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Die drei Modifikationen von elementarem Kohlenstoff:

(A) Diamant, (B) Graphit und (C) Buckminster-Fulleren mit
ihren jeweiligen Kristall- bzw. Molekdlstrukturen. Die
strukturellen Unterschiede sind bemerkenswert — Diamant
enthalt ein dreidimensional verknupftes Netzwerk von
Atomen, Graphit liegt in Schichten vor und die Atome des
Buckminster-Fullerens sind wie in einem Fuf3ball angeordnet.
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Was haben unsere Lebensmittel, die Diifte um uns herum, die Arzneimittel, die wir gele-
gentlich brauchen, die Stoffe, aus denen alles Belebte besteht, die Kraftstoffe, die wir
verbrennen und die vielen anderen Produkte, die uns das Leben in modernen Zeiten
so angenehm machen, gemeinsam? - Sie alle enthalten organische Verbindungen, d. h.
Verbindungen, die mindestens ein Kohlenstoffatom und dariiber hinaus in den meisten
Fallen auch andere Atome wie Wasserstoff, Sauerstoff, Stickstoff, Schwefel sowie weite-
re Elemente des Periodensystems enthalten. Die Wissenschaft, die sich mit diesen Ver-
bindungen und deren chemischen und physikalischen Eigenschaften beschaftigt, ist die
Organische Chemie.

Wir wollen uns auf eine Reise durch die Organische Chemie begeben, auf der wir alles
Wichtige zu vielen der inzwischen (iber 100 Millionen bekannten chemischen Verbindun-
gen erfahren werden. Man muss sich nattirlich fragen, wie ein einzelnes Buch die Chemie
von vielen Millionen chemischer Substanzen abdecken kann. Gliicklicherweise ist es so,
dass sich die Elemente in vorhersagbarer Weise zusammenfiigen und dass die dabei ent-
stehenden Verbindungen vielfach erwartbare Eigenschaften aufweisen. In diesem Kapitel
wollen wir uns ansehen, wie sich Elemente wie Kohlenstoff, Wasserstoff, Sauerstoff und
Stickstoff zu Molekiilen zusammenfinden kénnen, indem sie ihre Elektronen untereinan-
der teilen. Wir werden erfahren, wie wir Trends fiir die Eigenschaften dieser Atomverbande
ableiten kénnen und wie wir dieses Wissen nutzen kdnnen, um das Studium der Organi-
schen Chemie Uiberschaubar zu halten und Spa dabei zu haben.

Einfiihrung in die Organische Chemie, Erste Auflage. William H. Brown und Thomas Poon.
© 2021 WILEY-VCH GmbH. Published 2021 by WILEY-VCH GmbH.
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1.1 Wie kann man die elektronische Struktur von Atomen
beschreiben?

Aus dem Studium der Allgemeinen Chemie sind Sie bereits mit den Grundlagen der
elektronischen Struktur von Atomen vertraut. Kurz gesagt enthilt ein Atom einen
kleinen Atomkern mit hoher Dichte, der aus Neutronen und positiv geladenen Pro-
tonen aufgebaut ist (Abb. 1.1a).

Die Elektronen bewegen sich nicht frei im Raum um den Atomkern, sondern sind
auf Bereiche festgelegt, die man Hauptenergieniveaus oder einfach Schalen nennt.
Diese Schalen werden von innen nach aufien durch die sogenannten Hauptquanten-
zahlen 1, 2, 3 usw. durchnummeriert (Abb. 1.1b).

Die Schalen werden in Unterschalen unterteilt, die mit den Buchstaben s, p, d
und f bezeichnet werden, und innerhalb dieser Unterschalen werden die Elektronen
wiederum zu Orbitalen gruppiert (Tab. 1.1). Ein Orbital ist ein rdumlicher Bereich,
der maximal zwei Elektronen enthalten kann, wobei der Raum, innerhalb dessen sich
die Elektronen mit 95 % Wahrscheinlichkeit authalten, durch die Umrandung des Or-
bitals begrenzt wird. In diesem Lehrbuch konzentrieren wir uns auf Verbindungen
aus Kohlenstoff, Wasserstoff, Sauerstoff und Stickstoff, also aus Atomen, die ihre fiir
kovalente Bindungen genutzten Elektronen nur in s und p-Orbitalen enthalten. Wir
werden uns daher vornehmlich mit s- und p-Orbitalen befassen.
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Raum, in dem sich
— —— 1. Schale (2 Elektronen)

