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Die Chemische Bindung, Theorien der Chemischen Bindung, Grenztypen Chemischer Bin-
dung, Die Kovalente Bindung, Molekilstrukturen in Valenzstrichschreibweise, Mehrfachbin-
dungen, Aussagen zur Geometrie chemischer Verbindungen (Gillespie-Nyholm-Regeln,
VSEPR-Modell)

Theorien zur Chemischen Bindung

Elektronentheorie der Valenz (relativ at, Kossel, Lewis, 1916, Pauling) und
Mol ekl or bital beschreibung (baut auf quantenchemischen Rechnungen auf)
Ausgangspunkt ist die Elektronenkonfiguration der Atome - Edelgaskonfigurationen sind
energetisch besonders beglinstigt

je nach Elektronenkonfiguration der Atome und ihren Eigenschaften ergeben sich ver-
schiedene M 6glichkeiten zur Realisierung einer gefilllten Edelgasschale

daraus resultieren verschiedene Grenztypen der Chemischen Bindung (Kovalente Bin-
dung, lonenbindung, Metallbindung, van-der-Waals-Wechselwirkungen)

Die Kovalente Bindung

In Molekilen werden Atome durch kovalente Bindungen zusammengehalten

Eine kovalente Einfachbindung besteht aus einem Paar von Elektronen, das zwel Atomen
gemeinsam gehort (Uberlappung von Atomorbitalen — Moleklorbital)

Mol ekl orbitale werden wie Atomorbitale mit Elektronen besetzt

Schreibweise: H: H  oder H-H

Die Elektronen in kovalenten Bindungen gleichartiger Atome (H», Cl, etc.) gehoren bei-
den Bindungspartneren gleichermalen

Bel unterschiedlichen Elektronegativitéten der Bindungspartner (HBr, HCI) ist die Bin-
dung polarisiert (d.h. das gemeinsame Elektronenpaar hat eine hdhere Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit beim elektronegativeren Bindungspartner). Bei unsymmetrischen Moleki-
len entstehen dann Dipolmomente (z. B. HCI, H,O, aber nicht bei CCl4, obwohl die C-Cl-
Bindungen polarisiert sind - symmetrisches Molekdl)

Kovalente Bindungen sind gerichtete Bindungen

Valenzstrichformeln

Molekulstrukturen werden meist als Vaenzstrichformeln gezeichnet (der/die Bindungs-
strich/e zwischen der Bindungspartnern symbolisiert das/die gemeinsame/n Elektronen-
paar/e)

durch die Bindung erreichen die Partner "Edel gaskonfiguration”

Mehrfachbindungen (Doppel- oder Dreifachbindungen) werden gebildet, wenn die elekt-
ronischen Verhdltnisse (Zahl der erforderlichen Elektronenpaare) es erfordern und die E-
nergien und Symmetrien der beteiligten Atomorbitale es erlauben.



Regeln zum Aufstellen von Valenzstrichformeln

Lo

Das Molekil strebt die niedrigste Gesamtenergie an

2. Beim Entstehen einer Bindung bilden normalerweise zwei Elektronen ein Paar (Pauli--
Prinzip)

3. Inder Vaenzstrichformel sind Bindungselektronenpaare und einsame Elektronenpaare
moglichst so zu vertellen, dal3 fir jedes Atom ein Oktett resultiert (Oktettregel)

4. Be Elementen, denen d-Orbitale zur Verfiigung stehen, kann die VValenzschale Uber das
Oktett hinaus erweitert werden

5. Doppel- und Dreifachbindungen kommen fast ausschliefdlich bei Elementen der ersten
Achterperiode (kleine Atomradien) vor (Doppelbindungsregel)

6. Die Formalladungen werden durch Vergleich der nach der Vaenzstrichformel jedem A-

tom zukommenden Elektronen mit den im freien Atom vorkommenden V a enzel ektronen

ermittelt

Nitrat - Anion NO;

Formalladung lonenladung
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Bindigkeit: 4
lonenladung: Summe der Formalladungen = -1
Formalladung: N=+1

0=2x(1),1x0
Oxidationszahl: N= V
o= -l
Beispid: Nitrat-Anion NO3

Beispiel: Heteroatomare Molekile:
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beide Molekille = Dipolmolekile



Gillespie--Nyholm--Regeln
(Vaenzel ektronenpaar--Abstol3ungs--Modell)

- wichtiges Instrument zur Abschédtzung der Mol ekillgeometrie

- Inder Vaenzschale eines Atoms ordnet sich eine gegebene Zahl von Elektronen bevor-
zugt so an, dal3 ihr gegenseitiger Abstand am groften wird

- Ein nichtbindendes Elektronenpaar beansprucht mehr Platz auf der Oberflache eines A-
toms als ein bindendes

- Die Raumfullung eines bindenden Elektronenpaares nimmt mit steigender Elektronegati-
vitét des Bindungspartners ab

- Die beiden Elektronenpaare einer Doppelbindung (oder die drei Paare einer Dreifachbin-
dung) beanspruchen mehr Platz als das eine Elektronenpaar einer Einfachbindung
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Aussagen zu Bindungswinkeln
- wegen der groReren Elektronenzahl beansprucht eine Mehrfachbindung mehr Raum als
eine Einfachbindung

O=PF; S:PC|3 S:S(F)2=O
tetraedrisch tetraedrisch tetraedrisch
FPF: 101,3° CIPCI: 101,8° OSF: 106,8°

FSF: 92,8°

- nichtbindende Elektronenpaare (frele Elektronenpaare) nehmen groleren Raum ein als
bindende

CH, NH3 H.O
109° 107° 105°

Regeln zur Bestimmung der molekularen Geometrie

- Aufstellen der Valenzstrichformeln (Prifen der Elektronenzahl)
- Bestimmung der Symmetrie mit freien Elektronenpaaren

- Bestimmung der Position der freien Elektronenpaare

- Bestimmung der Molekllgeometrie
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