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Die Chemische Bindung, Die lonenbindung (Bindungskréfte, Gittertypen, Radiengrenzver-
haltnisse), Die Metallische Bindung, Die Wasserstoff-Briickenbindung, Hydrophobe Wech-
selwirkungen

Die lonenbindung

lonen
- Teilchen (ein- oder mehratomig), die eine elektrische Ladung besitzen
- Anionen (negativ geladene lonen), Kationen (positiv geladene lonen)

lonenverbindungen

- Eine durch lonenbindung aufgebaute Verbindung besteht aus zahlreichen Anionen und
Kationen, die zu eéinem lonenkristall geordnet sind.

- Die elektrostatische Anziehung zwischen den entgegengesetzt geladenen lonen hdt den
Kristall zusammen.

- Estreten ungerichtete Wechselwirkungen auf.

- Ein Anion ist immer von Kationen umgeben und umgekehrt (kein Anion gehdrt zu einem
bestimmten Kation und umgekehrt).

Beispiel: Natriumchlorid (jedes Na'-lon
ist von 6 Cl™ -lonen umgeben (K oordina-
tionszahl 6). Die Koordinationszahl
héngt vom Gittertyp ab

Blndungsblldung
Annahme von positiven und negativen kugelférmigen lonen, die durch Ubergang von
Elektronen aus einem Atom zu einem anderen entstanden sind (Edelgas-Schale!!)

- lonenverbindungen sind so aufgebaut, dal3 die Anziehungskréfte zwischen entgegenge-
setzt geladenen Teilchen einen Hochstwert erreichen wéhrend die Abstof3ungskréfte zwi-
schen gleichartig geladenen Teilchen minimiert werden.

Gitterenergie

- Unter der molaren Gitterenergie Ey einer Substanz versteht man die Energie, die an die
Umgebung abgegeben wird, wenn 1 Mol dieser Substanz aus den gasférmigen Bausteinen
gebildet wird. z.B. Na'(g) + ClI'(g) - NaCl Eg = -787 kdmol

- DieGitterenergie ist im wesentlichen von elektrostatischen Wechselwirkungen abhéngig.

Gittertypen
- Voraussetzung: niedrigste Energie wird angestrebt
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- Dieser Zustand wird erreicht, wenn die grofte Anzahl entgegengesetzt geladener lonen
sich berthren, ohne dal? lonen gleicher Ladung zusammengedriickt werden.

- Aus den unterschiedlichen Radienverhatnisse der lonen ergeben sich: Koordinationszahl,
Koordinationspolyeder und Gittertyp.

- Welcher Gittertyp gebildet wird, hangt von der Grofde und Ladung der beteiligten lonen
ab.

Beispiele fur 1:1-Gitter:

Koordinationszahl | Polyeder |Radienverhdltnis |Gittertyp
Kation/Anion
4 Tetraeder 0,22 ZnS
6 Oktaeder 0,41 NaCl
8 Wiirfel 0,73 CsCl

Allgemeine Eigenschaften von | onenver bindungen

- Im festen Zustand sehr geringe el ektrische Leitfahigkeit, in geschmolzenem Zustand leiten
sie die Elektrizitat oft gut

- imalgemenien hohe Schmelz- und Siedepunkte

- lonenbindungen sind nicht gerichtet.

- DieVerbindungen sind oft hart und sprode.

- oftin polaren Losungsmitteln mit hoher Dielektrizitdtskonstante [6slich

Zwischenmolekulare Wechselwirkungen

- schwache Wechselwirkungen, die neben starken chemischen Bindungen zwischen Ato-
men und Molekilen auftreten (oft als van-der Waal s-Kréfte bezei chnet)

- bei genligend niedrigen Temperaturen fuhrt dies zur Aggregation

- bei Temperaturerhthung konnen diese Kréfte infolge zunehmender Warmebewegung
leicht Uberwunden werden

Dipol-Dipol-Kr afte:
durch elektrostatische Wechselwirkungen zwischen dipolaren Molekilen hervorgerufen (Or-
rientierung polarer Molekile in Kristallen)

Dispersionskr &fte:
Induktion eines Dipolmomentes durch Bewegungen innerhalb der Elektronenhlle
Je grofier die Elektronenhtilleist, desto grofier ist diese Wechselwirkung (Polarisierbarkeit)



W asser stoffbr iicken

Wechselwirkungen zwischen aciden H-Atomen eines Molekils und freien Elektronenpaa-
ren stark elektronegativer Atome (F, O, N)
Wasserstoffbriicken konnen intramolekular (Beispiel: Maleinsaure) oder intermolekular
(Beispiel Wasser) auftreten.

intramolekulare Wasserstoffbrucken: intermolekulare Wasserstoffbriicken:

z.B. Maleinsaure:

z.B. Wasser:
LO—H—0, H\ /H
H—0—C C=0
Neme” o /0\
/ \ H H

Sie sind fur zahlreiche Eigenschaften chemischer Verbindungen verantwortlich (relativ
hoher Siedepunkt des Wassers im Vergleich zu H,S, in dem kaum H-Bricken ausgebildet
werden).

