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Entdecken Sie die Lehr- und Lernwelt von ...

Chemie Bayern — Sek Il
Chemie 12

Chemie fiir das grundlegende Anforderungsniveau
Herausgegeben von Ernst Hollweck und Thomas Weingand

Chemie 12 fiihrt das erfolgreiche Konzept der Reihe fort und ist passgenau
auf den LehrplanPLUS zugeschnitten. Das neue Lehrwerk bietet Lehrkraften
die Moglichkeit, einen experiment- und kompetenzorientierten Unterricht
effizient vorzubereiten und optimal zu gestalten. Gleichzeitig unterstitzt es die
Schilerinnen und Schiiler bei der selbststandigen Erarbeitung
und Nacharbeit der behandelten Themen und bereitet sie
durch spezielle Aufgaben auf das Abitur vor.

Blick ins Buch:
www.ccbuchner.de/bn/06042

digitales Zusatzmaterial auch
via QR- oder Mediencodes direkt
in der Print-Ausgabe verfiigbar

click &H click &a

Ideal fiir den digitalen Materialaustausch

Die digitale Ausgabe des Schiilerbands click & study
und das digitale Lehrermaterial click & teach bilden
zusammen die ideale digitale Lernumgebung: vielfaltig
im Angebot und einfach in der Bedienung!

Mehr Infos finden Sie auf den folgenden Seiten und auf
www.click-and-teach.de und www.click-and-study.de.




Chemie fiir das grundlegende Anforderungsniveau

N

Diagnose und Lernstandserhebung mit digitalen Lernanwendungen

Zu Beginn eines jeden Kapitels konnen Sie mithilfe von digitalen Lernanwendungen auf den
,Startklar?“-Seiten den Lernstand der Klasse ermitteln. Am Ende des Kapitels finden Sie auf
den Diagnoseseiten ,Ziel erreicht" digitale Angebote zur Lernerfolgskontrolle. Zudem konnen
Sie an vielen weiteren Stellen die neuen Inhalte mithilfe von digitalen Lernanwendungen
festigen.

u KOMPETENZ

S t Gefahrdungsbeurteilungen
U dy zu den Versuchen*

sEitale Ausgape D-GISS UV.

€s Schiilerbands
* Alle Gefahrdungsbeurteilungen zum Lehrwerk Chemie

wurden vom Universum Verlag mit der Webanwendung
D-GISS Gefahrstoffmanagement in der Schule erstellt.
Weitere Informationen unter: www.d-giss.de

teach

Digitales Lehrermaterial

click & study als Print-Plus-Lizenz
fur 2,20 € pro Titel und Jahr
bei Einflihrung der Print-Ausgabe

chchchchchchchch

Abi-Training: Atomorbitale

Abi-Trainung

Am Ende jedes Kapitels befindet sich eine Doppelseite mit jeweils
einer Abituraufgabe zur Vorbereitung auf die schriftliche Abitur-
prifung. Die Abituraufgaben bestehen jeweils aus einem im Kapitel
behandelten Themenschwerpunkt, der anhand verschiedener
Materialien erarbeitet wird. Sie folgen den Empfehlungen des
Staatsinstituts flr Schulqualitat und Bildungsforschung in Bayern
und ermaglichen den Schilerinnen und Schdlern, sich mit dem
Aufgabenformat, der Struktur und dem Anforderungsniveau der
schriftlichen Abiturprifung vertraut zu machen.




click & teach
Demoversion
Chemie 11 NTG

click & study
Demoversion
Chemie 11 NTG

Fiir Schiilerinnen und Schiiler Fiir Lehrerinnen und Lehrer

So digital wird Ihr Unterricht mit Chemie

Mit unserem modernen Lehrwerk Chemie, bestehend aus dem gedruckten Schulbuch, der
digitalen Ausgabe click & study und dem digitalen Lehrermaterial click & teach, entscheiden
Sie selbst, wie digital Ihr Unterricht sein soll.

analog

Wenn Sie analog bleiben méchten, schlagen Sie einfach das Schulbuch auf und unterrichten
Sie klassisch mit informativen Texten und zahlreichen Aufgaben.

hybrid

Darf's ein bisschen mehr sein? Denn Chemie ist hybrid: Uber QR- und Mediencodes erhalten Sie
und lhre Klasse Zugang zu digitalen Zusatzmaterialien wie Arbeitsblattern, gestuften Hilfen
und Animationen. In der digitalen Ausgabe click & study konnen Sie diese Inhalte direkt auf-
rufen. Noch mehr Material bietet das exakt passende digitale Lehrermaterial click & teach.

FUr den rein digitalen Unterricht bieten wir mit click & study — fur Lernende — und click & teach
— flir Lehrende - einen besonders einfach zu bedienenden Reader, der neben der vollstandigen
digitalen Ausgabe des Schulerbands noch zahlreiche nitzliche Funktionen und Zusatz-
materialien enthalt — ideal fur Tablet-Klassen!



Mit Chemie analog, hybrid oder digital unterrichten

click & study und click & teach bieten:

Vollstandige digitale Ausgabe des Schiilerbands v v
online oder offline via App

Toolbar mit vielen niitzlichen Funktionen v \/
z. B. Markieren, Kopieren, Zoomen, Suchen, Zeichnen ...

Digitale Arbeitsseite v v
zusatzliche leere Seite fur eigene Inhalte

Digitale Zusatzmaterialien und Links

z. B. Videos, gestufte Hilfen, interaktive Lernanwendungen, v v
Animationen, Arbeitsblatter ...

Umfangreiches digitales Lehrermaterial v
Lésungen, Gefédhrdungsbeurteilungen u. v. m.

Materialimport v
eigene Materialien hochladen und in neuem Spot platzieren

Materialfreischaltung W, v
Materialien fir Lernende in click & study individuell freischalten

Aufgabenpool v v
digitale Aufgaben an Lernende senden und empfangen

Forum v v

Chatfunktion zum Austausch

Unterrichtsplaner v
strukturieren, kommentieren und préasentieren von Materialien

BOHOREERIESERD




= KOMPETENZ A: Nachweisreaktio... 1/8 £

Mit der Glimmspanprobe l3sst sich dieses Gas nachweisen;
‘Wassersloff
Kohlenstoffdioxid
~ Sauersioff

Stickstoff

e— 7 1/1

Mit der Knallgasprobe ldsst sich dieses Gas nachweisen:
O Sauerstoff

O Stickstoff

® Wasserstaff

O Kohlenstofidioxid

& Uberpriifen

Diagnose und Lernstandserhebung
mit digitalen Lernanwendungen

Zu Beginn eines jeden Kapitels konnen Sie mithilfe von digitalen

digitale Lern-
standserhebung [l erfolgskontrolle

Lernanwendungen auf den ,Startklar?*-Seiten den Lernstand
der Klasse ermitteln. Am Ende des Kapitels finden Sie auf
den Diagnoseseiten ,Ziel erreicht?” digitale Angebote zur
Lernerfolgskontrolle. Zudem konnen Sie an vielen weiteren

Stellen die neuen Inhalte mithilfe von digitalen
Lernanwendungen festigen.

Video

digitale Lern-

digitales Material via QR- oder
Mediencode verfiigbar

Animation

multimedial vom Experiment
zur Erkenntnis

Zahlreiche Animationen und Videos er-
leichtern den Schilerinnen und Schilern
das Verstandnis chemischer Abldufe und
Zusammenhange und unterstiitzen Sie in
der multimedialen Unterrichtsgestaltung.




So digital ist Chemie mit der digitalen Ausgabe click &
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Dée physikalische Pumps beinhatet den Transport von pekdstem

Kohlensiofidioxid in den tieferen Ozean durch das Absinken kater

ge?“"fte Wassermassen, da diest 3, e hihere Dichte als warrmes Gewilsser
Hilfen haben. I kattem Wasser |5t das Gas besonders gut lesich.

Hier gelangen Sie 2u Hille 3

Die Temperatur dos Ozeans steigt dureh die Erdarwirmung ebanfalls
Die Léshichkedt von Gasen wie Kohlenstoffdicxid sinkt mit hherer
Wassenemperatur. Folglich kann weniger Kohlenstoffoioxia durch die
Meere aufgenommen werden. Dée Gleichgewichtsreakion von
gastormigem und in Wasser geidstem Kohlenstofidiosd wird auf die
Seite des gastomigen Kohlensioffdiaxds verschoben

gestufte Hilfen

Zu zahlreichen Aufgaben aus dem Schulbuch gibt
es digitale, gestufte Hilfen. Diese unterstiitzen die
Schulerinnen und Schler bei der Bearbeitung von

komplexen Aufgabenstellungen und eignen sich
zur Binnendifferenzierung.

~
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AUFGABEN
A1 Entscheiden Sie jeweils, ob es sich bei den

Aussagen in Bl um eine deskriptive (,Sein/
Ist“-Aussage = Tatsachenaussage) oder um eine
normative Aussage (,,Sollen”-Aussage = normen-
bezogen) handelt.

A2 a) ldentifizieren Sie die Werte aus B2 hinter den

Material zur normativen Aussagen in B1.
b) Formulieren Sie weitere Argumente fir die

Forderung
von Bewer- Aussage 1in Bl unter Einbezug weiterer Werte,
tungskom- die lhnen im Zusammenhang mit dem Sachver-
petenz halt wichtig sind.
) Gewichten Sie lhre Argumente aus A3 anhand
der jeweiligen Werte.

A3 Bewerten Sie die Bedeutung fossiler und nach-

Prozesshezogene Kompetenzen vermitteln
wachsender Rohstoffe als Energietriger und

Die verschiedenen Sonderseiten vermitteln Bewertungs-,

Grundstofflieferanten im Sinn einer nachhaltigen
Entwicklung. Beziehen Sie sich dabei auf drei rele-

Erkenntnisgewinnungs-, Fach- und Kommunikations-
vante Kriterien aus unterschiedlichen Perspekti-

kompetenzen im Zusammenhang mit chemischen Sach-

ven:

Wortfeld als Hilfestellung:

verhalten. Hier finden sich neben erklarenden Texten auch
Okologische Perspektive (z. B. Umweltbelastung, Ener-

praktische Handlungsanweisungen und Aufgaben, z. B.

giebilanz), 6konomische Perspektive (z. B. Energieko
sten, Kosten des Netzaus- bzw. -aufbaus, Reichweite/

zum Umgang mit digitalen Medien oder Quellentexten.
Tankfiillung/Kaufpreis), soziale Perspektive (Sicher-

heit/Kosten fiir den Steuerzahler durch staatliche Sub

ventionierung).
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Gefahrdungs- A5 e h i
beurteilung ilber(l}-nitrat besteht aus

Gefahrdungsbeurteilungen
zu den Versuchen*

D-GISS UV.

*Alle Gefahrdungsbeurteilungen zum Lehrwerk Chemie
wurden vom Universum Verlag mit der Webanwendung

D-GISS Gefahrstoffmanagement in der Schule erstellt.
Weitere Informationen unter: www.d-giss.de

-Ketten aus big

 ouch et -1 gcosogy
# Verzweigung engi

Tatigheisb
D il

et :

2 einer Millonn g.p.y,,.

Sind Seitanketgn
o ton a-

Losungen

Ziehe die Worter an die korrekte Stelle im Text.

Fur die qualitative Analyse von Halogenid-lonen dient Silber(l)-r

g als| Nact

Silber(l)

- Kationen und
Natriumchlorid ist auch Silber{l)-nitrat gut

Nitrat
wasserloslich
Niederschlag

Der Niederschlag besteht folglich aus einem Salz, das aus den
Silber(l) -Anonen gebildet wurde.

@ Uberpriifen

Chlorid

occoooo

digitale Lern-
anwendung

weitere interaktive Lernanwendungen

-Anionen. Wie
. Durch Zugabe von Silber(l)-nitratiosung zu
einer wassrigen Natriumchloridiosung fallt ein weiler, flockiger

aus. Sowohl die
Natrium- als auch die Nitrat-lonen lassen sich vor und nach der Féallung in der betreffenden Lésung nachweisen

- Kationen und aus den



So digital ist Chemie mit dem digitalen Lehrermaterial click & teach
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Einfach in der Lizenzierung

v

Lizenzmodelle click & teach

In click & teach sind immer die vollstandige digitale Ausgabe des C.C.Buchner-Lehrwerks
und umfangreiches Lehrermaterial enthalten. Die Laufzeit jeder click & teach-Lizenz gilt,
solange das C.C.Buchner-Lehrwerk als gedrucktes Schulbuch lieferbar ist, in der Regel

sind das mehrere Jahre. Inhaltlich sind alle Lizenzformen identisch.

m Einzellizenz Einzellizenz Kollegiums-
teach Box flex lizenz

Lizenz-

1 1 1
anzahl
Weitergabe nicht Ubertragbar nicht Gbertragbar ubertragbar*
digitaler Box inkl. Karte direkte
Zugang Freischaltcode mit Freischaltcode  Freischaltung im
per E-Mail per Post Schulkonto
Verfiig- im personlichen im personlichen im verknipften
barkeit Nutzerkonto Nutzerkonto Schulkonto

*Die Einzellizenz flex kann beliebig oft an eine andere Person Ubertragen werden.

beliebig viele
Lizenzen fur Ihr
Fachkollegium
(inkl. Referendare)

fur das komplette
Fachkollegium
(inkl. Referendare)

direkte
Freischaltung im
Schulkonto

im verknupften
Schulkonto

Auf www.ccbuchner.de konnen sich Lehrkrafte (auch jene im Referendariat) mit ihnrem

Schulkonto verkntpfen und folgende Funktionen nutzen:

> click & teach-Lizenzen erwerben und nachkaufen

In wenigen Schritten konnen Uber die Auswahl des Fachs und des Bundeslands die
Kollegiumslizenz sowie die Einzellizenzen flex per Rechnung an die hinterlegte Schule
erworben werden. So kann click & teach direkt genutzt werden — ohne Wartezeit!

> click & teach-Lizenzen verwalten und iibertragen

Daneben kann die Zuordnung der Lizenzen zu Mitgliedern des Fachkollegiums ein-
gesehen und verwaltet werden. Fachfremden Lehrkraften kann ebenfalls manuell eine
Lizenz zugewiesen werden. Wurde eine Einzellizenz flex erworben, erfolgt im Schulkonto

die Zuordnung bzw. die Ubertragung.

> Zugriffsrechte verwalten

Im Schulkonto kénnen fir alle verknipften Kolleginnen und Kollegen die Rechte (Lizenzen
kaufen, Lizenzen verwalten, Zugriffsrechte bearbeiten, Schuldaten bearbeiten und Schul-

kollegium verwalten) individuell vergeben werden.



Lizenzierung click & study und click & teach

Lizenzmodelle click & study

Auch in click & study ist immer die vollstandige digitale Ausgabe des C.C.Buchner-Lehrwerks
enthalten. Die Schulerinnen und Schuler erhalten Zugang zur digitalen Ausgabe Uber einen
Freischaltcode, der per E-Mail an sie verschickt wird. Verfugbar ist click & study dann im

personlichen Nutzerkonto der Schilerinnen und Schdler. Die Lizenzen sind nicht Ubertragbar.

m Einzellizenz Print Plus
study

Wenn das gedruckte Schulbuch
Preis Normalpreis eingeflhrt ist, ist pro Buch eine
Jahreslizenz ab 1,90 € erhaltlich.

Laufzeit 12 + 1 Monat ab Freischaltung 12 + 1 Monat ab Freischaltung
Lizenz- ] 1
anzahl pro eingefihrtem Schulbuch

Stand: 01.02.2024

Sie haben Fragen?

Unsere Kolleginnen und Kollegen in der Digital-Beratung helfen Ihnen gern.

E-Mail: click-and-teach@ccbuchner.de | click-and-study@ccbuchner.de
Telefon: +49 957 16098333 | Mo, Mi, Fr: 10:00 — 11:30 Uhr | Di, Do: 14:00 — 15:30 Uhr

Weitere Informationen:
www.click-and-study.de
www.click-and-teach.de
www.ccbuchner.de/schulkonto |','_ )

Erklarvideos
Schulkonto




Periodensystem der Elemente (atomartbezogen)

mittlere Atommasse in u

Atomartensymbol
6,9 9,0

4 Li | Be

Lithium Beryllium

Elementname

Ordnungszahl Elektronegativitat

[223] 226,0
% %
7 Fr Ra
Francium Radium

87 0,788 0,9

138,9

La

Lanthan

57

* radioaktives Element

[Atommasse eines
wichtigen Isotops]

schwarz umrandete Kastchen:
Halbmetall-Atome




Leseprobe

Bor Kohlenstoff
5 20 6 2.5

27,0 28,1 31,0
Al Si P
Aluminium Silicium Phosphor
13 1,5 14 1,8 15

[284] [289] [288] [293] [293] [294]

Nh* | FI* | Mc* | Lv* Ts* Og*
Nihonium Flerovium Moscovium Livermorium Tenness Oganesson

113 14 115 116 17 118
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Chemie 12

Chemie fiir das grundlegende
Anforderungsniveau

Gymnasium Bayern

C.C.Buchner



Chemie Bayern - Sek I
Chemie fiir das grundlegende Anforderungsniveau (gA)
Herausgegeben von Ernst Hollweck und Thomas Weingand

Chemie 12

Bearbeitet von Nadine Boele, Sebastian Fiedler, Tobias Frohlich, Simon Haselbauer, Ernst Hollweck,
Simon Kleefeldt, Bernhard Lieske, Elisabeth Marschall, Tina Mller, Christian Preitschaft,

Kerstin Reichenberger, Harald Steinhofer, Anna-Lena Waldmann, Thomas Weingand und Philipp Weyer
unter Verwendung von Beitrdgen der Autorinnen und Autoren folgender Werke:

[ISBN 978-3-661-06002-6

ISBN 978-3-661-06011-8

ISBN 978-3-661-06015-6

ISBN 978-3-661-06022-4

ISBN 978-3-661-06041-5

Zu diesem Lehrwerk sind geplant:

Digitales Lehrermaterial click & teach 12 Einzellizenz, WEB-Bestell-Nr. 060451

Digitales Lehrermaterial click & teach 12 Box (Karte mit Freischaltcode), ISBN 978-3-661-06045-3
Weitere Lizenzformen (Einzellizenz flex, Kollegiumslizenz) und Materialien unter www.ccbuchner.de.

Die enthaltenen Links verweisen auf digitale Inhalte, die der Verlag bei verlagsseitigen Angeboten in eigener
Verantwortung zur Verfligung stellt. Links auf Angebote Dritter wurden nach den gleichen Qualitatskriterien
wie die verlagsseitigen Angebote ausgewahlt und bei Erstellung des Lernmittels sorgfaltig gepruft. Fiir spate-
re Anderungen der verkniipften Inhalte kann keine Verantwortung iibernommen werden.

Haftungshinweis: Die Versuchsvorschriften in diesem Buch wurden sorgfaltig, auf praktischen Erfahrungen
beruhend, entwickelt. Da Fehler aber nie ganz ausgeschlossen werden kénnen, ibernehmen der Verlag und
die Autorinnen und Autoren keine Haftung fiir Folgen, die auf beschriebene Versuche zurtickzufiihren sind.
Mitteilungen Uber eventuelle Fehler und Vorschlage zur Verbesserung werden dankbar angenommen.

Leseprobe

Dieses Werk folgt der reformierten Rechtschreibung und Zeichensetzung. Ausnahmen bilden Texte, bei
denen kiinstlerische, philologische oder lizenzrechtliche Griinde einer Anderung entgegenstehen.