Elektronen
aufhalten konnen

Atomkern
(Protonen und
Neutronen)

Proton Die Elektronen der 1. Schale sind dem positiv
Neutron geladenen Kern am néchsten und werden von
diesem am stérksten festgehalten. Man sagt,

107° m (b)  diese Elektronen haben die niedrigste Energie.
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Abb. 1.1 Schematische Darstellung eines Atoms. (a) Der weitaus grofite Teil der Masse kon-
zentriert sich im kleinen, dichten Atomkern, der einen Durchmesser von 10~1# bis 10~1* m
aufweist. (b) Jede Schale kann bis zu 2n? Elektronen enthalten, wobei n die Nummer der
Schale ist. Die erste Schale kann also 2 Elektronen aufnehmen, die zweite 8 Elektronen, die
dritte 18, die vierte 32 usw. (Tab. 1.1).

Tab. 1.1 Die in den Schalen enthaltenen Orbitale.

Die erste Schale enthilt nur ein Orbital,
das als 1s-Orbital bezeichnet wird. Die

zweite Schale enthilt ein 2s-Orbital und Relative Energie

drei 2p-Orbitale. p-Orbitale liegen Maximale A.n zahl an der Elektronen in
X ) e Schale Inden Schalen enthaltene Orbitale Elektronen in der Schale dieser Schale
immer in Dreiergruppen vor und
konnen insgesamt bis zu 6 Elektronen 4 ein 4s-, drei 4p-, fiinf 4d- und sieben 4f- 2+6+10 +14 =32 hohe Energie
enthalten. Die dritte Schale besteht aus Orbitale
einem 3s-, drei 3p- und fiinf 3d-
Orbitalen. d-Orbitale bilden 3 ein 3s-, drei 3p- und fiinf 3d-Orbitale 2+4+6+10 =18 £| |>
Fiinfergruppen und enthalten bis zu 10 2 ein 2s- und drei 2p-Orbitale 246=8
Elektronen. f-Orbitale liegen als
Siebenergruppen vor und enthalten bis 1 ein 1s-Orbital 2 niedrige Energie

zu 14 Elektronen.
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1.1.1 Die Elektronenkonfiguration von Atomen

Die Elektronenkonfiguration eines Atoms beschreibt die mit Elektronen besetzten
Orbitale dieses Atoms. Jedes Atom kann in unendlich vielen verschiedenen Elektro-
nenkonfigurationen vorliegen. Hier wollen wir uns nur mit der Elektronenkonfi-
guration des Grundzustands befassen, also der Elektronenkonfiguration mit der
niedrigsten Energie des jeweiligen Atoms. In Tab. 1.2 sind die Grundzustands-Elek-
tronenkonfigurationen der ersten 18 Elemente des Periodensystems aufgefiihrt. Sie
lassen sich fiir Atome mithilfe der folgenden Regeln ermitteln:

Regel 1: Die Orbitale werden in der Reihenfolge aufsteigender Energie aufgefiillt, also
vom energetisch niedrigsten zum hochsten Orbital (Abb. 1.2).

Regel 2: Jedes Orbital kann bis zu zwei Elektronen mit gepaarten Spins aufnehmen.
Spinpaarung bedeutet, dass die beiden Elektronen entgegengesetzte Elektro-
nenspins aufweisen (Abb. 1.3). Wir deuten diese Spinpaarung durch zwei
kleine Pfeile an, einen mit der Spitze nach oben, den anderen mit der Spitze
nach unten.

Regel 3: Wenn Orbitale mit gleicher Energie vorliegen und nicht geniigend Elektro-
nen zum vollstdndigen Auffiillen dieser Orbitale verfligbar sind, wird jedes
der dquivalenten Orbitale zunichst nur mit einem Elektron besetzt, bevor
wir sie jeweils mit einem zweiten Elektron auffiillen.