Die Lodlichkeit einer Reihe von Stickstoff- und Sauerstoffverbindungen beruht auf der
Ausbildung von Wasserstoffbriicken.
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Wasser stoffbricken sind fur viele L ebensprozesse von grof3er Bedeutung:

Bestimmen die raumliche Struktur von Proteinen und Enzymen

Helixstruktur der DNA wird durch Wasserstoffbriicken bestimmt

Knupfen und Offnen von H-Briicken sind chemische Grundprozesse biologischer Vor-
gange wie Zdllteilung und Proteinsynthese.

Hydrophobe Wechselwir kungen

Assoziierung hydrophober Molekile in polarer Umgebung (Mizellenbildung)

sehr kleine Wechselwirkungen (Bindungsenergien um 10 kJ/mol)

sind u.a. fur die Konformation von Proteinen verantwortlich (hydrophile Gruppen nach
auf3en, hydrophobe nach innen)

hydrophobe Wechselwirkungen kénnen mit Hilfe der Gibbs-Helmholtz-Gleichung quanti-
tativ erfaldt werden

AG = AH - T AS
freie Enthalpie Reaktionsenthalpie Temperatur Entropiednderung

Mizellen stellen einen Zustand héherer Ordnung im Gesamtsystem dar, d.h. die Entropie
nimmt ab (Entropie = Mal3 fir den Grad der "Unordnung” in einem System).

Konsequenz: "Verbrauch” freier Energie

biologische Bedeutung: Ausbildung von Lipid-Membran-Doppel schichten, Emulgatoren
(Stoffe mit hydrophilen und lipophilen Gruppen), neben H-Bricken verantwortlich fur die
Terti&rstruktur von Proteinen



M etallische Bindung

- ist nur im festen oder fltissigem Aggregatzustand mdéglich

- wird von Elementen mit wenig Vaenzelektronen gebildet (unbesetzte Atomorbitale sind
vorhanden)

- fur die Erkl&rung werden Gitter aus positiv geladenen Atomriimpfen angenommen, wah-
rend die Valenzelektronen nicht mehr einzelnen Atomen zugeordnet werden kdnnen

- Die Vaenzelektronen halten sich in Molekilorbitalen auf, die durch Linearkombination
vieler Atomorbitale entstehen. Sie sind Uber den gesamten Kristall delokalisiert.

- Die Wechselwirkungen sind nicht gerichtet.

- Die Vielzahl der energetisch eng beieinander liegenden Energieniveaus ist mef3technisch
nicht mehr unterscheidbar, man spricht von Energiebéandern.

- Be Metallen Uberlagern sich die Béander eines Hauptquantenzustandes.

Vergleich der Bindungskr afte
Schematische Elektronendichteverteilung zwischen zwei Gitterbausteinen im
lonengitter (NaCl) kovalenten Kristalle (C)  Metallkristall (Cu)  Molekulkristall (Ar)
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N‘a cr C C Cu Cu Ar Ar

lonenverbindungen

- Elektronendichte zwischen den lonen sinkt auf Null (vollstandiger Ubergang der Elektro-
nen auf den Bindungspartner)

- lonenverbindungen: hart, spréde, nur in polaren Losungsmitteln |6slich, Schmelzen leiten
den elektrischen Strom

- ungerichtete Wechselwirkungen

- Gitterenergien bis ca. 1000 kJ/mol

Kovalenz

- merkliche Elektronendichte zwischen den Atomen
- gerichtete Wechselwirkungen

- 100-1000 kJmol

Metallische Bindung

- ale Atome geben ihre Valenzelektronen ab

- ungerichtete Bindungskréfte

- mefdare Elektronendichte zwischen den Gitterbausteinen
- Eigenschaften: dehnbar, schmiedbar, metallischer Glanz

van-der-Waals-Kréfte

- schwache Wechsalwirkungen zwischen valenzméldig abgeséttigten Bindungspartnern

- 10-50 kJ/mol

- Eigenschaften: weich, niedriger Schmelzpunkt, [6slich in polaren und unpolaren L6-
sungsmitteln
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