© 2024 C.C. Buchner Verlag, Bamberg

Das Werk und seine Teile sind urheberrechtlich geschitzt. Jede Nutzung in anderen als den gesetzlich
zugelassenen Fallen bedarf der vorherigen schriftlichen Einwilligung des Verlags. Hinweis zu §§ 60 a, 60 b
UrhG: Weder das Werk noch seine Teile diirfen ohne eine solche Einwilligung eingescannt und/oder in ein
Netzwerk eingestellt werden. Dies gilt auch fur Intranets von Schulen und sonstigen Bildungseinrichtungen.
Fotomechanische, digitale oder andere Wiedergabeverfahren sowie jede 6ffentliche Vorfiihrung, Sendung
oder sonstige gewerbliche Nutzung oder deren Duldung sowie Vervielfaltigung (z. B. Kopie, Download oder
Streaming), Verleih und Vermietung nur mit ausdriicklicher Genehmigung des Verlags.

Redaktion: Michaela Heumann, Verena Huber

Layout und Umschlag: Petra Michel, Amberg

Satz: mgo360 GmbH & Co. KG, Bamberg

lllustrationen: Helmut Holtermann, Dannenberg; Angelika Kramer, Stuttgart

www.ccbuchner.de

ISBN der genehmigten Auflage 978-3-661-06042-2
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Vorwort

Liebe Schiilerin, lieber Schiiler,

Sie haben das Fach Chemie mindestens in der Jahrgangsstufe 12 weiter belegt — herzlichen Gliick-
wunsch zu Ihrer Wahl! Das Fach Chemie ist Grundlage und Teil zukunftsweisender Forschung und
Entwicklung. Die Lebensumstande von uns allen — heute und morgen — werden durch die Erkennt-
nisse aus der chemischen Forschung und deren Anwendung in entscheidender Weise beeinflusst.
Beispielhaft seien die Steigerung der Nachhaltigkeit in industriellen Prozessen, die Weiterentwick-
lung in der Medizin und die Uberfachliche Zusammenarbeit mit den weiteren Naturwissenschaften
genannt.

Mit diesem Buch kénnen Sie nun in der 12. Jahrgangsstufe lhr bisher erworbenes Grundlagenwissen
der Chemie reaktivieren, erweitern und auf neue, zukunftsrelevante Themenfelder anwenden.

Sie erarbeiten sich Grundlagen des Atombaus und der Analytik. Sie werden Ihr Wissen und Kénnen
zur chemischen Bindung wieder aufgreifen und anhand zuséatzlicher Modelle erweitern.

Die Kohlenwasserstoffe mit deren Bedeutung als Energietrager und mit der genauen Betrachtung
des Reaktionsverhaltens werden ein weiterer Schwerpunkt in diesem Schuljahr sein. Anhand der
Erarbeitung ausgewahlter Reaktionsmechanismen werden Sie den Verlauf chemischer Reaktionen
genauer begreifen.

Die Beeinflussung der Geschwindigkeit chemischer Reaktionen stellt einen weiteren Themen-
schwerpunkt dar. Sie lernen das Konzept des chemischen Gleichgewichts kennen, das sich auf-
grund seiner Dynamik von anderen Gleichgewichten unterscheidet. Am Beispiel der Elektrochemie
werden Sie dieses Konzept anwenden, wobei Sie korrespondierende Redoxpaare betrachten.

Mit dem neu erworbenen Wissen werden Sie Fragen wie z. B. die folgenden beantworten kénnen:
Wie ist die Atomhiille aufgebaut und was hat dies mit dem vollstandigen Periodensystem zu tun?
Wie lassen sich charakteristische funktionelle Gruppen wie z. B. Aldehyd-Gruppen nachweisen?
Wie unterscheiden sich die verschiedenen chemischen Bindungstypen?

Was unterscheidet fossile und nachwachsende Rohstoffe?

Sind Halogenwasserstoffe eine Gefahr fur die Umwelt?

Beeinflusst ein Katalysator eine chemische Reaktion?

Was haben die Ozeane mit dem Kohlenstoffdioxidgehalt der Atmosphére zu tun?

Welche Prozesse laufen in einem Lithium-lonen-Akku ab?

Welche 6konomischen und 6kologischen Aspekte sprechen fiir bzw. gegen die Elektromobilitat?

AuBerdem erarbeiten Sie sich grundlegende Techniken des wissenschaftlichen Arbeitens wie z. B.
Quellenrecherche oder den Umgang mit digitalen Kompetenzen wie u. a. das digitale Zeichnen von
Molekilstrukturen.

Vielleicht leistet dieses Buch auch einen Beitrag dazu, Sie fiir das Fach Chemie zu begeistern, sodass
Sie eine berufliche Perspektive entdecken. Bezogen auf das Fach Chemie gibt es eine Vielzahl von
beruflichen Tatigkeitsfeldern, denn die chemische Industrie ist nach der Autoindustrie und dem
Maschinenbau die drittgroRte Branche. Auf jeden Fall erhalten Sie die Gelegenheit, die Chemie in
[hrem Alltag und darlber hinaus weiter zu entdecken.

Bei all Ihren Vorhaben wiinschen wir Ihnen viel Erfolg!
Die Herausgeber



Zum Umgang mit dem Buch

Schdlerversuch ﬂ

Lehrerversuch

Arbeitsmaterialien

A1 anspruchsvolle
Aufgabe

A2 Aufgabe zu
prozessbezogenen
Kompetenzen

So kénnen Sie mit diesem Buch arbeiten ...

lhr neues Chemiebuch enthélt sechs Kapitel. Jedes Kapitel ist in mehrere Untereinheiten
unterteilt und enthilt eine Reihe verschiedener Seitentypen. Hier erfahren Sie, wie Sie mit

diesen Seitentypen arbeiten kdnnen.

1. Los geht‘s

Um festzustellen, ob Sie fit fur ein Kapitel sind, kdnnen
Sie sich auf den Seiten Startklar? zunachst selbst
einschétzen und anschlieBend lhre Einschatzung anhand
von Aufgaben Uberprifen. Unter den jeweiligen QR- bzw.
Mediencodes kénnen Sie die passenden Arbeitsblatter
sowie digitale Lernanwendungen zu den gefragten
Kompetenzen abrufen (vgl. Info unten). Die Lésungen
finden Sie im Anhang des Buches. Schneiden Sie in einem
Bereich nicht so gut ab, bekommen Sie im Auswertungs-
kasten Informationen, an welchen Stellen Sie noch einmal
nachlesen sollten.

2. Die Untereinheiten

Die Seiten Versuche und Material sind der Ausgangs-
punkt fir Ihren Erkenntnisgewinn. Wie alle Wissenschaft-
lerinnen und Wissenschaftler fihren Sie Versuche durch,
um neues Wissen zu erlangen. Kleinschrittige Auswer-
tungsaufgaben helfen lhnen dabei. Gefahrenpiktogram-
me sowie Entsorgungshinweise (vgl. S. 240 und 241)
unterstltzen Sie und Ihre Lehrkraft bei der sicheren
Durchfuhrung der Versuche.

INFO

Im Buch finden Sie QR-
Codes und Mediencodes, die zu
Videos, chemischen Programmen,
Arbeitsblattern u. a. fithren.

Die QR-Codes kdnnen Sie direkt
mit lhrem Smartphone ein-
scannen. Alternativ kénnen Sie
den jeweils darunter stehenden
Mediencode auf

www. ccbuchner.de/medien
eingeben.

||. x]
06042-001

Auf den Textseiten kénnen Sie Neues in leicht
verstandlichen Texten nachlesen. Dort finden Sie

und erklart.

auch Querverweise (z.B. V1) zu den Seiten
Versuche und Material. Ausgehend von
den Versuchen werden neue Inhalte aufgearbeitet

Das Wichtigste finden Sie in gelb hinterlegten
Merkkasten am Ende jeder Text-Doppelseite. Die
wichtigsten Fachbegriffe sind auf diesen Seiten
jeweils hervorgehoben. Kleine Infokésten bieten

Zusatzinformationen zum Text.
Zudem gibt es auf jeder Doppelseite passende

Aufgaben.
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3. Am Ende des Kapitels

Die wichtigsten Inhalte aus jedem Kapitel werden auf
den Seiten Alles im Blick kompakt zusammengefasst.
Damit kdnnen Sie sich gut auf eine Prifung vorbereiten.

Am Kapitelende warten zudem auf den Seiten Zum
Uben und Weiterdenken eine groBe Anzahl bunt
gemischter Aufgaben darauf, gelst zu werden.

Mit den Seiten Ziel erreicht? kénnen Sie Uberprifen, ob
Sie die neuen Inhalte des Kapitels verstanden haben. Das
entsprechende Arbeitsblatt kénnen Sie unter dem linken
QR- bzw. Mediencode herunterladen und lhre Antworten
mit den Lésungen im Anhang abgleichen. Zudem finden
Sie auch hier digitale Lernanwendungen sowie Seitenver-
weise zum Nachlesen im Buch.

Auf den Seiten Abi-Training finden Sie eine beispielhafte
Abituraufgabe, welche ideal fur die Vorbereitung auf die
anstehende Abiturprifung ist. Sie erméglicht es Ihnen, sich
mit dem Aufgabenformat und dem Anforderungsniveau
der schriftlichen Abiturprifung vertraut zu machen.

Sonderseiten Fachmethoden der Chemie sind Werkzeuge, deren
Handhabung gelernt sein will. Auf den Seiten Fachmetho-
de (FM) wird Schritt fur Schritt erklart, woflr eine Metho-
de gut ist und wie man sie anwendet. Zudem gibt es Seiten
zu Erkenntnisgewinnungskompetenzen (EK), Kommu-
nikationskompetenzen (KK) und Bewertungskompe-
tenzen (BK). Auch hier werden Schritt fiir Schritt die
entsprechenden Kompetenzen an konkreten Beispielen
erlautert und veranschaulicht. Naturlich spielen digitale
Medien dabei fast immer eine wichtige Rolle.

INFO
Keine Wissenschaft kommt heute noch
ohne andere Wissenschaften aus. Auf
den Seiten Exkurs kénnen Sie ,,uber den
Tellerrand blicken®. Spannende Themen,
z.B. aus Biologie, Physik, Medizin, Umwelt
oder Erdkunde, werden wie in einer Zeit-
schrift vorgestellt.

Hier und da finden
Sie kleine Fachme-
thoden- und
Exkurs-Kéasten in
der entsprechenden
Farbe auch auf
anderen Seiten-

typen.
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KOMPETENZCHECK

Startklar?

Schétzen Sie Ihre Kompetenz in den Berei-
chen Abis D ein und priifen Sie sich anhand
der entsprechenden Aufgaben (Arbeitsblatt

et

= QR 06042-003).

Kompetenz

A

B

Modelle zum Atombau vergleichen

06042-003

Unter = QR 06042-004 finden Sie auRer-
dem eine Lernanwendung zur digitalen
Uberprifung der geforderten Kompetenzen.

E s
06042-00

sehr gut

Zwischenmolekulare Wechselwirkungen und Bindungsarten benennen - - -

Struktur-Eigenschafts-Beziehungen erldautern

Den rdaumlichen Bau von Molekiilen durch Anwendung des EPA-Modells

herleiten und den Bindungswinkel abschétzen

KOMPETENZ A: Modelle zum Atombau vergleichen

Al

A2

Ordnen Sie die folgenden Aussagen jeweils dem

passenden Modell zur Beschreibung des Atom-

aufbaus (DALTON, RUTHERFORD, BOHR) Zu:

= Das Atom besteht aus einem positiv geladenen
Kern und einer negativ geladenen Hiille.

= Elektronen bewegen sich auf Kreisbahnen um
den Kern herum.

= Jeder Stoff besteht aus kleinsten, unteilbaren
Teilchen.

= Es existieren mehrere verschiedene Arten von
Atomen, die sich in ihrer Masse und ihrem
Volumen unterscheiden.

= Atome sind elektrisch neutral, kdnnen jedoch
Elektronen aufnehmen oder abgeben.

= Elektronen lassen sich bestimmten Energieni-
veaus zuordnen. Durch Abgabe oder Aufnah-
me von Energie kdnnen Elektronen zwischen
diesen Niveaus ,springen®.

B1 zeigt eine schematische Darstellung des
Ergebnisses des RUTHERFORDschen Streuversuchs
auf einem Filmstreifen. Erklaren Sie das Zustande-
kommen dieses Ergebnisses anhand des Kern-
Hulle-Modells.

B1 Ergebnis des RUTHERFORDschen Streuversuchs

CHEMISCHE BINDUNG

A3

a) Ergénzen Sie den Satz: Ein Kation hat weniger ...
inder ... als ...im Atomkern.

b) Formulieren Sie einen vergleichbaren Satz fir
Anionen.

KOMPETENZ B: Zwischenmolekulare Wechselwirkun-
gen und Bindungsarten benennen

B1

B2

Geben Sie die Art der zwischenmolekularen
Wechselwirkungen an, die zwischen folgenden
Molekilen wirken:

a) Wasser-Molekiile

b) Ammoniak-Molekile

c) Methan-Molekule

d) Propan-1,2,3-triol-Molekiile

Geben Sie die Art der chemischen Bindung zwi-
schen den Teilchen in folgenden Stoffen an:

a) Natriumchlorid

b) Magnesium

c) Wasserstoff

d) Chlorwasserstoff

e) Aluminiumoxid

f) Ethanol

g) Eisen



KOMPETENZ C: Struktur-Eigenschafts-Beziehungen
erlautern

c1 Ordnen Sie folgende Stoffe begriindet nach stei-
gender Siedetemperatur: Ethanol, Butan, Butan-
saure.

c2 Mit zunehmender Kettenldnge der Molekdle der
homologen Reihe steigen die Schmelz- und Sie-
detemperaturen der Alkane. Erklaren Sie diesen
Sachverhalt.

c3 Zeichnen Sie die Strukturformeln von drei Isome-
ren des Hexans. Ordnen Sie diese begriindet nach
sinkender Siedetemperatur.

c4 Entscheiden und begriinden Sie, ob sich die fol-
genden Stoffe gut miteinander mischen lassen:
a) Wasser und Ethanol
b) 2,2-Dimethylhexan und Propan-2-on
¢) Heptanal und Pentan-1-ol

KOMPETENZ D: Den rdumlichen Bau von Molekiilen
durch Anwendung des EPA-Modells herleiten und den
Bindungswinkel abschitzen

D1 Geben Sie die Molekullformel und die Bezeich-
nung der Molekilgeometrie um das Zentralatom
der folgenden Molekdle an:

a) Kohlenstoffdioxid
b) Ammoniak
c) Wasser

Leseprobe

D2 Stellen Sie die Valenzstrichformel fir die folgen-

den Molekile bzw. Molekiil-lonen auf und leiten
Sie die Molekdlformel, die Molekiilgestalt und die
Bindungswinkel ab.

a) Schwefeldioxid

b) Monophosphan

c) Ammonium-lon

D3 Begrinden Sie die unterschiedlichen H-X-H

Bindungswinkel in den Molekiilen von Methan
(X=C), Ammoniak (X=N) und Wasser (X=0).

D4 Entscheiden Sie, welche der folgenden Aussagen

korrekt bzw. falsch sind und korrigieren Sie die

falschen Aussagen.

a) Die Bindung zwischen den Kohlenstoff-
Atomen im Ethen-Molekdl ist langer als die im
Ethan-Molekil.

b) Das bindende Elektronenpaar nimmt laut EPA-
Modell weniger Platz ein als das freie Elektro-
nenpaar.

c) Der Bindungswinkel im Wasser-Molekdil ent-
spricht dem Tetraederwinkel.

D5 Ermitteln Sie die erwartbaren Bindungswinkel

und die Molekulgeometrie im Ethen-Molekdl
(H,C=CH,) nach dem EPA-Modell. Vergleichen
Sie diese Erwartung mit den tatsachlichen Bin-
dungswinkeln von 117,4° (H-C-H) und 121,3°
(H-C-C) sowie der Tatsache, dass alle sechs
Atome in einer Ebene liegen.

Vergleichen Sie Ihre Antworten mit den Losungen auf den Seiten 223 ff und geben Sie sich

die entsprechende Punktzahl.

Kompetenz

A Modelle zum Atombau vergleichen

B Zwischenmolekulare Wechselwirkungen und Bin-
dungsarten benennen

c Struktur-Eigenschafts-Beziehungen erldutern

D Den rdumlichen Bau von Molekiilen durch Anwen-
dung des EPA-Modells herleiten und den Bindungs-
winkel abschitzen

sehr gut gut schwierig zum Nachlesen
10-8 7-5 4-1 S.14,S.33
12-10 9-7 6-3 S.66-71
12-10 9-7 6-3 S.16-18
30-25 24-20 19-13 S.16

CHEMISCHE BINDUNG 65



3.1 Chemische Bindungen und
zwischenmolekulare Wechselwirkungen

Beim Kochen lassen sich unterschiedliche Eigenschaften von Stoffen beobachten.
Die Metalle in Induktionskochtopfen leiten den elektrischen Strom, Salze haben hohe
Schmelztemperaturen und Wasser siedet bei 100 °C. Die Eigenschaften von Stoffen
sind Grundlage fiir ihre Verwendung in Alltag und Technik. Welche Eigenschaften
haben die Stoffklassen und wie kann man sie erklaren?

3.1.1 Versuche und Material

V  Elektrische Leitfahigkeit )

Metalle und Salze sind aus gitterartigen Strukturen b) Ubernehmen Sie folgende Tabelle in Ihre Unter-
aufgebaut. Inwiefern unterscheiden sie sich in ihren lagen und erganzen Sie diese sinnvoll.
Eigenschaften?

L Stoffebene | Teichenebene
v1 Stellen Sie eine Hypothese zur o o
Eingangsfrage auf und planen Sie ein Stoff elektr. Modell- Skizzierung  Skizzierung
g . gstrage au p Leitfahig- vorstel- des Stoffes  der elektr.

Experiment zur Uberpriifung lhrer . g 1
. keit (+/-)  lung Leitfahigkeit

Hypothese. [hnen stehen Batterien,

Kabel, Lampchen, Krokodilklemmen, Kupfer ? ? ? ?

Kupferblech, dest. Wasser, Leitungs- Kochsalz 2 2 ? 2

wasser, Ifochsalz"und chhsalzlésung Kochsalz- . ? , ?

zur Verfugung. Fihren Sie das Experi- 18sung i ¢ ¢ ¢

ment nach Riicksprache mit der

Lehrkraf h. . . L

R c) Stellen Sie begriindete Hypothesen auf, wie sich
die elektrische Leitfahigkeit von Metallen und
AUSWERTUNG

Salzlésungen beim Erwarmen dandert und tber-

=) VSlgEhiinen S elein ACHEE Uil elen Aveei- prufen Sie lhre Hypothesen mit einem Versuch.

menhalt der Teilchen eines lonengitters und
eines Metallgitters. ENTSORGUNG: A, R

66 CHEMISCHE BINDUNG




Schmelztemperatur

M2 Zucker karamellisiert beim Kochen. Salze
haben im Vergleich zu molekularen Stoffen hohe
Schmelztemperaturen (B1). Wie hdngt die
Schmelztemperatur mit dem Aufbau von Stoffen
zusammen?

AUSWERTUNG

a) Vergleichen Sie die Schmelztemperatur der
unterschiedlichen Stoffklassen in B1 und be-
grinden Sie diese Uber die Art und Anordnung
der Teilchen.

b) Betrachten Sie die Schmelztemperaturen der
Salze in B1. Stellen Sie einen Zusammenhang

zwischen der lonengréle, der lonenladungszahl

und der Hohe der Schmelztemperatur her.

c) Formulieren Sie eine Je ..., desto Beziehung tiber

den Zusammenhang zwischen der Starke der

zwischenmolekularen Wechselwirkung und der

Schmelztemperatur.

Siedetemperatur

M3 Alkohol verdampft beim Kochen, wahrend
Wasser erst bei 100 °C siedet. Warum unterschei-
den sich die Siedetemperaturen verschiedener
Stoffe (B2)?

