anzahl
ungepaarter Elektronen, also: Fluor — einbindig, Sauerstoff
— zwelbindig, Stickstoff — dreibindig...

,Ziel“ ist es fur jedes beteiligte Atom, an vier
Elektronenpaaren teilzuhaben (Ausnahme H: nur ein
Elektronenpaar).

unter Bertcksichtigung der Molektlladung muss die Summe

der Valenzelektronen stimmen! 33



Konstruktion von Lewis-Formeln — einfache Beispiele

H-+-H—>@ |(j-+-(il|—>
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IN- + -N| —> IN=N| [0l + G- + 10l — 0=C=0

|Cl—P—Cl|
Cl
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Energie

Elektronenbesetzung vs. Lewis-Formel — Beispiel N,

Atomorbitale Molekdilorbitale Atomorbitale

eines N-Atoms eines N,-Molekils  eines N-Atoms
o
T IN- + -N| —> IN=N|
b
=K = 10K
2p
P
wy w3 : :
¥ Lewis-Formel gibt
o Bindungsordnung und
Gesamtelektronenzahl
H ] korrekt wieder, aber
2s 2s nicht die MO-Besetzung

1 Bindungsordnung = 8;22 =3



Konstruktion von Lewis-Formeln — Regeln Il

bel mehreren moglichen Lewis-Formeln ist diejenige mit
der grof3ten Anzahl Bindungen und der kleinsten Anzahl
Formalladungen zu wahlen.

besitzt ein Atom unbesetzte d-Orbitale, kann die Zahl von
acht Aul3enelektronen, tberschritten werden. FUr p-
Blockelemente ab der 2. Periode werden so dann oft 10
oder 12 Aul3enelektronen erreicht

die frihen Elemente der zweiten Periode (Li, Be, B)
bilden haufig Verbindungen mit <8 Aul3enelektronen, man
spricht dann von Oktettunterschreitung.

bel einer ungeraden Zahl von Elektronen werden
ungepaarte Elektron mit einem Punkt gekennzeichnet.*



Konstruktion von Lewis-Formeln — weitere Beispiele

H—C—N|l @& H—C¥4Nl — H—C=N| ©

(-

O==C=~0 |0+C==0I|
Valenzelektronen: 6 4 6 6 4 6
—(dem Atom zugeordnete Elektronen): 6 4 6 7 4 5
Formalladung: 0 0 =] +1
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Oktettunterschreitung far Bor *°



Konstruktion von Lewis-Formeln — Mesomerie

manchmal sind mehrere, gleich wahrscheinliche Lewis-
Formeln fur eine Verbindung maoglich. Sie stellen meso-
mere Grenzstrukturen der Bindungsverhaltnisse dar, die
,Wahrheit“ ist oft einer Uberlagerung der maglichen
Strukturen ahnlich. Beispiel: Ozon (O,)
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 a o
e e

40



Konstruktion von Lewis-Formeln — Mesomerie
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Wichtige Begriffe

Lewis-Symbol

lonische Bindung, Coulomb-Wechselwirkung, lonengitter,
lonenradius

Metallische Bindung, Elektronengas, Legierung

Kovalente Bindung, Molekdulorbital, Linearkombination von
Atomorbitalen (LCAO),

o- / - Orbitale, Bindungsordnung von X,-Molekdlen,

Dia- / Paramagnetismus

Konstruktion von Lewis-Formeln, Oktettunterschreitung /
-erweiterung
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