1.1.2 Lewis-Formeln

Wenn Chemiker die physikalischen und chemischen Eigenschaften eines Elements
diskutieren, beriicksichtigen sie in der Regel nur die duflersten Schalen dieser Atome,
weil es vor allem die Elektronen in diesen Schalen sind, die an der Entstehung von
chemischen Bindungen beteiligt sind und die chemische Reaktivitit der jeweiligen
Verbindung bestimmen. Wir nennen die Elektronen in der dufersten Schale Valenz-
elektronen und die Schale, in der sie sich befinden, die Valenzschale. Kohlenstoff
hat beispielsweise die Grundzustands-Elektronenkonfiguration 1s*2s%2p? und damit
vier Elektronen in der duf3ersten Schale, also vier Valenzelektronen.

@)

Ein rotierendes
Elektron erzeugt ein
winziges Magnetfeld.

Spingepaarte Elektronen
werden iiblicherweise so

dargestellt.

S N

@ Wenn die Nord- und Siidpole dieser
Magnetfelder nebeneinander
angeordnet sind, liegen die
Elektronenspins gepaart vor.

Abb. 1.3 Paarung von Elektronenspins.
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Abb. 1.2 Relative Energien von Orbitalen und
die Reihenfolge, in der sie aufgefullt werden
(bis zur 3d-Unterschale).
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* Elemente sind (in dieser Reihenfolge) mit ihrem Elementsymbol, ihrer Ordnungszahl, der Grundzustands-
Elektronenkonfiguration und mit einer Kurzbezeichnung fiir die Grundzustands-Elektronenkonfiguration aufgelistet.

Tab. 1.2 Grundzustands-Elektronenkonfiguration fiir die Elemente 1-18.*

Regel 1: Die Orbitale dieser

1st Elemente werden in der
152 Reihenfolge 1s, 2s, 2p, 3s und
3p aufgefiillt.
1s22s! [He]2s!
152252 [He]2 52 Regel 2: Man beachte, dass
2 2 1 2 1 jedes Orbital mit maximal
Ls“2s°2py [He]2s72py zwei Elektronen befiillt
1s22522p, 12 pyl [He]2s5%2p, 12 pyl werden darf. Neon enthdlt
TR T neben den gefiillten 1s- und
15%25“2py 2py 2p7 [He]2s2px 2py 2p, 2s-Orbitalen sechs zusitzliche
1s%25%2p, 22 pylz D zl [He]2s%2p, 22 pylz D zl Elektronen, geschrieben als
2p2p*2p2. Alternativ
250291 299 29y 1 250 25, 2501
1572572px"2py 2Pz [Hel2s°2px"2py"2p; konnen die drei gefiillten p-
1s%2s%2p.*2py*2p [He]2s%2p*2py*2p, Orbitale auch
1s%25%2p,?2p,?2p 235’ [Ne]3s! zusammengefasst und
mit 2p® abgekiirzt werden.
1522s22px22py22p123s2 [Ne]3s2
1S22s22px22py22p123S23px1 [Ne]3s23p,!
15225220220 22 2352313 1 Nel3s23p.13p. ! Regel 3: Weil die Orbitale p,,
S2 S2 sz py2 Pzz S2 Dx Py [Ne] S2 Px SPy pyundngleiche Energien
1s°25°2py"2py“2p7 3s 3Px13Py13le [Ne]3s 3le3pyl3pzl haben, wird jedes erst mit
15%25%2p,22 py22 p23523p,23 py13 ot [Ne]3s523p,23 py13 i einem Elektron aufgefiillt,
2 e a3 2 2 a1 2 2 241 bevor das jeweils zweite
1s25°2px"2py"2p7 35 "3px"3py"3p7 [Ne]3s5°3px“3p)3p; Elektron zugefiigt wird. Also
1s%2522p,?2p,22p*353px*3py*3p7 [Ne]3s%3p,*3p,*3p;* wird das 3p,-Orbital erst dann

mit einem zweiten Elektron
gefiillt, wenn jedes 3p-Orbital
bereits ein Elektron enthilt.