Siedetemperatur in °C

200
150 = Pentan-1-ol
® Butan-1-ol
1001 ® Propan-1-ol  ®Heptan
® Ethanol ® Hexan
50 Methanol =2
® Pentan
0 “Butan
-50 .Propan
100 eEthan m Alkohole
. o Alkane
-150 | Methan, w ! ‘ ‘ ;
0 20 40 60 80 100 120

molare Masse in g/mol

B2 Siedetemperaturen molekularer Verbindungen

B1

Leseprobe

3.1

Versuche und Material

Stoff Schmelztemperatur
1.083°C
659°C
801°C
773°C
343°C
2.050°C
0°C
-114°C
-220°C

Kupfer
Aluminium
Natriumchlorid
Kaliumchlorid
Kaliumnitrat
Aluminiumoxid
Wasser
Ethanol

Fluor

Schmelztemperaturen verschiedener Stoffe

AUSWERTUNG

a)

b)

c)

Leiten Sie aus den Siedetemperaturen der
Alkane und der Alkohole allgemeine Zusam-
menhéange ab.

Geben Sie die Art der zwischenmolekularen
Wechselwirkungen an, die zwischen Molekiilen
folgender Stoffklassen wirken: Alkane, Alkohole
und Carbonsauren.

Formulieren Sie eine Je ..., desto Beziehung Uber
den Zusammenhang zwischen der Starke der
zwischenmolekularen Wechselwirkungen und
der Siedetemperatur.

d) Skizzieren Sie den hypothetischen Verlauf der

e)

Siedetemperaturen von Aldehyden und Keto-
nen in ein Diagramm (nur Molekdile im Bereich
von drei bis sechs Kohlenstoff-Atomen). Nut-
zen Sie lhr Wissen tUber zwischenmolekulare
Wechselwirkungen.

Vergleichen Sie den Verlauf Ihres Diagramms
aus d) mit Literaturwerten.
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3.1.2 Metalle und Salze und deren Bindungstypen

Der Aufbau bestimmt die Eigenschaften

Metalle und Salze sind dhnlich aufgebaut. Dennoch un-
terscheiden sie sich in ihren Eigenschaften. Wahrend
Metalle beispielsweise bereits im festen Zustand elekt-
risch leitfahig sind, miissen Salze geldst oder geschmol-
zen werden, um elektrischen Strom leiten zu kénnen
(V1). Warum ist das so?

Die Metallbindung

Neben einer guten elektrischen Leitfahigkeit weisen Me-
talle auch eine gute Wéarmeleitfahigkeit und einen cha-
rakteristischen metallischen Glanz auf. Die Eigenschaf-
ten lassen sich auf Teilchenebene mit dem Elektronen-
gasmodell erkldren (B1). Die Atome der Metalle ordnen
sich in groBen Atomverbanden an, die aufgrund der re-
gelméaBigen Struktur Metallgitter genannt werden.

Die Valenzelektronen der Atome sind nur locker gebun-
den. Sie bilden ein frei bewegliches Elektronengas zwi-
schen den positiv geladenen Metall-Atomrimpfen. Die
Atomrumpfe sind hingegen auf festen Platzen in einem
stabilen dreidimensionalen Gitter regelméaRig angeord-
net. Zwischen den Atomrimpfen und dem Elektronen-
gas wirken starke Anziehungskréfte, die das Metall zu-
sammenhalten. Dieser Zusammenhalt der Teilchen im
Metallgitter wird als Metallbindung bezeichnet.

N o/ . N
+ ) + + + +
Yo! e o c; ° + | Atomrumpf
+ [+ + ) ( + ) [ + . .
oW . o frei bewegliches
e U e Wa 2 Elektron des
+ 3 o\ + o + Elektronengases

B1 Elektronengasmodell zur Darstellung der Metallbindung
auf Teilchenebene

Die elektrische Leitfahigkeit von Metallen

Die Voraussetzung fur die elektrische Leitfahigkeit ei-
nes Stoffes ist das Vorhandensein von frei beweglichen
Ladungstragern. Bei Raumtemperatur befinden sich die
Atomrimpfe und die Elektronen im Metallgitter in stan-
diger Bewegung, wobei die Atomriimpfe nur an ihren
Gitterplatzen schwingen. Die Elektronen bewegen sich
deutlich schneller und in alle Richtungen. Sobald eine
elektrische Spannung angelegt wird, wird die Bewegung
der Elektronen gerichtet. Sie bewegen sich dann an den
Atomriimpfen vorbei in Richtung Pluspol. Wenn der
Stromkreis geschlossen ist, gelangen neue Elektronen
Uber den Minuspol in die Metallportion und bewegen
sich ebenfalls zum Pluspol (B2).

CHEMISCHE BINDUNG

Minuspol Pluspol
Tolt)o.* at 0. ()
‘,, + \"o/“ + ‘ M +~\::‘ o/‘,/ +\‘ o
= T+ (0 (+) o (+)

B2 Bewegung der Elektronen im Metallgitter bei angelegter
Spannung

Die elektrische Leitfahigkeit von Metallen nimmt bei ho-
hen Temperaturen ab. Das liegt daran, dass sich die
Atomriimpfe zu stark auf ihren Gitterplatzen bewegen
und dadurch die Elektronen des Elektronengases in ihrer
Bewegung behindern (V1).

Eigenschaften von Salzen

Salzldsungen und Salzschmelzen leiten wie Metalle den
elektrischen Strom. Festes Salz ist hingegen nicht elek-
trisch leitfahig (V1). Es ist zudem spréde und bricht bei
Krafteinwirkung auseinander.

Salze haben auBerdem eine hohe Schmelztemperatur.
Die Schmelztemperatur von Natriumchlorid liegt bei-
spielsweise bei 801°C (M2). Die Eigenschaften von Sal-
zen werden durch deren kristallartigen Aufbau be-
stimmt.

Das lonengitter und die lonenbindung

Im festen Salzkristall sind
die Kationen und Anio-
nen nicht beweglich. Sie
besetzen feste Platze im
lonengitter (B3).

Das lonengitter ist fur die
kristalline Struktur von
Salzen verantwortlich.
Die raumlich ungerichte-
te, starke Anziehung zwi-
schen Kation und Anio-
nen wird als lonenbin-
dung bezeichnet. Die Struktur eines lonengitters ist vom
Ladungsverhaltnis von Kation zu Anion und von deren
lonenradien abhangig. Das Zahlenverhaltnis der lonen
ergibt sich aus der Verhaltnisformel (= Kap.19).

B3 Gittermodell von CaF,
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Die Gitterenergie von Salzen

Beim Schmelzen eines Salzes mussen auf Teilchenebe-
ne die Anziehungskrafte zwischen den Kationen und
Anionen iberwunden werden. Die dafiir benétigte Ener-
gie wird als Gitterenergie bezeichnet.

Je hoher die Gitterenergie ist, desto mehr thermische
Energie muss zum Erreichen der Schmelztemperatur des
Salzes zugefuihrt werden. Die Gitterenergie ist umso ho-

fliissig

Minuspol

Q.0:,°20-
@ﬁé):@%@

. in Wasser gelost
Minuspol

Wasser-
© Molekil

B4 Nur bewegliche lonen kénnen im elektrischen Feld wan-
dern und leiten so den elektrischen Strom.

her, je kleiner der Radius der beteiligten lonen und je
hoher deren lonenladung ist. So ist die Schmelztempe-
ratur von Kaliumchlorid (773 °C) im Vergleich zu Natri-
umchlorid (801°C) niedriger (M2). Auch die GréBe der
Anionen spielt eine Rolle, daher hat Kaliumnitrat eine
fur ein Salz eher niedrige Schmelztemperatur (343°C).
Wird die Gitterenergie beim Schmelzen Uberwunden,
werden die lonen frei beweglich. Bewegliche lonen wan-
dern im elektrischen Feld zum entgegengesetzt gelade-
nen Pol (B4). Deshalb leiten Salzschmelzen den elekt-
rischen Strom. Auch in Wasser gel&ste lonen leiten den
elektrischen Strom, da die lonen ihre Gitterplatze ver-
lassen und von Wasser-Molekillen umgeben werden
(v1). Die elektrische Leitfédhigkeit von Salzldsungen
steigt mit der Temperatur, da sich die Bewegungsge-
schwindigkeit der lonen erhoht.

Im Metallgitter besetzen positiv geladene
Atomrimpfe feste Gitterplatze. Um sie herum
befinden sich die frei beweglichen Elektronen
des Elektronengases. Die Metallbindung
resultiert aus den Anziehungskréaften zwischen
den positiv geladenen Atomriimpfen und dem
Elektronengas.

Elektrostatische Anziehungskrafte zwischen
den Anionen und Kationen eines lonengitters
wirken in alle Raumrichtungen. Sie sind der
Grund firr den starken Zusammenbhalt der
lonen im Gitter. Dieser ist umso groRer, je
kleiner der Radius der lonen und je héher deren
Ladung ist.

AUFGABEN

A1 Erstellen Sie einen Stopmotion-Film, in dem Sie
eine weitere Eigenschaft von Salzen auf Teilche-
nebene erklaren.

A2 Aluminiumfolie aus reinem Aluminium ist im
Gegensatz zu Aluminiumoxid als Verpackungsma-
terial gut geeignet.

a) Begriinden Sie dies anhand der Stoffeigen-
schaften von Aluminium und Aluminiumoxid.

b) Erlautern Sie anhand einer geeigneten Modell-
vorstellung die Stoffeigenschaften aus a) auf
Teilchenebene.

A3 Ein Stoff ist elektrisch leitfahig, wenn er frei
bewegliche, geladene Teilchen enthalt.”
a) Nehmen Sie Stellung zu dieser Aussage.
b) Begriinden Sie mithilfe dieses Sachverhalts die
Grenzen des bALTONschen Atommodells
(= EK Kap. 2.1.4).

A4 Radierbare Ballpen-Stifte enthalten metamorphe

Tinte. Diese wird bei ca. 65 °C farblos. Das
,Verschwinden® der Tinte ist reversibel. Bei
Temperaturen unter -15°C (z. B. im Gefrierfach)
wird der Farbstoff nach ungeféahr 10 Minuten
wieder sichtbar.

Entwickeln Sie ein Experiment unter Verwendung
der radierbaren Ballpen-Stifte, um die Warmeleit-
fahigkeit der Metalle Eisen, Kupfer und Aluminium
zu vergleichen. Hierflr stehen lhnen Kupfer-,
Aluminium- und Eisenblech, Wasserkocher,
Wasser, Stifte (,,Pilot Frixion Ball“) , selbstkleben-
de Etiketten, Lineal, Schere und durchsichtiges
Klebeband zur Verfligung.

CHEMISCHE BINDUNG
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3.1.3 Elektronenpaarbindung und zwischenmolekulare

Wechselwirkungen
Das Struktur-Eigenschafts-
Konzept _

oIF |

Alkohole haben bei gleicher Lange i& 5
der Kohlenstoff-Atomkette in den & T H
Molekilen stets hohere Siedetem- \E 5f|_\|
peraturen als Alkane (M3). Diese und
andere Eigenschaften der Stoffe las- AEN(F-C)=1,5

sen sich mit der Struktur ihrer Mole-
kile erklaren.

Bindungspolaritat

Aus den ungepaarten Valenzlektro-
nen zweier Atome kénnen Bindungselektronenpaare ge-
bildet werden. Dieser Bindungstyp wird als Elektronen-
paarbindung oder kovalente Bindung bezeichnet.

Die Atome, genauer Atomkerne, verschiedener Elemen-
te ziehen gemeinsame bindende Elektronenpaare un-
terschiedlich stark an. Die Anziehung ist umso groRer, je
hoher die Kernladung und je kleiner der Atomradius des
Atoms ist. Die Starke eines Atoms, bindende Elektro-
nenpaare an sich zu ziehen, wird mit der Elektronegati-
vitdt (EN) angegeben (= PSE im Buchdeckel).

Die Differenz zwischen den Elektronegativitdten zweier
Bindungspartner AEN ist ein MaR fiir die Bindungspo-
laritat. Je groBer AEN ist, desto polarer ist die Bindung.
Das lasst sich abschéatzen:

AEN < 0,4: (nahezu) unpolare Elektronenpaarbindung
AEN > 0,4: polare Elektronenpaarbindung

Bei einer polaren Elektronenpaarbindung werden die
Bindungselektronen vom elektronegativeren Atom star-
ker angezogen. Dadurch kommt es zu unterschiedlichen
Ladungsschwerpunkten bzw. Partialladungen (6~ und
&%) innerhalb des Molekdils (B5). Bindende Elektronen
werden etwa ab AEN > 1,7 von dem elektronegativeren
Atom so stark angezogen, dass dieses als Anion vorliegt.
Man spricht dann von einer lonenbindung. Die Bindung
im Wassertofffluorid-Molekdl hat beispielsweise einen
ionischen Charakter.

Molekiilpolaritat

Bei einem Molekll mit symmetrischer Struktur heben
sich die Bindungspolaritaten der einzelnen Bindungen
auf (B5, links). Bei einem unsymmetrisch gebauten Mo-
lekul fihren sie zu Molekulpolaritat (B5, rechts). Liegt
die Molekilpolaritat dauerhaft vor, handelt es sich um
einen permanenten Dipol.

CHEMISCHE BINDUNG

Kohlenstofftetrafluorid-Molekiil

—> Bindungspolaritat
symmetrische Verschiebung der
Elektronen innerhalb des Molekiils
—> keine Molekiilpolaritat

Ammoniak-Molekul

AEN(N-H)=0,9

—> Bindungspolaritat
unsymmetrische Verschiebung der
Elektronen innerhalb des Molekiils
—> Molekilpolaritat

B5 Molekilpolaritat in Abhéngigkeit von der Molekdlstruktur

Zwischenmolekulare Wechselwirkungen

Zwischen Molekilen wirken Anziehungskrafte, die sich
von der Elektronenpaarbindung unterscheiden. Diese
zwischenmolekularen Wechselwirkungen sind viel
schwécher als kovalente Bindungen. Dennoch hangen
Eigenschaften wie die Schmelz- und Siedetemperaturen
von Stoffen von der Stérke der zwischenmolekularen
Wechselwirkungen ab (M2, M3).

Wasserstoffbriicken

Die Siedetemperatur von Ethanol (78 °C) ist viel héher
als die von Ethan (-89 °C, M3). Demzufolge mUssen zwi-
schen Ethanol-Molekdlen viel starkere Wechselwirkun-
gen vorliegen. Es handelt sich um Wasserstoffbriicken.
Diese besonders star-
ken Wechselwirkun-
gen bilden sich zwi-
schen einem partiell
positiv geladenen Was-
serstoff-Atom (8%) ei-
nes Molekiils und ei-
nem nichtbindenden
Elektronenpaar eines
partiell stark negativ
geladenen Sauerstoff-,
Stickstoff- oder Fluor-
Atoms (8) eines an-
deren Molekils aus
(B6). Je mehr Wasser-
stoffbriicken zwischen
zwei Molekulen gebil-
det werden koénnen,
desto hoher ist die
Siedetemperatur des
Stoffes.

--- Wasserstoffbriicke

Elektronendichte
_ |

niedrig hoch

B6 Wasserstoffbriicken zwi-
schen zwei Ethanol-Molekiilen
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LONDON-Dispersionswechselwirkungen
Zwischen den Alkyl-Resten von Alkohol-Molekiilen bil-
den sich zudem LONDON-Dispersionswechselwirkun-
gen aus. Diese im Vergleich zu Wasserstoffbriicken eher
schwachen Wechselwirkungen sind umso starker, je gro-
Ber die Oberflache des Alkyl-Restes ist. Daher steigt
auch die Siedetemperatur von Alkoholen mit der Ket-
tenldnge der Molekdle.
LONDON-Dispersionswechselwirkungen treten allgemein
in unpolaren Molekiillen und Molekiilteilen auf. Sie be-
ruhen auf der elektrostatischen Anziehung zwischen
temporaren Dipolen (B7). Diese bilden sich aufgrund
kurzfristiger Unsymmetrie der Elektronenverteilung aus.

Atom oder unpolares Molekil mit
unsymmetrischer Ladungsverteilung

Nachbar- Nachbar-
teilchen teilchen
o ot o ot o o
induzierter temporérer induzierter
Dipol Dipol Dipol

B7 Entstehung von LONDON-Dispersionswechselwirkungen

Dipol-Dipol-Wechselwirkungen

Der Vergleich von Alkanen, Aldehyden und Ketonen
zeigt, dass auch das Vorhandensein einer Carbonyl-
Gruppe in den Molekdilen die Siedetemperatur der Stof-
fe erhéht (M3). Grund ist die Polaritat der Doppelbin-
dung zwischen dem Kohlenstoff- und dem Sauerstoff-
Atom (B8). Sie verursacht zwischen benachbarten
Molekilen starke Dipol-Dipol-Wechselwirkungen.
Diese Wechselwirkungen treten zwischen Molekiilen
mit permanenten Dipolen auf, die keine Wasserstoff-
briicken ausbilden.

crrsesnnenn: Dipol-Dipol-
Wechselwirkungen

Elektronendichte
|
niedrig hoch

B8 Dipol-Dipol-Wechselwirkungen zwischen zwei Propanon-
Molekiilen

lon-Dipol-Wechsel-
wirkungen

Es konnen sich auch zwi-
schen Teilchen unter-
schiedlicher Stoffklassen
Wechselwirkungen ausbil-
den. Beim Losevorgang ei-
nes Salzesin Wasserbilden B9 lon-Dipol-Wechselwir-
die Wasser-Molekiile auf-  kungen

grund ihrer Dipol-Struktur

eine Hydrathille um die lonen. Zwischen den Partialla-
dungen der Atome in den Wasser-Molekilen und den
lonen kommt es zu lon-Dipol-Wechselwirkungen (B9).

Die Atome in Molekilen werden durch
gemeinsame Elektronenpaare zusammenge-
halten. Die Bindungselektronen kénnen zu
einem Atom hin verschoben sein (polar) oder
sich bevorzugt genau zwischen den beiden
Atomen aufhalten (unpolar). Alle physikali-
schen Eigenschaften werden maBgeblich von
Vorgangen auf der Teilchenebene bestimmt,
bei Molekilen von der Art und Stérke der
zwischenmolekularen Wechselwirkungen.

AUFGABEN

A1 Entwickeln Sie ein Experiment, um zu bestimmen,
ob eine wassrige Losung ein Salz oder eine
molekulare Verbindung enthélt.

A2 Vergleichen Sie tabellarisch die drei Bindungsty-
pen Metallbindung, Elektronenpaarbindung und
lonenbindung anhand der Informationen aus den
Erarbeitungstexten. Gehen Sie dabei auf die
Teilchen und die Bindungsart ein und fertigen Sie
zu jedem Bindungstyp eine Skizze an.

A3 In einer Tabelle stehen folgende Siedetemperatu-
ren: Ethanol 78 °C, Pentan-1-0l 138 °C und

Propan-1,2,3-triol 290 °C. Schéatzen Sie ausgehend
von den Strukturformeln der Molekdile dieser
Stoffe hypothesengeleitet die Siedetemperatur
von Ethandiol.

A4 Wasser siedet bei 100 °C, Wasserstofffluorid
schon bei 20 °C, obwohl die Polaritat der H-F-
Bindung groBer ist als die der O-H-Bindung.
Erklaren Sie anhand des Molekiilbaus und der
zwischenmolekularen Wechselwirkungen, warum
Wasser eine deutlich héhere Siedetemperatur
aufweist.
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3.2 Atomorbitale und Wellenfunktion

Die Vorstellungen iiber den Aufbau von Atomen und Molekiilen entwickelten sich im
Laufe der Wissenschaftsgeschichte. Beim Versuch, chemische Bindungen vollstiandig
korrekt zu beschreiben erkannte man dabei bald, dass es nicht ausreichend war, Elek-

tronen als Teilchen zu beschreiben. Vielmehr waren quantenmechanische Beschrei-

bungen nétig.

3.2.1 Versuche und Material

M Wellen treffen aufeinander

M1 Die ,modern Physik“ ab dem 20. Jahrhundert
ist die Grundlage fiir die Beschreibung von Atomen
und Molekulen wie wir sie heute kennen. Welche
neuen ldeen und Anschauungen bringt sie?

Rufen Sie den Link zum Interferenz-Applet

(= QR 06042-005) auf und machen Sie sich mit
dem Reiter ,Interferenz” vertraut. Betrachten Sie
zuerst die Wellenbildung eines

tropfenden Wasserhahns. Lassen |

Sie sich auch die zugehdrige

,@rafik“ anzeigen, indem sie die

entsprechende Funktion _

anklicken. Schalten Sie nun SRt

dfan zweiten Wasserhahn El i d
hinzu. 06042-005

AUSWERTUNG ’ 1

a) Erklaren Sie, warum auf der .
W, berfliche Bereich B1 Interferenzmuster zweier
assero er. ac.e ereic ? Wasserwellen in einer Simulati-
erkennbar sind, in denen eine -
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Abschwachung, bzw. eine Verstarkung der
Wellenbewegung zu erkennen ist, wenn beide
Wasserhahne tropfen (B1).

b) Verschieben Sie im Applet den Schieber ,Fre-
quenz”“ zu ,max“. Vergleichen Sie das veranderte
Wellenmuster mit dem aus Aufgabe a).

c) Zeichnen Sie beide Wellenmuster aus a) und b)
ab. Begriinden Sie, an welche Stellen am

rechten Beckenrand Sie eine
Badeente platzieren wirden,
wenn sie
i) im ruhigen Wasser und
ii) in moglichst welligem
Wasser schwimmen soll.
Recherchieren Sie die Begrif-
fe ,positive“ und , negative
Interferenz® und erginzen Sie
damit lhren Text aus a) um die
notigen Fachbegriffe.




Doppelspaltexperiment

M2 Schalten Sie im Applet aus M1 auf Laser als
Quelle um. Setzen Sie den Haken bei ,,Bildschirm®
und , Intensitat“. Setzen Sie den ,Abstand“ beider

Laser auf 2.000 nm und starten Sie den Versuch mit

rotem Licht (Schieber ,Frequenz®). Verdndern Sie
nach kurzer Wartezeit die ,,Frequenz® der Laser zu
grin und anschlieBend zu lila.

AUSWERTUNG

a) Begriinden Sie mit den Ergebnissen, warum
Licht als Welle angesehen werden kann.

b) Recherchieren Sie den Zusammenhang zwi-

Leseprobe

Versuche und Material

schen ,Farbe“ und Wellenlange des sichtbaren
Lichts sowie den Zusammenhang zwischen
Energie, Frequenz und Wellenlange einer elekt-
romagnetischen Welle.

c) Formulieren Sie einen Zusammenhang zwischen
der Wellenléange und den Interferenzmaxima
auf dem Schirm.

d) Vergleichen Sie die Interferenzmuster zwischen
den Versuchsanordnungen ,Interferenz“ und
yopalte“ (Einstellungen: Spaltbreite 400 nm;
Spaltabstand 2.000 nm; 2 Spalten; Laser).

Welle-Teilchen Dualismus und Unbestimmtheitsrelation

M3 In B2ist der schematische Aufbau des 1957
von JONSSON durchgefuihrten Experiments zu den
Welleneigenschaften von Elektronen dargestellt.
JONSSON bestatigte in seinem Experiment, dass
auch “Partikel” Wellencharakter besitzen. Wie kam
er zu dieser Erkenntnis und wie l4sst sie sich
verstehen?

M4 Offnen Sie ein Audioeditorprogramm
(= z.B. unter QR 06042-006) und generieren Sie
einen Ton mit einer Frequenz von 800 Hz und
einer Lange von 100s. Fiihren Sie anschlieBend
eine Frequenzanalyse der Tonspur (Spur markie-
ren, Analyse — Spektrum zeichnen) durch.
Verkiirzen Sie die Tondauer auf 10s und
analysieren Sie erneut. Verfahren Sie mit
einer Tondauer von 1s und 0,1s ebenso.

AUSWERTUNG

a) Beschreiben Sie das Muster, das die auftref-
fenden Elektronen auf dem Schirm zeichneten
(B2).

b) Nennen Sie lhnen bisher bekannte Versuche
und Modelle, die die Beschreibung des Elekt-
rons als ,Partikel“ unterstltzen.

c) Elektronen werden in der klassischen Physik als
Teilchen angesehen. Skizzieren Sie das Mus-
ter auf dem Schirm, das nach der klassischen
Physik erwartet wurde und erklaren Sie, warum
die Wissenschaft vom stattdessen erhaltenen
Muster so erstaunt war.

[&] d
06042-006

Doppel- Beobachtungs-
spalt schirm

Elektron

o\e/e\o/c\o/0\eo >

Elektronen-
kanone

Interferenz-
muster

B2 Schematischer Aufbau und Beobachtungen des Expe-
riments von JONSSON

d) Vergleichen Sie die verschiedenen Frequenz-
analysen aus M4 miteinander und beschreiben
Sie die zu beobachtenden Unterschiede.

e) Untersuchen Sie, welche physikalischen GréBen
in den einzelnen Frequenzanalysen in M4
verandert werden und diskutieren Sie, ob diese
zeitgleich exakt durch einen Wert beschrieben
werden kénnen. Beschreiben Sie deren Zusam-
menhang durch einen , Je exakter ..., desto ..“
Satz.
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3.2.2 Von Wellen und Teilchen

Der Weg in die moderne Physik

Zu Beginn des 20. Jahrhunderts begann eine neue Ara
der Physik. Mithilfe der weiterentwickelten technischen
Méglichkeiten gelang es Wissenschaftlerinnen und Wis-
senschaftlern aus der Chemie und Physik den Aufbau
und die Eigenschaften der kleinen und kleinsten Teil-
chen immer genauer zu beschreiben.

Seit den ersten Uberlegungen tiber den Aufbau der Ma-
terie von ARISTOTELES und DEMOKRIT vor 2000 Jahren,
entwickelten sich die verschiedensten Modelle und Vor-
stellungen zu den uns umgebenden Stoffen (= EK
Kap. 2.1.3). JOHN DALTON schlug zu Beginn des 19. Jahr-
hunderts den Weg der Teilchen- und Atomphysik ein.
Neue Entdeckungen und Theorien folgten Schlag auf
Schlag. Einige Jahrzehnte spéter sind die Kernbausteine
und der Atomaufbau bekannt. Die Wissenschaft wendet
sich dem Phanomen des Lichts und damit der spater als
,modern“ bezeichneten Physik zu.

Von der Welle zum Teilchen

Bereitsim 17. Jahrhundert erkannten Wissenschaftlerin-
nen und Wissenschaftler, dass die klassische Deutung
von Licht als Blindel geradliniger Strahlen unvollstéandig
ist. Die Beschreibung von Licht als Welle wurde 1802
durch das Doppelspaltexperiment von THOMAS YOUNG
bestatigt. Er beleuchtete zwei sehr nahe beieinanderlie-
gende und sehr schmale Spaltéffnungen mit Licht (M2).
Auf einem dahinter aufgebauten optischen Schirm
zeichnete sich ein Interferenzmuster ab (B1). Die glei-
chen Beobachtungen lassen sich in der makroskopi-
schen Welt z. B. bei Wasserwellen anstellen (M1, B2). Bei
Uberlagerung kommt es an einigen Stellen zur Auslo-
schung und an anderen zur Verstarkung der Wellen. Auf-
grund der Ahnlichkeit dieses Phanomens zu dem von
ihm erhaltenen Beugungsmuster beschrieb er Licht als
Welle.

B1 Beugungsbild eines Doppelspaltexperiments mit Licht
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B2 Interferenzmuster von Wasserwellen bei ,,Kreuzsee“

Aufsehen erregte 1888 w. HALLWACHS mit der Entde-
ckung des Photoeffekts. Er legte damit nahe, dass Licht
auch aus Teilchen zu bestehen scheint, den sogenann-
ten Photonen. Allerdings schienen die Effekte nicht von
der Intensitat des Lichts, also der Photonenanzahl, son-
dern von dessen Frequenz abzuhéngen. Dies war eine
erste Entdeckung, die die Wellenlehre und die Teilchen-
physik einander naherbrachte. Zunachst wurde jedoch
der Teilchencharakter des Lichts weiter untersucht.
Energie, Masse und Impuls der Photonen wurden durch
Wissenschaftler, wie beispielsweise PLANCK und EINSTEIN,
ermittelt.

Der Welle-Teilchen-Dualismus

Durch die Erkenntnisse zum Wellen- und Teilchencha-
rakter des Lichts stellte sich die Frage, ob Licht eine Be-
sonderheit ist, oder ob auch andere physikalische Ob-
jekte mit Wellen und Teilchen beschrieben werden kon-
nen.

1961 gelang dem Physiker 1ONssoN der Nachweis, dass
auch die klassisch als Teilchen betrachteten Elektronen
Welleneigenschaften besitzen (M3). Entsprechend dem
Doppelspaltexperiment von YOUNG richtete er einen
Elektronenstrahl auf einen sehr feinen Doppelspalt. Da-
hinter war ein Leuchtschirm mit Fotoplatte installiert.
Einzelne auftreffende Elektronen wurden als Leucht-
punkt auf der Fotoplatte detektiert (M3 B2).

Wiirden sich Elektronen wie makroskopische Teilchen
verhalten, kénnten sie entweder den rechten, oder den
linken Spalt passieren. Dadurch wiirden sie in zwei exakt
geometrisch bestimmbaren Bereichen auf dem Schirm
auftreffen und so zwei scharfe helle Streifen ergeben.
Uberraschenderweise erschien auf dem Leuchtschirm
jedoch ein Interferenzmuster mit Intensitatsmaxima und
-minima, das dem von YOUNG ahnlich war (B3, oben).



B3 oben: Beugungsbild von Elektronen am Doppelspalt,
unten: Streuung von Neutronen analog zu Protonen

Mit dem Doppelspaltexperiment wurde bewiesen, dass
bisher als klassische Partikel beschriebene Objekte auch
einen Wellencharakter besitzen (B3, unten). Je nach-
dem, welches Modell zur Erklarung eines Sachverhalts
besser geeignet ist, wird ein Objekt als Welle oder Teil-
chen betrachtet. Dies wird als Welle-Teilchen-Dualis-
mus bezeichnet.

Wahrscheinlichkeitswelle und
Betragsquadrat

Die Interpretation der Erkenntnisse von JONSSON gestal-
tete sich schwierig, da sich der Wellen- und Teilchen-
charakter von Objekten gegenseitig auszuschlielen
scheinen. Wahrend Wellen Interferenz zeigen und
gleichzeitig an verschiedenen Stellen prasent sein kon-
nen, kann ein Teilchen zu einem Zeitpunkt nur an einem
bestimmten Ort anwesend sein.

MAX BORN gelang es, den Welle-Teilchen-Dualismus zu
erklaren,indem er eine Wahrscheinlichkeitsaussage zum
Aufenthaltsort des Elektrons machte. Nach BorN kann
jedes Objekt durch eine Wahrscheinlichkeitswelle ¥
beschrieben werden. Dem Elektron wird dadurch die Fa-
higkeit zugesprochen, sich zu einer bestimmten Wahr-
scheinlichkeit an verschiedenen Orten aufzuhalten. Die
Wahrscheinlichkeit, ein Objekt zum Zeitpunkt t am Ort
x zu finden, wird durch das Betragsquadrat der Wellen-
funktion |¥|? berechnet.

Leseprobe

Atomorbitale und Wellenfunktion

Die Unbestimmtheitsrelation nach
HEISENBERG

Die Erkenntnis, dass der Aufenthaltsort eines Objektes
nur mit einer bestimmten Wahrscheinlichkeit beschrie-
ben werden kann, fihrte 1927 zur HEISENBERGSchen Un-
bestimmtheitsrelation. Nach ihr lassen sich Impuls und
Ort eines Quantenobjekts nicht gleichzeitig exakt be-
stimmen. Dies kann anhand des Doppelspaltexperi-
ments gezeigt werden: Wahrend der Impuls der Elektro-
nen, der sich aus deren Masse und ihrer Geschwindigkeit
ergibt, vor dem Spalt bekannt ist, ist ihr Aufenthaltsort
unbekannt. Im Spalt kann der Aufenthaltsort der Elekt-
ronen mit der Spaltbreite Ax angegeben werden. Das
Beugungsmuster zeigt, dass die Elektronen jedoch eine
Ablenkung erfahren. Die GroRe dieser Impulsdnderung
Ap ist unbekannt.

Esgilt Ax-Ap> % , h = PLANCKsches Wirkungsquantum

Veranschaulichen lasst sich das Prinzip am Beispiel eines
Tons (M4). Denn dhnlich wie Impuls und Ort bei quan-
tenmechanischen Objekten, lassen sich fiir ein akusti-
sches Signal Zeitpunkt und Frequenz nicht gleichzeitig
exakt bestimmen. Wird ein Ton eine langere Zeitspanne
At gespielt, ist er gut horbar und seine Frequenz f exakt
bestimmbar. Wird die Abspieldauer jedoch verkirzt, die
zeitliche Unbestimmtheit also verringert, ist der Ton ir-
gendwann nur noch als Knacken vernehmbar. Die Un-
scharfe der Frequenzen nimmt zu.

Das Auftreten von Interferenzmustern beim
Doppelspaltexperiment zeigte, dass Elektronen
nicht nur Teilchen-, sondern auch Wellencha-
rakter besitzen (Welle-Teilchen-Dualismus).
Durch den Wellencharakter ist der Aufent-
haltsort eines Elektrons nicht exakt bestimm-
bar. Daraus ging die HEISENBERGsche Unbe-
stimmtheitsrelation hervor, nach der sich
Impuls und Ort eines Quantenobjekts nicht
gleichzeitig bestimmen lassen.

AUFGABEN
A1 Ein FuBballer schielt zwei Balle durch eine

Torwand mit zwei gleich groBen Offnungen auf

gleicher Hohe.

a) Begriinden Sie, an welche Stelle sich ein
Torwart hinter die Torwand stellen muss, um
die Bélle zu fangen. Geben Sie auch die
Wahrscheinlichkeit an, mit der der Torwart
jeden Ball fangen kann.

b) Die geschossenen Fulballe verhalten sich
quantenmechanisch wie Elektronen oder
Photonen. Geben Sie den Ort an, an dem der
Torwart nun mit groBter Wahrscheinlichkeit die
Balle fangen kann.

A2 Geben Sie eine begriindete Vermutung Gber die
Auswirkungen der HEISENBERGschen Unbestimmt-
heitsrelation auf das Verstandnis moderner
Atommodelle an.
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3.2.3 Das Orbitalmodell

Orbitale und Wellenfunktion

Nach HEISENBERG hat die Unbestimmtheitsrelation gra-
vierende Auswirkungen auf die Vorstellung vom Atom-
bau. Laut BoHRschem Atommodell bewegen sich Elek-
tronen auf Kreisbahnen. Dies ist jedoch nicht méglich,
da hierfiir Ort und Impuls der Elektronen jederzeit exakt
bestimmbar sind. Stattdessen miissen Bereiche um den
Atomkern angegeben werden, in welchen das Elektron
zu einer gewissen Wahrscheinlichkeit anzutreffen ist.
Diese wahrscheinlichen Aufenthaltsbereiche fur Elekt-
ronen, die Orbitale (= Kap. 112), kénnen mithilfe der
SCHRODINGER-Gleichung berechnet werden.

Einfluss des Atomkerns

Bei den bisherigen Betrachtungen handelte es sich um
frei auf einen Schirm fliegende Elektronen. Im Gegensatz
dazu werden Elektronen in Atomen vom Anziehungsfeld
des Atomkerns beeinflusst. Ein Elektron hélt sich inner-
halb dieses Anziehungsbereiches auf.

Solche beeinflussten Elektronen werden im Modell des
»Elektrons im Kasten“ untersucht. Dabei befindet sich
ein Elektron in einem Raumbereich, in dem es keinerlei
potentielle Energie besitzt. An den Randern des Berei-
ches wird seine potentielle Energie extrem angehoben,
so dass es sich nicht in diesen Bereichen aufhalten wird.
Innerhalb des ,Kastens“ bewegt sich das Elektron hin
und her. Wird das Elektron als hin- und zurlicklaufende
Welle betrachtet, verhilt es sich wie eine stehende Wel-
le (B4). Die Amplitude der stehenden Welle wird durch
eine Wellenfunktion W gegeben. Deshalb wird auch der
Aufenthalt von Elektronen um den Atomkern von
SCHRODINGER durch Wellenfunktionen beschrieben.

Schwingungsbauche

=1

Schwingungsknoten

B4 stehende Welle zu mehreren Zeitpunkten (verschieden
eingefarbte Wellenkurven)

Aus einer Wellenfunktion lasst sich zu jedem Elektron
dessen Aufenthaltswahrscheinlichkeit im Atom oder
Molekiil berechnen. Zudem lassen sich auch GréBe und
Form des wahrscheinlichen Aufenthaltsraumes, des Or-
bitals, bestimmen.
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Atomorbitale und Wasserstoff-Atom

Die Berechnung der sCHRODINGER-Gleichung gelingt nur
im Falle des Wasserstoff-Atoms von Hand, fiir komple-
xere Atome und Molekile wird sie inzwischen mit mo-
dernen Programmen berechnet.

Das Wasserstoff-Atom besteht im Grundzustand aus
einem Proton im Atomkern und einem Elektron in der
Atombhdille. In der Néhe des Atomkerns ist die Aufent-
haltswahrscheinlichkeit des Elektrons wegen der elekt-
rostatischen Anziehungskraft sehr hoch (B5, links). Mit
zunehmendem Kernabstand nimmt sie ab. Theoretisch
ist selbst bei hoher Entfernung des Elektrons vom Kern
noch eine geringe Aufenthaltswahrscheinlichkeit gege-
ben. Das Wasserstoff-Atom ware somit unendlich groR.
Aus praktischer Sicht wird jedoch nur ein Teil des Auf-
enthaltsbereiches des Elektrons betrachtet bzw. berech-
net. Dieser Bereich wird als Atomorbital (AO) bezeich-
net. Im Atomorbital halt sich das Elektron mit 90 %iger
Wabhrscheinlichkeit auf (B5, links, graue Linie).

y V4

X

S

B5 links: statistische Verteilung der Aufenthaltswahrschein-
lichkeit des Elektrons im Grundzustand des Wasserstoff-Atoms;
rechts: kugelférmiges 1s-Orbital

Das Elektron des Wasserstoff-Atoms im Grundzustand
wird analog zum BOHRschen Atommodell durch die
Hauptquantenzahl n = 1 beschrieben (= Kap. 2.1). Es
hélt sich im kugelférmigen 1s-Orbital auf (B5, rechts).

Das Wasserstoff-Atom im angeregten
Zustand

Im angeregten Zustand befindet sich das Elektron des
Wasserstoff-Atoms im 2s-Orbital. Dieses ist, wie alle s-
Orbitale, kugelférmig (B6). Es besitzt jedoch zwischen
den Bereichen mit hoher Aufenthaltswahrscheinlichkeit
des Elektrons eine Kugelflache, in der die Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit null ist. Die Anzahl dieser Bereiche
nimmt fur hohere s-Orbitale zu. Deshalb nimmt auch
der Radius der kugelférmigen Orbitale zu. Die Bereiche,
in denen sich das Elektron nicht aufhalt, entsprechen
den Schwingungsknoten der stehenden Wellen im Wel-
lenmodell (B4).
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Atomorbitale und Wellenfunktion 3.2

p-, d- und f-Orbitale eines Elektrons hangt nun nicht mehr nur von der GroRe
Die Berechnung der p-Orbitale ergibt hantelférmige  des Orbitals ab, sondern auch von dessen raumlicher
Aufenthaltsbereiche der Elektronen (B6). Es ist eine  Orientierung. Man unterscheidet py-, py- und p,-Orbi-
Knotenflache vorhanden, in der die Aufenthaltswahr-  tale. Diese sind energetisch gleichwertig. Das trifft auch
scheinlichkeit von Elektronen null ist. Diese verlauft  aufdie fiinf d- sowie die sieben f-Orbitale zu. Deren Ge-
durch den Atomkern. Die Aufenthaltswahrscheinlichkeit  stalt ist jedoch komplexer (B6).

z z z z
Y Y Y Y
X X X X
S Py P, P,
z z z z z
= y Ay Ly y
X X X X X
dxz—yZ dxz dzZ dyz dxy
z z z z z z
Y Y Y Y Y Y
X X ) X X X X DX
fxzz fz3 fyzz f

fz(xz—yz) 1"xyz ¥(y2-3x)

f

x(x2-3y?)

B6 Schematische Darstellungen der s-, p-, d- und f-Atomorbitale

Mit der scHRODINGER-Gleichung werden die Wellenfunktionen fir Elektronen in Atomen berechnet. Die
Losungen dieser Wellenfunktionen geben Auskunft Gber die Aufenthaltswahrscheinlichkeiten des
Elektrons. Dabei ergeben sich als Betragsquadrat unterschiedlich geformte Aufenthaltsbereiche, die so
genannten Atomorbitale.

AUFGABEN

A1 Erklaren Sie, wie die Fotos in B7 die Unscharfere-
lation verdeutlichen. Geben Sie dabei an, welche
physikalische GroRe auf den Fotos jeweils gut und
welche schlecht zu erkennen, bzw. aus lhnen T
abzulesen ist. PR R

A2 a) Zeichnen Sie eine Gitarrensaite mit 6 cm Lénge.
Zeichnen Sie darauf mit verschiedenen Farben
die ersten funf aufeinander folgenden stehen-
den Wellen ein. Starten Sie dabei bei der
groBtmoglichen Wellenldange. Formulieren Sie
einen mathematischen Zusammenhang

zwischen Wellenlange A, Saitenldnge L und B7 Veranschaulichung der Unschérferelation anhand zweier
einer Laufvariablen n , welche den Wert aller Fotos aus dem Motorrennsport
positiver ganzer Zahlen annehmen kann.

b) Stellen Sie eine Proportionalitat zwischen den A3 Recherchieren Sie, welcher Zusammenhang zwi-
in a) gezeichneten Wellen und deren Energie schen der Energie E und der Anzahl der Schwin-
auf, wenn fur diese Wellen die Formulierung fiir gungsknoten n fur das Elektron im Kasten gilt und
elektromagnetische Wellen gelten wiirden. stellen Sie die Ursache dieses Unterschieds dar.
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3.3.1 Versuche und Material

Linearkombination von Atomorbitalen

M1  Fir das Wasserstoff-Molekul-Kation ist, wie
fur das Wasserstoff-Atom, eine mathematisch
exakte Beschreibung der Molekilorbitale moglich.
Mithilfe der LCAO-Methode (Linear Combination
of Atomic Orbitals, Linearkombination von
Atomorbitalen) lassen sich Aussagen tiber den
Aufenthaltsraum des Elektrons machen, ohne
»schwierige“ Wellenfunktionen bestimmen zu
mussen.

Betrachtet werden zwei Wasserstoff-Atomkerne A
und B mit ihren jeweiligen Atomorbitalen, be-
schrieben durch die Wellenfunktionen ¥4 und ¥g
(B1). Das Betragsquadrat von Wellenfunktionen
beschreibt jeweils ein Molekulorbital.

AUSWERTUNG

a) Zeichnen Sie ein Koordinatensystem in lhre
Unterlagen. Tragen Sie die Graphen der Summe
Ys=Wa+Wp und der Differenz Yp=Wa-Ys
qualitativ ein.

b) Ermitteln Sie das Betragsquadrat der Funktio-
nen ¥s und Wp und tragen Sie deren Funktions-
graphen qualitativ in ein neues Koordinatensys-
tem ein.

CHEMISCHE BINDUNG
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B1 oben: Graphen der Wellenfunktionen W4 und W fir
einen groBen Abstand der Atomkerne; unten: Graphen fiir
einen kleinen Abstand der Atomkerne

c) Interpretieren Sie die in Aufgabe b) erhaltenen
Kurven hinsichtlich ihrer Aussage tiber den
Aufenthaltsraum eines Elektrons.



Leseprobe

Versuche und Material

Energieniveauschemata anhand der LCAO

M2 Beider LCAO-Methode (Linearkombination
von Atomorbitalen) werden energetisch ahnliche
Atomorbitale der an einem Molekil beteiligten
Atome miteinander zu Molekulorbitalen kombi-
niert. Dabei entstehen immer genau so viele
Molekulorbitale wie in den einzelnen Atomen
Atomorbitale existieren.

Die Kombination von Atomorbitalen zu Moleku-
lorbitalen kann in einem Molekulorbitalschema
mithilfe der Kdstchenschreibweise (= Kap. 2.2.4)
dargestellt werden (B2). Dabei ist die Anzahl
bindender (energetisch abgesenkter) und antibin-
dender (energetisch angehobener) Molekulorbitale
identisch. Die Besetzungsregeln fiir die Molekilor-
bitale entsprechen denen der Atomorbitale

(= Kap.2.2.2).

AUSWERTUNG

a) Erklaren Sie mithilfe von B2 das Zustandekom-
men der Bindung im Wasserstoff-Molekiil.

b) Bestimmen Sie die Anzahl bindender und anti-
bindender Molekulorbitale fir ein Sauerstoff-
und ein Ammoniak-Molekdl.

c) Stellen Sie das Kastchenschema eines Sauer-
stoff-Atoms unter Einbezug der Besetzungsre-
geln fir Atomorbitale auf (= Kap. 2.2.4).

MO-Schemata interpretieren

M3 In B3ist ein vollstandig ausgefulltes Molekl-
lorbital-(MO-)Schema eines unbekannten
Molekuls oder Molekiil-lons gezeigt. Das
Molekil(-lon) ist aus zwei Atomen der zweiten
Periode mit unterschiedlichen Atomorbitalen
aufgebaut.

AUSWERTUNG

a) Interpretieren Sie das MO-Schema B3 hin-
sichtlich der Aussage Uber die vorliegende(n)
Bindung(en) zwischen den beiden Atomen.

b) Geben Sie mindestens drei Vorschlage an, zu
welchem Teilchen das MO-Schema B3 gehort.
Begriinden Sie lhre Auswahl.

c) Zeichnen Sie eine zweidimensionale Reprasen-
tation der besetzten Molekulorbitale.

Energie

H-Atom H-Atom

H,-Molekdl

G*

c
(bindend)

Atomorbital

Atomorbital Molekiilorbitale

B2 Molekilorbitalschema eines Wasserstoff-Molekiils

d) Bestimmen Sie mithilfe lhrer Lésung aus c) die
Anzahl der Molekulorbitale fiir ein Sauerstoff-
Molekdl.

e) Zeichnen Sie mithilfe lhrer Ergebnisse .
aus ¢) und d) das Molekiilorbital-Sche- 4
ma fiir ein Sauerstoff-Molekiil (gestuf- 5
te Hilfen = QR 06042-007).

06042-007
Hinweis: Aufgrund der Geometrie der p-Orbitale ist
bei deren Kombination zu beachten, dass die
Mischung der p,-Orbitale fiir eine groRere energeti-
sche Aufspaltung sorgt, als die der p,~ bzw. p,-Orbi-
tale.

Energie
Atomorbital A Molekiilorbital AB  Atomorbital B

B3 MO-Schema eines unbekannten Molekiil(-lon)s
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Die Molekilorbital-Theorie

3.3.2 Molekiilorbitale als Linearkombination

von Atomorbitalen

Die Bildung eines Wasserstoff-Molekiils

Sind zwei Wasserstoff-Atome A und B weit voneinander
entfernt, wechselwirken sie nicht. Verringert sich der Ab-
stand zwischen den Atomen, durchdringen sich deren
1s-Orbitale. Das Elektron von Wasserstoff-Atom A
dringtin den Anziehungsbereich des Kerns von Wasser-
stoff-Atom B ein und umgekehrt. Neben diesen anzie-
henden Effekten kommt es auch zur AbstoRung zwi-
schen den beiden negativ geladenen Elektronen und
zwischen den beiden positiv geladenen Atomkernen.
Die Elektronen und Kerne beider Wasserstoff-Atome
wechselwirken also untereinander. Die Summe der An-
ziehungs- und AbstoBungsenergien ist in B1 gegen den
Abstand der Atomkerne aufgetragen.

Energie

“« —

Kernabstand

B1 Energiegehalt zweier Wasserstoff-Atome A und B in Ab-
héngigkeit vom Abstand der Atomkerne

Das energetische Minimum von 456 kJ/mol liegt bei ei-
nem Kernabstand von 0,74 A (Angstrém, 1A =100 m).
Dies entspricht dem Bindungsabstand und der Bin-
dungsenergie im Wasserstoff-Molekdl.

Linearkombination von Atomorbitalen

Elektronen werden unter anderem als Wellen aufgefasst
(= Kap. 3.2). Das gegenseitige Durchdringen der beiden
Atomorbitale kann daher mathematisch als Uberlage-
rung (Interferenz) der beiden Wellenfunktionen der
Elektronen betrachtet werden. Dies wird durch Linear-
kombination der beiden Wellenfunktionen ¥4 und ¥g
dargestellt.
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INFO

Als Linearkombination bezeichnet man Ausdriicke der
Form

(D=C1‘lll1+62'T2+"'=Z?Z1Ci"‘yi

wobei V; die jeweilige Wellenfunktion ist und ¢; Kons-
tanten. Die Faktoren ¢; werden dabei so gewahlt, dass
der Gesamtenergiegehalt des Systems aus den i Atomen
minimiert wird.

Fir die Molekilorbitale im Wasserstoff-Molekiil-Kation
ergeben sich somit folgende Gleichungen:
Dr=car-Watcp Vp=Ya+¥s

Dy =cprPa+tcpr WPp=Ya-¥Ys

Das Wasserstoff-Molekiil-Kation ist mathematisch ein-
fach zu beschreiben (= Info, M1). Die Funktion des ers-
ten Molekulorbitals (MOs) ergibt sich durch Addition
der beiden Funktionen der Atomorbitale (AO) der Ato-
me A und B (B2, hellblau, gestrichelt). Die Funktion des
zweiten MOs ergibt sich durch Subtraktion (B2, rosa,
gepunktet). Fur jedes Molekil werden genau so viele
Molekulorbitale gebildet, wie die beteiligten Atome ins-
gesamt Atomorbitale besitzen (= Orbitalerhalt).

Ort

- e

B2 Addition (hellblau, gestrichelt) bzw. Subtraktion (rosa,
gepunktet) der Wellenfunktionen der Elektronen der beiden
Atome Aund B

Betragsquadrate der Wellenfunktion

Die Betragsquadrate der Wellenfunktionen stellen Auf-
enthaltswahrscheinlichkeiten dar. Die Héhe der ent-
sprechenden Kurve entspricht der Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit fir Elektronen an einer bestimmten Stel-
leim Atom.

Die Betragsquadrate der Wellenfunktionen ¥ des Was-
serstoff-Molekul-Kations weisen jeweils ein lokales Mi-
nimum zwischen den beiden Atomkernen auf (B3). Fir
die subtraktive Mischung ergibt sich ein Minimum von
genau Null (B3, griin, gestrichelt). Das bedeutet, dass
die Aufenthaltswahrscheinlichkeit fir ein Elektron in der
Mitte des Molekiilorbitals gleich nullist. Das Molekdlor-
bital ist in zwei voneinander vollstandig getrennte Berei-
che aufgeteilt (B4, oberes MO). Es kann keinen positi-
ven Beitrag fur eine Bindung der beiden Atome leisten.



Aus der additiven Mischung der Atomorbitale ergibt sich
ein Minimum gréRer Null (B3, hellblau, gestrichelt). Die
1s-Orbitale der beiden Atome Uberlappen und zwischen
den beiden Atomkernen sind Elektronen anzutreffen
(B4, unteres MO). Es entsteht eine Bindung.

B3 Betragsquadrat von additiv (hellblau, gestrichelt) bzw.
subtraktiv (rosa, gepunktet) kombinierter Wellenfunktion

Energetische Betrachtung
von Molekiilorbitalen

Energetisch betrachtet liegt das additive Molekiilorbital
unterhalb der T1s-Atomorbitale (B4, unteres MO). Die
energetische Absenkung kommt durch die bindungsver-
starkende Anziehung zustande. Wird das MO besetzt,
wird Energie frei. Es handelt sich um ein bindendes
6-Molekiilorbital.

Das Molekulorbital aus der subtraktiven Kombination
der Atomorbitale liegt energetisch hoher als die 1s-
Atomorbitale (B4, oberes MO). Es wirkt bindungslo-
ckernd. Fur die Besetzung dieses antibindenden ¢*-
Molekiilorbitals muss Energie aufgewendet werden.
Die Summe der Energie der Atomorbitale entspricht der
Summe der Energie der Molekulorbitale. Dabei liegt das
6*-MO betragsmalig weiter oberhalb der 1s-Atomorbi-
tale der Wasserstoff-Atome als das 6-MO unterhalb
(B4). Der bindungslockernde Anteil ist im Falle einer
Vollbesetzung also groler als der bindende Anteil. Die
Summe aller Energien der besetzten MOs ist die Bin-
dungsenergie.

MO-Schema des Wasserstoff-Molekiils

B4 zeigt das MO-Schema fiir ein Wasserstoff-Molekdil
(M2). Bei der Besetzung der MOs mit Elektronen missen
das pAULI-Prinzip und die HUNDsche Regel beachtet wer-
den (= Kap. 2.2.2). Das Wasserstoff-Molekil hat ein
voll besetztes 6-Molekilorbital. Bei diesem MO handelt
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Die Molekiilorbital-Theorie

Energie

H-Atom

H,-Molekdl
(antibindend)

o*

H-Atom

(bindend)
Molekiilorbital

Atomorbital Atomorbital

B4 Molekiilorbitalschema eines Wasserstoff-Molekiils

es sich um das energetisch am hochsten gelegene, be-
setzte MO des Wasserstoff-Molekdils. Es wird deshalb
als HOMO (highest occupied molecular orbital) be-
zeichnet. Das energetisch am niedrigsten gelegene, un-
besetzte Molekiilorbital, das LUMO (lowest unoccupi-
ed molecular orbital), ist im Fall des Wasserstoff-Mole-
kuls das o*-Molekdulorbital. Der energetische Abstand
zwischen HOMO und LUMO ist entscheidend dafr,
wie viel Energie mindestens aufgebracht werden muss,
um ein Elektron im Molekdil anzuregen (= Kap. 2.1.2).

Bei der Molekilorbital-Theorie werden die
Wechselwirkungen zwischen allen Elektronen
und Kernen der am Molekil beteiligten Atome
beachtet. Molekilorbitale (MO) werden durch
Linearkombination von Atomorbitalen (AO)
gebildet. Dadurch werden die wahrscheinlichs-
ten Aufenthaltsorte von Elektronen zwischen
zwei Atomen bestimmt. Ist die Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit gleich null, kommt keine
Bindung zustande. Es entsteht ein antibinden-
des 6*-MO. Sind zwischen den beiden Atom-
kernen Elektronen anzutreffen, bildet sich ein
bindendes 6-MO. Es liegt energetisch niedriger
als das antibindende MO. Es gilt der Orbitaler-
halt.

Das energetisch am hoéchsten gelegene,
besetzte MO eines Molekiils wird als HOMO
bezeichnet, das energetisch am niedrigsten
gelegene, unbesetzte MO als LUMO.

AUFGABEN
A1 Erlautern Sie mithilfe der MO-Theorie, dass kein
Helium-Molekl existieren kann.

A2 Begriinden Sie mit Bezug auf B5 das Zusammen-
halten der Wasserstoff-Atome in einem Wasser-
stoff-Molekdl.

B5 Elektronendich-
teoberflache eines
Wasserstoff-Molekiils

CHEMISCHE BINDUNG

3.3

81



3.3

82

Die Molekilorbital-Theorie

3.3.3 Bindungsverhaltnisse in zweiatomigen Element-

Molekiilen

MOs aus Elektronen der zweiten
Energiestufe

Bei Molekdilen
aus Elementen
der zweiten Pe-
riode (O, N, F)
mussen die 2s-
und die 2p-Or-
bitale zusatzlich
berticksichtigt
werden. Die 2s-
Orbitale verhal-
ten sich ver-
gleichbar zu 1s-
Orbitalen.

Es entstehen ein 6- und ein 6*-MO (B4). Die Geomet-
rie der 2p-Orbitale macht eine eigene Betrachtung not-
wendig (B6).

Nahern sich zwei Atome A und B entlang der x-Achse
an, Uberlagern deren p,-Orbitale. Durch diese end-on-
Uberlagerung entstehen zwei zur Bindungsachse rota-
tionssymmetrische 6-Orbitale. Die parallel zueinander
stehenden p-Orbitale bilden durch side-on-Uberlage-
rung bindende z-Orbitale (n,-MO und n,-MO) und
antibindende z*-Orbitale (n,-MO und n;-MO).

Im MO-Schema sind die bindenden 62p- und n2p-MOs
energetisch abgesenkt und die antibindenden 6*2p- und
72p-MOs energetisch angehoben (B7). Die Aufspal-
tung der 62p- und 6*2p-MOs ist groBer als die der z2p-
und 7*2p-MOs.

p-Orbitale von  p-Orbitale von
Atom A Atom B

side-on-Uberlagerung

p,-Orbital

p,-Orbital
p,-Orbital

B6 Darstellung der Uberlagerung der
2p-Orbitale

Die Bindungssituation im Sauerstoff-Molekiil

Die Atomorbitale von Sauerstoff-Atomen enthalten je-
weils acht Elektronen, die im MO-Schema nach den Be-
setzungsregeln (= Kap. 2.2.2) auf die 1s-, 2s-und 2p-
Orbitale verteilt werden (B7). Die Linearkombination
der AOs und die Besetzung der entstandenen MOs er-
geben fur das Sauerstoff-Molekl vollstandig befullte
1s- und 2s-Orbitale. Diese tragen demnach nicht zur
Bindung bei. Die sechs Elektronen in den bindenden
n2p- und 62p- und zwei ungepaarten Elektronen in den
antibindenden n2p*-MOs (= HOMO) ergeben eine Bin-

Energie

1s 1s
Atomorbitale Molekiilorbitale Atomorbitale c2s
O-Atom O,-Molekiil O-Atom

B7 MO-Schema des Sauerstoff-Molekdls (links) mit raumli-
cher Darstellung der entsprechenden MO (rechts)

dungsordnung von BO = (l) (6-2) = 2. Den Doppelbin-
dungscharakter bringt auch die Valenzstrichschreibwei-
se des Molekils zum Ausdruck (B8, links). Jedoch geht
die Information Uber ungepaarte Elektronen verloren.
Um die reale Bindungs-
situation genauer zu
beschreiben, ist eine
andere Schreibweise
notig (B8, rechts).

Das MO-Schema von
Molekil-lonen erhalt
man analog zu den
Atomorbitalen von lonen. Ausgehend vom ungeladenen
Molekul wird ein Elektron erganzt oder entfernt.

A a ZA AN

B8 Valenzstrichschreibweisen
des Sauerstoff-Molekiils

Durch end-on-Uberlagerung von 2p-Orbitalen
entstehen rotationssymmetrische o-Orbitale,
durch side-on-Uberlagerung entstehen
#-Orbitale.

AUFGABEN

A1 Bestimmen Sie die Bindungsverhaltnisse in
Molekilen der zweiatomigen Elemente der 2.
Periode unter Verwendung von MO-Schemata.

CHEMISCHE BINDUNG

A2 Untersuchen Sie mithilfe der MO-Theorie
folgende Molekil(-lonen) auf die Moglichkeit
ihrer Existenz: F£, 07, 0.
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ERKENNTNISGEWINNUNGSKOMPETENZ

3.3.4 (Anti-)Bindende Molekilorbitale
dreidimensional darstellen

Zum Verstandnis der bindenden und antibindendes Mo-
lekilorbitale (MO) ist es hilfreich, deren dreidimensio-
nale Darstellung zu analysieren. Die Vorhersage der
raumlichen Ausdehnung eines Orbitals ist ohne tiefge-
hende mathematische Fahigkeiten schwierig. Hier kén-
nen spezielle Computerprogramme weiterhelfen.
Erstellen Sie die chemische Struktur eines Molekiils mithilfe
eines Computerprogramms und ermitteln Sie damit die MO
im Molekdil.

VORGEHEN

1. Offnen Sie ein geeignetes Computerpro-
gramm, das MO berechnen kann. Die
wichtigsten Grundfunktionen der ver-
schiedenen Programme sind im Wesentli-
chen identisch. (= Programmvorschlage
QR 06042-008).

2. Modellieren Sie das Molekiil, zu dem die MO
berechnet werden sollen. Wahlen Sie hierflr in der
Symbolleiste das Atomartensymbol fur ein
zentrales Atom des Molekiils aus. Zeichnen Sie das
Atomartensymbol, indem Sie mit der Maus in das
Zeichenfeld klicken.

3. Wabhlen Sie Einfach- bzw. Mehrfachbindungen in
der Symbolleiste aus. Zeichnen Sie jeweils die
entsprechenden Bindungen, indem Sie sie mit
gedriickter linker Maustaste vom Atomartensym-
bol aus in eine beliebige Raumrichtung ziehen.

4. Erginzen Sie weitere Atomartensymbole fiir die an
den Bindungen beteiligten Atome. Wéhlen Sie
dazu die Symbole aus der Symbolleiste aus und
platzieren Sie sie mit einem Mausklick an der
korrekten Stelle.

Hinweis: Einige Programme zeichnen automatisch
C fur ein Kohlenstoff-Atom oder H fir ein
Wasserstoff-Atom an die Bindungen. Diese
Atomarten kénnen einfach durch das richtige
Atomartensymbol ersetzt werden.

5. Ergénzen Sie, falls nétig, Ladungen im Molekdil,
indem Sie das Atomartensymbol des geladenen
Atoms anwéhlen und Gber das Men( die entspre-
chende Ladung hinzuflgen.

6. Flhren Sie eine Bereinigung der gezeichneten
Struktur durch, indem Sie die entsprechende
Schaltflache (,clean structure) auswéhlen.
Bindungslangen und Bindungswinkel werden
vereinheitlicht.

7. Wahlen Sie das Symbol zur Darstellung der Moleku-
lorbitale aus. Meist 6ffnet sich nun eine Liste, in der
die MOs von energiearm zu energiereich angeord-

net sind. Wahlen Sie diese der Reihe nach aus.
Die unterschiedlichen Farben trennen die Berei-
che, in denen die zugrundeliegende Wellenfunkti-
on verschiedene Vorzeichen hat.

8. Tipp: Lassen Sie sich das gezeichnete Molekiil als
3-D-Animation anzeigen, um das Molekil zu
drehen und von verschiedenen Seiten zu betrach-

ten.
mégliche Bezeich- | Beschreibung
Schalt- nung
flichen
Zeichen- Mit diesemTool erzeugen Sie
tool neue Elektronenpaarbindun-
gen, ausgehend von einem
bestehenden Atom.
»Clean Dieses Tool korrigiert automa-
struc- tisch die raumliche Anordnung
ture® der Atome und erganzt ggf.
fehlende Wasserstoff-Atome.
Freie Elektronenpaare werden
Uiblicherweise nicht erganzt.
Menil — Molekiil- Hier befindet sich u. a. ein Na-
Molecule Informa- ~ mensgenerator, der systemati-
Info tionen sche Namen ausgibt.
Orbital- Je nach Programm wird hier

entweder ein MO-Schema
angezeigt, dessen einzelne
Energiestufen zur raumlichen
Darstellung der MO fiihren
oder es wird eine energetisch
sortierte Liste der MO ausge-
geben - eine Zuordnung zu
bindenden und antibindenden
MO ist nur iber einen Ver-
gleich mit dem MO-Schema
moglich.

O O liste
anzeigen

B1 Erlauterung typischer Werkzeuge eines Programms zur
Darstellung von MOs

AUFGABE

A1 Vergleichen Sie die raumliche Ausdehnung der
bindenden und antibindendes Moleklorbitale in
folgenden Molekiilen: Wasserstoff, Sauerstoff,
Chlor.

A2 Erstellen Sie ein Methan-Molekil und lassen Sie
sich die Molekulorbitale anzeigen. Vergleichen Sie
diese MOs mit ihrem bisherigen Wissen Gber das
Methan-Molekul.
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3.4 Hybridisierung

Mischung

sp>-Hybridorbitale

Wird die MO-Theorie auf Molekiile mit mehr als zwei Atomen angewendet, wird die
Berechnung der Molekiilorbitale sehr kompliziert. Durch Hybridisierung kann die
MO-Theorie ohne komplexe Berechnungen angewendet werden.

3.4.1 Versuche und Material

M Hybridisierung von Atomorbitalen

M1 Die Elektronen-
konfiguration des
Kohlenstoff-Atoms im
Grundzustand lautet
EK (C): 1s22s%2p2.
Nach den Besetzungs-
regeln (= Kap.2.2.2)
hat das Kohlenstoff-
Atom zwei ungepaarte
Elektronen. Somit B1 Kugel-Stab-Modell
waren ihm nur zwei des Methan-Molekiils
Bindungen moglich.

Dadurch wiirde jedoch die Oktett-Regel verletzt
werden. Stattdessen geht das Kohlenstoff-Atom
vier Bindungen ein, z. B. im Methan-Molekul (B1).

/H -.

Die vier Wasserstoff-Atome im Methan-Molekdl
sind tetraedrisch um das Kohlenstoff-Atom im
Zentrum angeordnet. Zur Vermeidung eines hohen
Rechenaufwands werden die Wellenfunktionen von

einem 2s-Orbital und drei 2p-Orbitalen kombiniert.

Diese mathematische Umrechnung wird als
Hybridisierung bezeichnet. Es entstehen vier
sp>-Hybridorbitale gleicher Energie (B2) und somit
vier ungepaarte Elektronen, die vier Bindungen

84 CHEMISCHE BINDUNG

B2 Ré&umliche Darstellung der Kombination eines s-
Orbitals mit drei p-Orbitalen zu vier sp>-Hybridorbitalen.

eingehen kénnen. Das Methan-Molekul hat die
Form eines Tetraeders, da so die sp3>-Hybridorbitale
den groBtmoglichen Abstand zueinander haben.

AUSWERTUNG

a) Geben Sie die Elektronenkonfiguration des
Kohlenstoff-Atoms im Grundzustand in Kast-
chenschreibweise an.

b) Geben Sie unter der Annahme einer Hybridisie-
rung die Elektronenkonfiguration des Kohlen-
stoff-Atoms in Kéastchenschreibweise an.

c) Zeichnen Sie mithilfe von B1und B2 die Hybri-
dorbitale eines Kohlenstoff-Atoms in raumlich
korrekter Anordnung.
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3.4

Versuche und Material

Die Bindungssituation im Carboxylat-Anion

M2  Eine C-O-Einfachbindungist 143 pm lang,
eine C=0-Doppelbindung 120 pm. Jede C-O-Bin-
dung im Carbonat-Anion ist jedoch 130 pm lang
und liegt somit zwischen der Lange einer Einfach-
und einer Doppelbindung. Dies lasst sich mit einer
vereinfachten Annahme erklaren: Die s- und
p-Atomorbitale der Kohlenstoff- und Sauerstoff-
Atome werden mathematisch zu Hybridorbitalen
gleicher Energie modelliert.

AUSWERTUNG
a) Begrunden Sie mithilfe der Elektrondendichte-
verteilung des Carbonat-Anions (B3, rechts),

dass die Strukturformel in B3 (links) nicht geeig-

net ist, um die Struktur des Molekiils vollstandig
zu beschreiben.

b) Recherchieren Sie die raumlichen Darstellun-
gen von sp-, sp2- und sp3-Hybridorbitalen und
zeichnen Sie sie in |hre Unterlagen.

c) Geben Sie mithilfe von Aufgabe b) eine begriin-

Grenzformeln zeichnen

Die Bindungsverhaltnisse in manchen Molekdilen
lassen sich nicht durch eine einzelne Valenz-
strichformel darstellen. Stattdessen haben diese
Molekule mehrerer Grenzformeln. Eine realistische
Beschreibung ergibt sich durch Gewichtung und
Uberlagerung aller Grenzformeln.

VORGEHEN
1. Zeichnen Sie die Valenzstrichformel des Mole-
kuls oder Molekdl-lons.
2. Ermitteln Sie weitere mogliche Valenzstrich-
formeln, indem Sie nicht-bindende Elekt-
ronenpaare bzw. bindende Elektronenpaare
einer Doppelbindung ,,umklappen® lassen. Die
Bewegung der Elektronenpaare wird durch Pfeile
gekennzeichnet. Beachten Sie folgende Regeln:
= Die rdumliche Ausrichtung der Atome bleibt
unverandert.

= Das ,Klappen“ geschieht immer nur in eine
Richtung.

= Die Edelgaskonfiguration muss immer erhal-
ten bleiben und die Gesamtladung des Mole-
kils bzw. Molekil-lons darf sich nicht d&ndern.

B3 Magliche Strukturformel (links) und Elektronendichte-
verteilung (rechts) des Carbonat-Anions

dete Vermutung lber die Hybridisierung im
Carbonat-Anion an, wenn jeder Bindungswinkel
120° betragt.

d) Zeichnen Sie die Atome des Carbonat-Anions
in ihrer jeweiligen Hybridisierung. Beschreiben
Sie Gemeinsamkeiten und Unterschiede zur
Darstellung der Elektronendichteverteilung in
B3 (rechts).

Hinweis: Bei der sp?-Hybridisierung bleibt ein
p-Orbital bestehen.

3. Wiederholen Sie Schritt 2 so oft es geht.
4. Verbinden Sie die sinnvollen Grenzformeln mit
einem Mesomeriepfeil (B4).

B4 mesomere Grenzformeln des Nitrat-Anions

AUFGABEN
a) Geben Sie die mesomeren
Grenzformeln fir das Schwe- 101
feltrioxid-Molekil und das ® I ®
. . N
N'1t|r|t~An|on an. 0,/ \©
b) Die Darstellung in B5 ent- O O

spricht keiner gultigen me-
someren Grenzformel des
Nitrat-Anions. Begriinden Sie
diesen Sachverhalt.

B5 fehlerhafte
Grenzformel des
Nitrat-Anions
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Hybridisierung

3.4.2 Hybridisierung von Orbitalen

Experimentelle Befunde vs. MO-Theorie

Experimentelle Befunde aus
spektroskopischen  Untersu-
chungen ergeben fir das Me-
than-Molekil vier gleichwertige
Bindungen mit Bindungslangen
von 109 pm und Bindungswin-
keln von 109,5° (B1). Das Koh-
lenstoff-Atom hatim Grundzu-
stand jedoch die Elektronen-
konfiguration EK (C):1s22s22p%? B1 Bindungswinkel
und somit nur zwei ungepaarte und -langenim Methan-
Elektronen (= Kap. 2.2.2; B2, Molekil

links). Es kann also theoretisch nur zwei Bindungen ein-
gehen. Die Bindungswinkel missten laut MO-Theorie
zudem 90° betragen, da die Achsen der p-Orbitale senk-
recht zueinander stehen. Das stimmt nicht mit den ex-
perimentellen Befunden Gberein. Wie lassen sich diese
erklaren?

109,5°

Hybridisierung

Um die vier gleichwertigen Bindungen im Methan-Mole-
kil zu beschreiben, miissen sich die vier Valenzelektronen
des Kohlenstoff-Atoms in vier gleichwertigen Orbitalen
befinden. Diese werden ndherungsweise aus dem einen
2s- und den drei 2p-Orbitalen des Kohlenstoff-Atoms
berechnet (M1; B2, links). Die mathematische Operation
zur Umformung der vier Wellenfunktionen wird dement-
sprechend als sp3-Hybridisierung bezeichnet. Die Be-
tragsquadrate der vier dquivalenten Wellenfunktionen
beschreiben vier energiegleiche sp*-Hybridorbitale (B2,
rechts). Die Hybridorbitale konnen geméaR der HUNDschen
Regel mit jeweils einem der vier Valenzelektronen besetzt
werden. Auf diese Weise stehen vier ungepaarte Valenz-
elektronen fiir Bindungen zur Verfiigung.

] ]
2p, 2p, 2p,
2s
1s

B2 AOs des Kohlenstoff-Atoms (links) und dessen model-
lierte AOs als Hybridorbitale (rechts)

Energie

- 2sp3

1s

Die vier sp>-Hybridorbitale kénnen mit den 1s-Orbitalen
von vier Wasserstoff-Atomen kombiniert werden. Dar-
aus ergeben sich vier bindende 6-MOs, die jeweils dop-
pelt besetzt sind, sowie vier antibindende ¢*-MOs, die
unbesetzt sind (B3).

CHEMISCHE BINDUNG

Energie

4-25p*(1-C)

B3 MO-Schema des Methan-Molekiils nach dem Hybridisie-
rungsmodell

Die Hybridisierung ist eine rein mathematische Opera-
tion, mit der die Bindungsverhaltnisse in einem Molekdl
berechnet werden kénnen. Sie ist nur dann einsetzbar,
wenn die zu vermischenden Orbitale gut Gberlappen
und wenn ihre Energien dhnlich groB sind. Diese Bedin-
gungen werden von s- und p-Orbitalen der niedrigen
Hauptquantenzahlen erfillt.

Raumliche Darstellung von Hybridorbitalen

Das kugelférmige 2s-Orbital und die drei hantelférmigen
2p-Orbitale werden miteinander zu vier identischen
sp3-Hybridorbitalen vermischt (M1 B2). Die vier Hybri-
dorbitale sind nach groBtmaoglichem Abstand angeord-
net. Die Achsen der Hybridorbitale zeigen in die Ecken
eines Tetraeders (B4). Die raumliche Darstellung durch
die Hybridorbitale passt somit gut zu den realen Bin-
dungswinkeln.

0=/

sp*-Hybridorbitale
tetraedrisch

s PPy P;
B4 sp3-Hybridisierung der AOs des Kohlenstoff-Molekiils

EPA-Modell vs. Hybridisierungsmodell

Das Elektronenpaarabstofungs- (EPA-) Modell ist ein
einfaches Hilfsmittel zur Bestimmung der rdumlichen
Struktur von Molekilen (= Kap.113). Es basiert auf der
Annahme, dass Elektronenpaare den groBtméglichen
Abstand zueinander einnehmen, da sie sich aufgrund
ihrer negativen Ladungen gegenseitig abstol3en. Laut des
Modells bilden die vier Wasserstoff-Atome des Methan-



Molekuls die Ecken eines Tetraeders. Die Bindungswin-
kel betragen jeweils 109,5°. Diese Vorhersage stimmt mit
der vom Hybridisierungsmodell Gberein (= FM Kap.
3.4.4). Gilt das auch bei Mehrfachbindungen?

Molekiilgeometrie bei Doppelbindungen

Im Ethen-Molekil (H,C=CH,) liegt eine Doppelbindung
vor und die beiden Kohlenstoff-Atome haben jeweils drei
Bindungspartner. Laut EPA-Modell werden Mehrfachbin-
dungen formal wie Einfachbindungen behandelt. Die drei
Bindungen bilden die Form eines gleichseitigen Dreiecks
mit einem Bindungswinkel von 120,0°.

Im Hybridisierungsmodell wird die Molekllgeometrie von
Atomen mit drei Bindungspartnern durch eine sp?-Hyb-
ridisierung beschrieben (M2). Das vermischen eines 2s-
Orbitals mit zwei 2p- Orbitalen ergibt drei gleichwertige
sp?-Hybridorbitale (B5, oben). Das dritte p-Orbital
bleibt unveréandert bestehen. Damit die Orbitale maxima-
len Abstand voneinander haben, steht das p-Orbital
senkrecht auf den drei Hybridorbitalen, die jeweils einen
Winkel von 120,0 ° zueinander aufweisen. Sie sind in die
Ecken eines gleichseitigen Dreiecks ausgerichtet.

p
sp’
M —>  sp? sp?
s- und p-Orbitale

n-Bindung

G—B/incil,rmg

B5 oben: sp?-Hybridisierung der AOs des Kohlenstoff-Atoms;
unten: hybridisierte MOs im Ethen-Molekiil

Im Ethen-Molekdil Gberlappen die sp?>~-Hybridorbitale
zweier Kohlenstoff-Atome (B5, unten). Sie bilden eine
6-Bindung durch end-on-Uberlagerung. Durch die side-
on-Uberlagerung der p-Orbitale bildet sich zudem eine
n-Bindung aus. Die Vorhersagen der Molekllgeometrie
stimmt mit der des EPA-Modells Giberein.

Leseprobe

Hybridisierung

Molekiilgeometrie bei Dreifachbindungen

Im Ethin-Molekil (HC=CH) liegt eine Dreifachbindung
vor. Laut EPA-Modell ist das Molekil linear mit einem
Bindungswinkel von 180,0°. Im Hybridisierungsmodell
wird fiir beide Kohlenstoff-Atome das eine 2s-Orbital mit
einem 2p-Orbital vermischt. Dadurch ergeben sich je-
weils zwei gleichwertige sp-Hybridorbitale, die linear an-
geordnet sind. Je zwei p-Orbitale bleiben unverandert
(B6, oben). Im Ethin-Molekil sind die Kohlenstoff-Ato-
me (iber eine 5-Bindung durch end-on-Uberlagerung,
sowie zwei m-Bindungen durch side-on-Uberlagerung
miteinander verbunden (B6, unten). Die von beiden Mo-
dellen vorhergesagte Molekllgeometrie stimmt Giberein.

)

s- und p-Orbitale

c—Brirndung
B6 oben: sp-Hybridisierung der AOs des Kohlenstoff-Atoms;
unten: hybridisierte MOs im Ethin-Molekiil

Die Hybridisierung ist eine mathematische
Operation, bei der Atomorbitale miteinander
vermischt werden, um die Struktur von
Molekdilen korrekt zu beschreiben.

AOs Hybridorbitale Geometrie

s p

13 sp? tetraedrisch
12  sp? trigonal planar
11 sp linear

Ihre Vorhersagen der Molekullgeometrie
stimmen mit denen des EPA-Modells tUberein.

AUFGABEN

A1 a) Erldutern Sie mithilfe des Hybridisierungsmo-
dells die Geometrie des Methanal-Molekdls.
Geben Sie hierfiir zuerst die Elektronenkonfigu-
ration des Kohlenstoff-Atoms im Grundzu-
stand und im hybridisierten Zustand an.

b) Geben Sie die Molekiilgeometrie von Methanal
nach dem EPA-Model an. Vergleichen Sie diese
mit lhrem Ergebnis aus Aufgabe a).
A2 Erklaren Sie die Molekllgeometrie des Kohlen-
stoffdioxid-Molekiils mithilfe des Hybridisierungs-
modells.

CHEMISCHE BINDUNG

3.4

87



3.4

88

Hybridisierung

3.4.3 Molekiile mit mehr als einer Doppelbindung

Diene

Diene sind Molekile, die zwei C=C-Doppelbindungen
enthalten. Diese kdnnen an unterschiedlichen Stellen in
den Molekulen auftreten (B7). Die Position der Doppel-
bindungen hat Einfluss auf die Bindungsverhaltnisse.

Isolierte n-Bindungen

Im Penta-1,4-dien-Molekdl liegen zwei Einfachbindungen
zwischen den Doppelbindungen (B7, oben). Die Doppel-
bindungen sind voneinander isoliert. Das Kohlenstoff-
Atom zwischen den Einfachbindungen hat vier Bindungs-
partner. Die Geometrie wird durch eine sp3-Hybridisie-
rung beschrieben. Die Kohlenstoff-Atome an den
Doppelbindungen haben jeweils drei Bindungspartner
und werden durch eine sp?-Hybridisierung beschrieben.
Sie verhalten sich so, als gébe es nur eine Doppelbindung
im Molekiil.

Kumulierte n-Bindungen

Sind zwei Doppelbindungen nicht durch andere Bin-
dungen unterbrochen, wie im Propadien-Molekiil, sind
sie kumuliert (B7, Mitte). Die Geometrie des Kohlen-
stoff-Atoms zwischen den Doppelbindungen wird
durch eine sp-Hybridisierung beschrieben, die der Ato-
me am Rand durch eine sp?>-Hybridisierung. Die Koh-
lenstoff-Atome sind entlang der kumulierten Doppel-
bindungen linear angeordnet.

Konjugierte n-Bindungen

Liegt genau eine Einfachbindung zwischen den Doppel-
bindungen, sind diese konjugiert. Das ist beispielsweise
im Buta-1,3-dien-Molekdil der Fall (B7, unten). Laut EPA-
Modell sollte die Einfachbindung zwischen den beiden
Doppelbindungen verkiirzt sein. Experimente zeigten je-
doch, dass alle Bindungen dhnlich lang sind. Mithilfe des
Hybridisierungsmodells kann die Realitat in diesem Fall
besser beschrieben werden.

Laut Hybridisierungsmodell werden alle Kohlenstoff-
Atome im Molekil durch eine sp2-Hybridisierung be-
schrieben und liegen in einer Ebene (B7, unten). Sie be-
sitzen jeweils ein zu dieser Ebene senkrechtes p-Orbital,

H.C=C=CH,

H2C=\=CH2

B7 Hybridorbitale in den Molekiilen Penta-1,4-dien (oben),
Propadien (Mitte) und Buta-1,3-dien (unten)

das mit dem benachbarten p-Orbital Uberlappt. Auf die-
se Weise wird ein n-Bindungssystem erhalten, das sich
Uber alle Kohlenstoff-Atome im Molekul erstreckt. Die
Uberlappung der p-Orbitale wird als Mesomerie be-
zeichnet. Durch die Uberlappung wird die Einfachbin-
dung zwischen zwei Doppelbindungen kiirzer und hat
einen leichten Doppelbindungscharakter. Umgekehrt
haben die Doppelbindungen bis zu einem gewissen Grad
Eigenschaften von Einfachbindungen.

Eine Valenzstrichformel allein kann die Bindungsverhalt-
nisse in Molekllen mit konjugierten n-Bindungen nicht
wiedergeben. Sie mlssen durch mehrere Valenzstrich-
formeln, so genannte mesomere Grenzstrukturen an-
gegeben werden (FM S. 85).

Bei Molekiilen mit mehr als einer Doppelbin-
dung unterscheidet man zwischen isolierten,
kumulierten und konjugierten n-Bindungen. Fur
die Vorhersage der Bindungslangen bei
konjugierten Systemen ist das Hybridisierungs-
modell besser geeignet als das EPA-Modell, da
Mesomerie dargestellt werden kann.

AUFGABEN

A1 Geben Sie die Hybridisierung der Kohlenstoff-
Atome im 2-Methyl-buta-1,3-dien- (Isopren-)
Molekil an und erldautern Sie anhand des Hybridi-
sierungsmodells die Bindungsverhéltnisse im
Molekal.

CHEMISCHE BINDUNG

A2 Zeichnen Sie mégliche mesomere Grenzformeln
des Buta-1,3-dien-Molekdils.

A3 Geben Sie eine begriindete Vermutung an,
weshalb die Hybridisierungstheorie auch als
,Papierchemie® bezeichnet wird.
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3.4.4 Molekiilgeometrien und Elektronenverteilungen

vorhersagen

Um das chemische Verhalten eines Molekdils abzuschét-
zen, missen die raumlichen Verhéltnisse und die Elekt-
ronenverteilung im Molekul bekannt sein. Diese Merk-
male lassen sich mithilfe geeigneter Computerprogram-
me berechnen und bildlich darstellen (= Kap. 3.3.4). Oft
genligt jedoch eine grobe Abschatzung mit dem Hybri-
disierungsmodell.

Schdtzen Sie die Struktur des Buta-1,3-dien-Molektils mit-
hilfe des Hybridisierungsmodells ab. Vergleichen Sie Ihre Er-
gebnisse zu den Bindungsldngen und -winkeln mit denen
eines geeigneten Computerprogramms.

INFO

Das Modell der Hybridisierung ist eine ma-
thematische Beschreibung zur Erklarung experimenteller
Befunde. Mit diesem Modell kdnnen streng genommen
keine Vorhersagen zur Molekiilgeometrie gemacht wer-
den. Dennoch wird die Hybridisierung in der Wissenschaft
haufig hierfiir genutzt, da sie gute Ergebnisse liefert.

VORGEHEN

1.

Ermitteln Sie die Hybridisierung der Atome im
Molekiil und zeichnen Sie die Zentren (B1).

Anzahl Hybridi- | Anzahl Raumliche Struktur
Bindungs- | sierung | p-Orbi- | (Bindungswinkel)
partner tale
4 sp3 0 tetraedrisch (109,5°)
3 sp? 1 trigonal-planar (120°)
2 spt 2 linear (180°)

B1 Ubersicht der Hybridisierungsméglichkeiten

Buta-1,3-dien-Molekiil: 4 C-Atome, jeweils sp?-hybri-
disiert (B2, 1)

Zeichnen Sie, falls nétig, um die Zentren herum die
hantelférmigen p-Orbitale, die nicht in die Hybridi-
sierung einflieBen (B1). Achten Sie auf einen
moglichst groBen Abstand der Orbitale zueinander.
Buta-1,3-dien-Molekiil: ein p-Orbital je C-Atom,
jeweils parallel zueinander (B2, 2)

Erganzen Sie die Hybridorbitale in raumlicher
Anordnung, so dass sie groBtmaoglichen Abstand
voneinander haben (BT).

Buta-1,3-dien-Molekiil: sp?-Hybridorbitale senkrecht
zu p-Orbitalen, Anordnung in gleichseitigem Dreieck
(B2,3)

Verschieben Sie die Atome so, dass die Hybridorbi-
tale benachbarter Kohlenstoff-Atome end-on
Uberlappen. Nicht beteiligte Hybridorbitale

C C C C

e e o e
f X X ¢ ¢ c c

Hook ==K

N /N /
/Cf 7C\ /Cf 7C\

H,
4 M le \C —C/-| H
) ¢ H/ \C 7(:/
\ W “

B2 Hybridisierungsmodell des Buta-1,3-dien-Molekiils

Uberlagern mit 1s-Orbitalen der Wasserstoff-Ato-
me.

Buta-1,3-dien-Molekiil: zwei C-Atome nach unten
versetzen, sechs Ts-Orbitale ergiinzen (B2, 4)

. Treffen Sie eine Vorhersage tber die Konjugation

und somit Uber die Bindungslangen im Molekail.
Buta-1,3-dien-Molekiil: z-Bindungssystem iiber alle
C-Atome durch Uberlagerung der p-Orbitale (B2, 5)
- kiirzere Einfachbindungen, ldingere Doppelbindun-
gen

Berechnen Sie die chemische Struktur des
Molekdils mithilfe eines
Computerprogramms
(= Kap.3.3.4) und
vergleichen Sie die
Ergebnisse.
Buta-1,3-dien-Molekiil:
Struktur aus Computer-
programm (B3) und
Hybridisierungsmodell
(B2) stimmen liberein

B3 Buta-1,3-dien-Molekil

AUFGABE

Al

Die Struktur folgender Molekiile soll verglichen
werden: Penta-1,2-dien, Penta-1,3-dien und
Penta-1,4-dien.

a) Schéatzen Sie die Molekulstrukturen mithilfe des
Hybridisierungsmodells ab und verifizieren Sie
ihre Ergebnisse durch Molecular Modelling.

b) Ordnen Sie den Molekilen die Begriffe
kumuliert, isoliert und konjugiert zu und
erlautern Sie die Begriffe anhand der Darstel-
lung der MOs dieser Molekiile.

CHEMISCHE BINDUNG
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ALLES IM BLICK

Alles im Blick

1 Metalle und Salze

Metalle und Salze sind elektrisch leitfahig. Die
Voraussetzung fiir die elektrische Leitfahigkeit
sind frei bewegliche Ladungstrager. Im Metallgitter
besetzen laut Elektronengasmodell positiv
geladene Atomrimpfe feste Gitterplatze. Um sie
herum befinden sich die frei beweglichen Elektro-
nen des Elektronengases.

Im lonengitter, aus dem Salze aufgebaut sind,
sorgen elektrostatische Anziehungskrafte zwischen

den Anionen und Kationen jedoch fur einen starken
Zusammenhalt der lonen. Die Gitterenergie muss
erst Uberwunden werden, damit die Ladungstrager
frei beweglich sind. Daher sind nur Salzlésungen
und Salzschmelzen elektrisch leitféhig.

Aufgrund der starken lonenbindung haben Salze
zudem hohe Schmelztemperaturen. Die lonenbin-
dung ist umso starker, je kleiner der Radius der
lonen und je héher deren Ladung ist.

2 Die Elektronenpaarbindung und zwischenmolekulare Wechselwirkungen

Die Atome in Molekilen werden durch Elektronen-
paarbindungen bzw. kovalente Bindungen
zusammengehalten. Die Bindungselektronen
kénnen zu einem Atom hin verschoben sein (polar)
oder sich bevorzugt zwischen den beiden Atomen
aufhalten (unpolar).

Enthélt ein Molekiil polare Bindungen und ist zudem
asymmetrisch aufgebaut, bilden sich positive und
negative Ladungsschwerpunkte im Molekil. Das
Molekdl ist ein Dipol-Molekiil. Diese bilden
untereinander Dipol-Dipol-Wechselwirkungen aus.

Temporare Dipole bilden sich aufgrund kurzfristiger,
ungleicher Verteilungen von Elektronen in Molekilen
mit unpolaren Bindungen. Zwischen diesen wirken
schwache LONDON-Dispersions-Wechselwirkun-
gen.

Wasserstoffbriicken sind zwischenmolekulare
Wechselwirkungen zwischen einem positiv
polarisierten Wasserstoff-Atom eines Molekdls und
einem nichtbindenden Elektronenpaar eines
Sauerstoff-, Stickstoff- oder Fluor-Atoms eines
anderen Molekiils.

Auch zwischen den Teilchen unterschiedlicher
Stoffklassen kdnnen sich Wechselwirkungen
ausbilden, z. B. zwischen den Partialladungen der
Atome in Wasser-Molekilen und den lonen in
einem Salz. Es handelt sich um lon-Dipol-Wech-
selwirkungen.

Starke Wechselwirkungen zwischen Molekilen
fuhren zu hohen Schmelz- und Siedetemperatu-
ren der Stoffe und umgekehrt.

3 Aufenthaltswahrscheinlichkeit von Elektronen

Das Auftreten von Interferenzmustern beim
Doppelspaltexperiment zeigte, dass Elektronen
nicht nur Teilchen-, sondern auch Wellencharakter
besitzen (Welle-Teilchen-Dualismus). Nach der
HEISENBERGschen Unbestimmtheitsrelation lassen
sich Impuls und Ort eines Quantenobjekts nicht
gleichzeitig bestimmen. Es gibt bestimmte Bereiche
um den Atomkern, in welchen das Elektron zu einer
gewissen Wahrscheinlichkeit anzutreffen ist. Diese
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so genannten Orbitale kénnen mithilfe der
SCHRODINGER-Gleichung berechnet werden.

Der Aufenthaltsort von Elektronen kann als
stehende Welle betrachtet und durch Wellenfunk-
tionen ¥ beschrieben werden. Die Losungen der
Betragsquadrate der Wellenfunktionen W2 geben
Auskunft Gber die Aufenthaltswahrscheinlichkeiten
des Elektrons. Dabei ergeben sich unterschiedlich
geformte Aufenthaltsbereiche, die sogenannten
Atomorbitale.



4 Die Molekiilorbital-Theorie

Bei der Molekiilorbital-Theorie (MO-Theorie)
werden Molekiilorbitale durch Linearkombination
von Atomorbitalen (LCAO) gebildet. Dadurch
werden die wahrscheinlichsten Aufenthaltsorte von
Elektronen zwischen zwei Atomen bestimmt. Ist die
Aufenthaltswahrscheinlichkeit gleich null, kommt
keine Bindung zustande. Es entsteht ein antibin-
dendes 6*-Molekiilorbital. Sind zwischen den
beiden Atomkernen Elektronen anzutreffen, bildet
sich ein bindendes 6-Molekiilorbital. Fiir jedes
Molekiil werden genau so viele Molekulorbitale
gebildet, wie die beteiligten Atome insgesamt
Atomorbitale besitzen (Orbitalerhalt). Bei der
Besetzung der MOs mit Elektronen missen die
Besetzungsregeln beachtet werden.

Das energetisch am hochsten gelegene, besetzte
MO eines Molekdls wird als HOMO (highest
occupied molecular orbital) bezeichnet, das
energetisch am niedrigsten gelegene, unbesetzte
MO als LUMO (lowest unoccupied molecular
orbital).

Werden Molekiile aus Elementen der zweiten

5 Das Hybridisierungsmodell

Die Hybridisierung ist eine mathematische
Operation, bei der Atomorbitale miteinander
vermischt werden, um die reale Struktur von
Molekilen korrekt zu beschreiben. Sie ist nur dann
einsetzbar, wenn die zu vermischenden Orbitale gut
Uberlappen und wenn ihre Energien dhnlich gro8
sind.

AOs Hybridorbitale Geometrie

s p

13 spd tetraedrisch
12  sp? trigonal planar
11 sp linear

Bei mehreren Doppelbindungen in einem Molekl
hat deren Position Einfluss auf die Bindungsverhalt-
nisse. Liegen zwei oder mehr Einfachbindungen
zwischen den Doppelbindungen, sind diese

Leseprobe

Periode des Periodensystems gebildet, missen
neben den 2s- auch die 2p-Orbitale berlcksichtigt
werden. Durch end-on-Uberlagerung zweier
Orbitale, die in einer Linie zueinander stehen,
entstehen zwei zur Bindungsachse rotationssym-
metrische o-Orbitale. Parallel zueinander stehende
p-Orbitale bilden durch side-on-Uberlagerung
bindende w-Orbitale und antibindende rt*-
Orbitale.

Energie

H-Atom

H,-Molekdl
(antibindend)

o¥*

H-Atom

(bindend)
Molekiilorbital

Atomorbital Atomorbital

Energieschema eines Wasserstoff-Molekdls

voneinander isoliert. Sie verhalten sich so, als gédbe
es nur eine Doppelbindung im Molekail.

Sind zwei Doppelbindungen nicht durch andere
Bindungen unterbrochen, sind sie kumuliert. Die
Kohlenstoff-Atome sind entlang der kumulierten
Doppelbindungen linear angeordnet.

Liegt genau eine Einfachbindung zwischen den
Doppelbindungen, sind diese konjugiert. Es bildet
sich ein n-Bindungssystem aus, das sich Giber alle
Kohlenstoff-Atome im Molekul erstreckt. Es
handelt sich um Mesomerie. Die Einfachbindung
zwischen zwei Doppelbindungen wird kirzer und
hat einen leichten Doppelbindungscharakter.
Umgekehrt haben die Doppelbindungen bis zu
einem gewissen Grad Eigenschaften von Einfach-
bindungen.

CHEMISCHE BINDUNG
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A

AUFGABEN

Zum Uben und Weiterdenken

A1 Geben Sie die Art der zwischenmolekularen
Wechselwirkungen an, die zwischen Kohlenwas-
serstoff-Molekilen, zwischen Wasser-Molektilen
sowie zwischen Wasser-Molekilen und den lonen
eines Salzes wirken. Leiten Sie daraus Konsequen-
zen fir Loslichkeiten von Salzen in Wasser bzw.
Pentan ab.

A2 Skizzieren Sie die jeweiligen Strukturformeln der
Molekdile Propan, Propan-1-ol, Propansdure und
Malonsaure (Propan-1,3-disaure) und erklaren Sie
die unterschiedlichen Schmelztemperaturen
dieser Substanzen (BT).

Verbindung Schmelztemperatur in °C
Propan -188
Propan-1-ol -126
Propansaure -21
Propan-1,3-disdure 136

B1 Schmelztemperaturen verschiedener organischer
Stoffe

A3 Eine verdiinnte wassrige Lésung von Malonsaure
zeigt eine deutlich hohere elektrische Leitfahigkeit
als eine L6sung von Propanséure gleicher Konzen-
tration. Erkldren Sie diesen Sachverhalt unter
Angabe von Reaktionsgleichungen.

A4 Rote Blutkérperchen enthalten in hoher Konzent-
ration das Tripeptid Glutathion (B2).

H
| |
HOOC—CH,—N—C~CH—N—C—CH,— CH,—CH—COOH
o1 1] |
O CH QO NH,
SH

B2 Halbstrukturformel des Glutathion-Molekiils

Erlautern Sie mithilfe der Halbstrukturformel des
Molekuls (B2) die Art der zwischenmolekularen

Wechselwirkungen und chemischen Bindungen,
die die Aminocarbonsiure-Reste im Glutathion-
Molekil zu anderen Glutathion-Molekilen

A7

(e
Vf/ / H
) é/l\ Desoxy-

a) Kennzeichnen Sie die Elektronendichtever-
teilung in den Molekiilen ii) und iii) analog zu
i) farbig. Dabei steht die rote Farbe fir eine
hohe Elektronendichte und die blaue fir eine
niedrige.

b) Geben Sie an, welche zwischenmolekularen
Wechselwirkungen zwischen den Molekulen
i) —iii) jeweils ausgebildet werden kénnen.

Der photoelektrische Effekt aus dem Jahr 1902 gilt
als wichtiger Versuch um den Welle-Teilchen-
Dualismus zu untersuchen. Wird eine Metallplatte
mit kurzwelligem Licht bestrahlt, I6sen sich
Elektronen aus ihr. Die Anzahl der Elektronen ist
dabei proportional zur Intensitat des Lichts, ihre
(kinetische) Energie jedoch nicht. Sie hdangt nur
von der Frequenz des Lichts ab. Priifen Sie, ob die
Wellen- oder Teilchenvorstellung des Lichts die
passenderen Aussagen zu diesen Beobachtungen
liefern wiirde.

B3 (links) zeigt die beiden gewundenen Strange
des DNA-Molekils. Obwohl keine Elektronen-
paarbindungen zwischen den beiden Strangen
gebildet werden, werden ca. 96 °C benétigt, um
die Stréange voneinander zu trennen. Im DNA-
Molekdl liegen sich immer zwei Basen gegenliber,
z.B. Adenin und Thymin (B3 rechts).

= CH;, NH,
/;% O

N N

4
R
/

ribose & Thymin Desoxy- Adenin

ribose
o
SEEaE
N N =
Deste s /N N‘)\NHz
fibose \O/ ytosin 5;;;’;"" Guanin

ausbilden kénnen. B3 links: Strange des DNA-Molekiils; rechts: Strukturformeln
der Basen-Molekiile Thymin (T, gelb), Adenin (A, blau), Cyto-

A5 Ubertragen Sie folgende Molekiildarstellungen in sin (C, griin) und Guanin (G, rot)

Ihre Unterlagen:

i) iy ©
-_
v H,N NH,

iii) o A COOH
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a) Erklaren Sie den Zusammenhalt der beiden
DNA-Strange auf Teilchenebene.

b) Thermophile sind Organismen, die sich Le-
bensrdumen mit extrem hohenTemperaturen
angepasst haben. In ihrer DNA findet sich die
Basenpaarung CG auffallend haufig. Stellen Sie
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anhand der Strukturformeln und intermoleku-
laren Wechselwirkungen eine Vermutung auf,
die diesen Sachverhalt begrindet.

A8 In Frihling und Herbst sind oft grole Vogel-
schwidrme am Abendhimmel zu sehen. Die
Rénder dieser Schwarme sind nicht scharf,
sondern flieRend (B4).

B4 Vogelschwarm

a) Geben Sie die Wahrscheinlichkeit an, entlang
der eingezeichneten Markierung (B4) einen
Vogel anzutreffen.

b) Begriinden Sie, an welcher Stelle Sie den
,Rand“ des Schwarms ziehen wirden und wel-
che Aussage dieser Rand zur Antreffwarschein-
lichkeit eines Vogels liefert.

¢) Vergleichen sie diese Aussagen mit dem Orbi-
talmodell

A9 Beieinem Fulballspiel fliegt der Ball zwischen
zwei Spielern hindurch. Als der Ball nachher im
Tor landet meint der Torwart, er habe die genaue
Richtung des Impulses nach den Spielern auf-
grund der HEISENBERGSchen Unschérferelation
nicht abschatzen kénnen. Nehmen Sie mithilfe
von B5 Stellung zu dieser Aussage.

Spieler 1 ‘
Tor-
wart
v=30m/s
; Ax=10m
m = 0,40kg
Spieler 2

B5 Skizze des Torschusses beim FuBballspiel mit Wertangaben

A10 Der (relativistische) Impuls der von JONSSON
untersuchten Elektronen betragt
p=123-10"22 Ns.
a) Berechnen Sie daraus Ag der Elektronen und
vergleichen Sie diese Wellenlange mit der von
sichbarem Licht.

b) Beschreiben Sie das erwartete Beugungsmuster
bei JONSSON und geben Sie eine begriindete
Vermutung an, welche Schwierigkeiten bei der
Planung seines Versuchs auftraten.

A11 Das Modell der Hybridisierung kann nicht nur zur
Vorhersage der Struktur organischer Molekile
genutzt werden. Auch Atome in anorganischen
Molekilen kénnen durch Hybridisierung darge-
stellt werden. Geben Sie die Hybridisierung
folgender Atome an.

a) Stickstoff-Atom im Stickstoff-Molekl

b) Sauerstoff-Atom im Wasser-Molekil

¢) Sauerstoff-Atom im Ozon-Molekdl

d) Stickstoff-Atom im Diimin-Molekil (HNNH)
e) Schwefel-Atom im Sulfat-lon

f) Stickstoff-Atom im Ammonium-lon

A12 Die Molekilorbital (MO)-Theorie dient dazu, die

Elektronenstruktur von Molekiilen zu beschreiben.

Bei der Besetzung der Orbitale missen die

Besetzungsregeln beachtet werden.

a) Zeichnen Sie das MO-Schema des Chlorwas-
serstoff-Molekdls.

b) Zeichnen Sie das MO-Schema des Trihydro-
genium-Kations (Hz").

A13 Zeichnen Sie jeweils die Strukturformel eines
Molekdls, dessen Kohlenstoff-Atome durch die
folgenden Aussagen charakterisiert werden:

a) Im Molekiil liegen vier Kohlenstoff-Atome
vor, die als sp-hybridisiert beschrieben werden
kénnen.

b) Im Molekdil liegen zwei Kohlenstoff-Atome
vor, die als sp?-hybridisiert beschrieben werden
kénnen und eines, das als sp>-hybridisiert
beschrieben werden kann.

A14 Erklaren Sie, dass die Bindungsenergie einer
Doppelbindung nicht der doppelten Energie einer
Einfachbindung entspricht.

A15 Erlautern Sie anhand einer /_\
Zeichnung der Molekdilorbi- N
tale, ob das freie Elektronen- |l|

paar des Stickstoff-Atoms im
Pyrrol-Molekil (B6) an der

Konjugation der z-Elektronen
teilhat und somit an der Mesomerie beteiligt ist.

B6 Strukturformel
des Pyrrol-Molekiils

A16 Buta-1,3-dien ist ein farbloses Gas, das fur die
chemische Industrie zur Herstellung von Kunst-
stoffen von groBer Bedeutung ist.

Begriinden Sie anhand mesomerer Grenzstruktu-
ren, dass im Buta-1,3-dien-Molekiil alle Atome in
einer Ebene liegen.

CHEMISCHE BINDUNG
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KOMPETENZCHECK

Ziel erreicht?

Verflgen Sie Gber die Kompetenzen dieses Kapitels?
Losen Sie die entsprechenden Aufgaben auf dem
Arbeitsblatt = QR 06042-009 und bewerten Sie
sich mithilfe der Tabelle rechts unten.

KOMPETENZ A: Eigenschaften von Stoffen verschiede-
ner Stoffklassen vergleichen

A1 Erstellen Sie eine grafische Ubersicht (z.B. eine
Mindmap), die die wichtigsten Inhalte zu Metallen
und Salzen (Metallbindung, lonenbindung und
Eigenschaften) tbersichtlich darstellt.

A2 Nennen Sie drei Arten der zwischenmolekularen
Wechselwirkungen und ordnen Sie diese nach
ihrer Starke.

A3 Geben Sie jeweils die Art der zwischenmolekula-
ren Wechselwirkungen an, die zwischen folgenden
Teilchen wirken:

a) Methan-Molekdlen
b) Ammoniak-Molekilen
c) Wasser-Molekilen und den lonen eines Salzes

A4 Stellen Sie die Verhaltnisformeln folgender
Mineralsalze auf und benennen Sie sie chemisch
korrekt.

a) Kalisalpeter (K* und NO3)
b) Strontianit (Sr** und CO3%)
©) Rutil (Ti** und O%)

d) Hamatit (Fe3* und O%)

e) Glaubersalz (Na* und SO42)

KOMPETENZ B: Atom- und Molekiilorbitale beschrei-
ben

B1 a) Stellen Sie dar, welche Ergebnisse beim Dop-
pelspaltexperiment zu erwarten sind, wenn i)
Teilchen und ii) Wellen auf den Doppelspalt
zu laufen.

b) Erklaren Sie anhand der Ergebnisse des Dop-
pelspaltexperiments mit Elektronen den Begriff
Welle-Teilchen-Dualismus“.

c) Erklaren Sie mithilfe des Welle-Teilchen-Dua-
lismus die HEISENBERGSsche Unbestimmtheitsre-
lation.

B2 a) Beschreiben Sie, welche Vorstellung hinter dem
Bild eines kugelférmigen Atomorbitals steht.
b) Zeichnen Sie die s- und p-Atomorbitale.
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Unter = QR 06042-010 finden Sie
aullerdem eine Lernanwendung zur
digitalen Uberpriifung der geforder-
ten Kompetenzen.

06042-010

c) Erklaren Sie mithilfe der Vorstellung von Wahr-
scheinlichkeitswellen den Umstand, dass ein
Molekulorbital keine klaren Grenzen besitzt.

KOMPETENZ C: Energieniveauschemata fiir einfache
zweiatomige Element-Molekiile erklaren

C1 Begriinden Sie, dass Abbildung B1das Molekdilor-
bitalschema eines Kohlenstoffmonooxid-Mole-
kuls darstellt.

Energie

B1 MO-Schema eines Kohlenstoffmonooxid-Molekiils

c2 Elementarer Stickstoff ist reaktionstrdge und wird
daher z. B. beim Schwei3en als Schutzgas genutzt.

So wird eine Reaktion des Metalls mit Sauerstoff

verhindert.

a) Zeichnen Sie jeweils das Molekdilorbitalschema
eines Stickstoff- und eines Sauerstoff-Molekiils.

b) Vergleichen Sie mithilfe von Aufgabe a) die
Bindungsverhéltnisse der beiden Molekdile.
Begriinden Sie anhand lhrer Ergebnisse die
Reaktionstragheit von Stickstoff im Vergleich
zu Sauerstoff.

c) Berechnen Sie die Bindungsordnung in den
Stickstoff- und Sauerstoff-Molekulen, sowie
im Kohlenstoffmonoxid-Molekil mithilfe des
Molekulorbitalschemas aus a).



c3 Stellen Sie grafisch anhand eines Abstand-Ener-
gie-Diagramms dar, wie es zu einer zweiatomigen
Bindung kommen kann.

KOMPETENZ D: Die Hybridisierung von Atomorbitalen
zur Vorhersage von Molekiilgeometrien nutzen

D1 Ubernehmen Sie folgende Tabelle in Ihre Unterla-
gen und ergdnzen Sie sie:

Ausschnitt | Anzahl Ange- Beispiel
Strukturfor- | Bindungs- | nommene
mel partner Hybridisie-
rung
? 4 ? ?
? 3 2 ?
2 2 2 2

D2 Begrinden Sie die tetraedrische Struktur des
Methan-Molekils anhand einer Zeichnung der
sp3-Hybridorbitale.

D3 Zeichnen Sie die fiinf moglichen Uberlappungen
von s- und p-Orbitalen, benennen Sie diese und
geben Sie an, welche davon zu 6- und welche zu

z-Bindungen flhren.

D4 Nutzen Sie fir die folgenden Teilaufgaben das

Hybridisierungsmodell.

a) Begriinden Sie, dass sich alle Atome des Carbo-
nat-Anions (CO3%") in einer Ebene befinden.

b) Zeichnen Sie die Atome des Carbonat-Anions
in ihrer hybridisierten Form.

c) Erlautern Sie anhand lhrer Zeichnung von
Aufgabe b), dass eine Valenzstrichformel nicht
ausreicht, um die Struktur des Carbonat-lons

vollstandig zu beschreiben.

Leseprobe

D5 Beurteilen Sie folgende Aussagen bzgl. ihres

Wahrheitsgehalts:

a) Das Kohlenstoff-Atom im Methan-Molekul ist
sp3-hybridisiert.

b) Die Hybridisierung eines Atoms hat maRgebli-
chen Einfluss auf die geometrische Anordnung
der an dieses Atom gebundenen Atome.

c) Die Carbonyl-Gruppe ist planar, weil das
Carbonyl-Kohlenstoff-Atom sp?-hybridisert ist.

KOMPETENZ E: Hybridisierungsmodell und Molecular
Modelling vergleichen

E1 Vergleichen Sie die Geomtrie des Thiacylfluorid-
Molekdils, die sich mit dem Hybridisierungsmodell
herleiten lasst mit der Darstellung aus dem Mole-

cular Modelling. Erlautern Sie die Unterschiede.

E2 Vergleichen Sie die beiden Darstellungsformen
des Ethen-Molekils in B2. Geben Sie eine
begriindete Vermutung an, auf der Grundlage

welchen Modells diese Darstellungen erstellt
-

wurden.
H G

B2 Darstellungsformen des Ethen-Molekiils

H
\./H
C=C

E3 a) Zeichnen Sie die hybridisierten Molekilorbitale
des Cyclohexa-1,3,5-trien-Molekdls.

b) Recherchieren Sie eine Darstellung der la-
dungscodierten Elektronendichteoberflache
des Molekiils.

c) Erlautern Sie Gemeinsamkeiten und Unter-
schiede der Darstellungsformen aus Aufgabe a)

und b).

Vergleichen Sie lhre Antworten mit den Losungen auf den Seiten 225 ff und kreuzen Sie auf dem Arbeitsblatt an.

Kompetenz ja nein zum Nachlesen

A Eigenschaften von Stoffen verschiedener Stoffklassen vergleichen - -—- S.66-71

B Atom- und Molekiilorbitale beschreiben - --- S.72-83

c Energieniveuaschemata fiir einfache zweiatomige S.78-81
Element-Molekiile erklaren T T

D Die Hybridisierung von Atomorbitalen zur Vorhersage S.82-87
von Molekiilgeometrien nutzen T T

E Hybridisierungsmodell und Molecular Modelling vergleichen --- - S.82-89
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KOMPETENZCHECK

Abi-Training: Atomorbitale

AUFGABEN

Mit Beginn des 20. Jahrhunderts dnderte sich die Vorstellung von Atomen und deren kleinsten Bausteinen. Mal3-
geblich daran beteiligt war JONSsON, der 1957 einen Doppelspalt mit Elektronen beschoss. Als Versuchsergebnis
erhielt er ein Interferenzmuster, das die Vorstellung von Elektronen als Teilchen ins Wanken brachte.

BE

A1 Beschreiben Sie die Durchfuhrung des Doppelspaltexperiments von JONSSON mit lhren eigenen 4
Worten (M1).

A2 Ineinem Versuch wird statt dem Doppelspalt ein einzelner Spalt mit Elektronen beschossen. Skizzie- 4
ren Sie das zu erwartende Bild auf dem Schirm nach etwa 160.000 Elektronen (M1 und M2).

A3 Begrinden Sie das Versuchsergebnis beim Doppelspaltexperiment mit Elektronen mithilfe der 4
HEISENBERGSChen Unbestimmtheitsrelation (M1und M2).

A4 Stellen Sie eine begriindete Vermutung Uiber das Versuchsergebnis des Doppelspaltexperiments auf, 2
wenn die Anzahl der Spalten variiert wird (M1).

A5 Betrachten Sie die Versuchsergebnisse in M2 und beschreiben Sie die einzelnen Bilder. 6

A6 ,Die Versuchsergebnisse zeigen deutlich, dass es sich bei Elektronen weder um klassische Wellen, noch um 4

gewdhnliche Partikel handelt”. Sie besitzen sowohl Wellen, wie auch Teilcheneigenschaften.“
Begriinden Sie, welcher Aspekt der Bilder den Teilchencharakter der Elektronen deutlich zeigt (M2).

A7 Wiaihlen Sie das Bild aus M2, in dem die Welleneigenschaft der Elektronen erkennbar wird. Erklaren Sie | 2

das Zustandekommen dieses Bildes.

A8 Der Aufbau von Atomen kann inzwischen auf mehrere Arten dargestellt werden. In M3 sind zwei 4

verschiedene Darstellungsformen gezeigt. Erlautern Sie die zwei verschiedenen Darstellungen.

A9 Stellen Sie die Bedeutung und die Folgerungen aus den quantenmechanischen Erkenntnissen fiir die 6

Vorstellung des Atomaufbaus dar (M3).

A10 Als Tunneleffekt” wir allgemein bezeichnet, dass quantenmechanische Objekte auch Bereiche, in 4

denen sie sich nicht aufhalten diirfen, Giberwinden kénnen. In M3 ist in der 2. und 4. Darstellung
deutlich zu erkennen, dass in einem gewissen kleinen Umkreis um den Atomkern zu keinem Zeitpunkt
Elektronen angetroffen wurden. Trotz allem ist der Aufenthalt eines Elektrons im gesamten Orbital
erlaubt. Diskutieren Sie, inwieweit der Tunneleffekt fir Elektronen in diesem Orbital von Bedeutung ist

(M3).

MATERIAL

M1 Das Doppelspaltexperiment von JONSSON

Nach den ersten Versuchen zur Natur von Quantenob-
jekten befand sich die Wissenschaft in einem Prozess
des Umdenkens. Das Elektron wurde nach dem Doppel-
spaltexperiment von JONSSON nicht mehr als Partikel,
sondern als Welle bezeichnet.

In der Optik wird der Doppelspaltversuch von YouNG
generell dazu genutzt, die Welleneigenschaft von Ob-
jekten nachzuweisen. 1957 wollte cLAUS JONSSON am In-
stitut fir angewandte Physik an der Universitat Tibingen
mit einem vergleichbaren Versuchsaufbau nachweisen,
dass nicht nur Licht, sondern auch Elektronen Wellen-
charakter besitzen.

CHEMISCHE BINDUNG

Doppel- Beobachtungs-
spalt schirm

Elektron

Elektronen-
kanone

Interferenz-
muster

B1 Darstellung des schematischen Aufbaus des Versuchs von
JONSSON mit Doppelspalt



M2 Interferenzmuster von Elektronen

Lange Zeit war es rein
technisch nicht méglich,
die fur das Experiment
von JONSSON bendtigten
Spaltabstande und Spalt-
breiten herzustellen.
JONSSON gelang es mithil-
fe GALvANIscher Mittel,
Abstande und Breiten
von unter 1/1000 herzu-
stellen. Er war damit einer
der Ersten, dessen Ver-
suchsaufbauten ,Nano-
technologie®, wie sie spa-
ter bezeichnet wurde,
verwendete.

Diesen extrem feinen Doppelspalt ,leuchtete” JONSSON
nun mit einer kohdrenten Elektronenquelle aus, die
gleichzeitig immer mehrere Elektronen emittierte. Um
auf dem riickseitig gelegenen Schirm ein Interferenzmu-
ster erkennen zu kénnen, war eine groRe Zahl an Elekt-
ronen nétig. Auf dem Schirm zeichnete sich nach einiger
Zeit das in B2 gezeigte Interferenzmuster ab.

Man war der Meinung, dass das Interferenzbild bei die-
sem Versuch entstand, indem zwei gleichzeitig ausge-
sendete Elektronen(wellen) miteinander wechselwirken

B2 Original-Interferenzmu-
ster des Versuchs von JONSSON

M3 Atomorbitale

Aus den Uberlegungen der Quantenmechanik entstand
eine vollig neue Sichtweise auf den Aufbau der Atome.
Die Vorstellung der Atomhdille entsprechend des Vor-
gangermodells, dem Schalenmodell, wurde abgel6st.
Statt einer klaren Elektronenbahn wird die Hulle nun als
diffuse Verteilung der Aufenthaltswahrscheinlichkeit der
Elektronen beschrieben. Dieses so definierte quanten-
mechanische Atomorbital erstreckt sich vom Atomkern
als Zentrum in jede Richtung nach au8en bis ins Unend-
liche. Die Aufenthaltswahrscheinlichkeit nimmt dabei
asymptotisch ab.

Anschaulich wird in grafischen Darstellung jedoch hau-
figer die Oberflache eines Volumens gezeichnet, in dem
sich das Elektron zu 90 % aufhélt (B4).

Die so dargestellten Atome entsprechen etwa der Gro-
Be und Form von Atomen, wie sie schon vor der quan-
tenmechanischen Betrachtung aufgrund chemischer
und physikalischer Versuche vermutet wurden.

Leseprobe
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B3 Versuchsergebnisse des Einzelelektronenexperiments

und dann nach den Gesetzen der Uberlagerung zweier
Wellen das bekannte Interferenzmuster erzeugen wiir-
den.

1998 fliihrten MERLI, MISSIROLI und POZzZzI das , Einzelelek-
tronen-Experiment“ durch. Durch bessere Messtechni-
ken war es nun moglich, einzelne Elektronen auf einem
Schirm zu detektieren. Eine Elektronenquelle schoss da-
bei in grolen Zeitabstédnden jeweils genau ein Elektron
in die Richtung eines Schirms, so dass keine Wechsel-
wirkung zweier Elektronen moglich war (B3).

Q30w

B4 Verschiedene Darstellungen von Atomorbitalen
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