Beispiel 1.1 Bestimmen Sie die Grundzustands-Elektronenkonfiguration der folgen-
den Elemente:

(a) Lithium
(b) Sauerstoff
(c) Chlor

Vorgehensweise

Ermitteln Sie aus dem Periodensystem fiir jedes Atom die Ordnungszahl und damit
die Anzahl der Elektronen in diesem Atom. Die Orbitale werden in der Reihenfolge
1s, 25, 2Py, 2Py, 2P, USW. aufgefiillt.

Losung

(a) Lithium (Ordnungszahl 3): 1s?2s!. Man kann die Grundzustands-Elektronenkon-
figuration auch als [He]2s! angeben.

(b) Sauerstoff (Ordnungszahl 8): 1s*2s*2p;2p,2p;. Alternativ kann man die vier
Elektronen in den 2p-Orbitalen auch zusammenfassen und die Grundzustands-
Elektronenkonfiguration als 1s>2s*2p* angeben oder wie oben die verkiirzte Form
[He]2s?2p* wihlen.

(c) Chlor (Ordnungszahl 17): 1s225>2p%3s23p°. Alternativ auch [Ne]3s23p°.

Siehe Aufgaben 1.1-1.3. 4

Um die dufersten Elektronen an einem Atom hervorzuheben, benutzt man iibli-
cherweise eine Darstellung, die nach dem amerikanischen Chemiker Gilbert N. Lewis
(1875-1946), der diese Schreibweise vorgeschlagen hat, als Lewis-Formel bezeichnet
wird. Eine Lewis-Formel zeigt das Elementsymbol von so viel Punkten umgeben, wie
sich Elektronen in der dufieren Schale des entsprechenden Atoms befinden. In einer
Lewis-Formel steht das Elementsymbol fiir den Atomkern und die Elektronen der in-



Tab. 1.3 Lewis-Formeln der Elemente 1-18 des Periodensystems.

Die Valenzschale der
Elemente der 1. Periode

enthilt nur ein s-Orbital. 1* 2 3 4 5 6 7 8
H He:

Die Valenzschale der ] . . .. . . e e
Elemente der 2. Periode Li. Be : B: -C Rk :0: I Ne:
enthdlts-und p-Orbitale.  Na.  Mg: Al .Sis .P: :Ss «Cl: :Ar:

* Hauptgruppen des Periodensystems

neren Schalen. In Tab. 1.3 sind Lewis-Formeln fiir die ersten 18 Elemente des Peri-
odensystems gezeigt. Bei Betrachtung der dort dargestellten Strukturen erkennt man,
dass (mit Ausnahme des Heliums) die Zahl der Valenzelektronen des Elements mit
der Nummer der Hauptgruppe iibereinstimmt, in der das Element steht. Sauerstoff
beispielsweise ist mit sechs Valenzelektronen ein Element der 6. Hauptgruppe.

An dieser Stelle miissen wir ein paar Worte zur Nummerierung der Spalten (Ele-
mentfamilien oder Gruppen) des Periodensystems sagen: Dmitri Mendelejew gab ih-
nen Nummern und fiigte einigen Gruppen den Buchstaben A und einigen ein B hinzu;
diese Nummerierung ist vielerorts heute noch gebrduchlich. 1985 schlug die Interna-
tional Union of Pure and Applied Chemistry (IUPAC) ein neues System vor, in dem
die Spalten von links beginnend ohne den Zusatz von Buchstaben von 1 bis 18 durch-
nummeriert werden. Wenn wir uns nicht explizit auf die Hauptgruppen 1-8 beziehen,
werden wir in diesem Lehrbuch ausschliefilich das von der IUPAC vorgeschlagene
und heute allgemein akzeptierte System nutzen.

Die Orbitale der Valenzschalen unterscheiden sich zwischen den Elementen der
zweiten und dritten Periode sowohl in ihrer Zahl als auch in ihrer Art. Dadurch er-
geben sich fiir den Charakter der méglichen kovalenten Bindungen substanzielle Un-
terschiede, wenn man beispielsweise Sauerstoff mit Schwefel oder Stickstoff mit Phos-
phor vergleicht. So kdnnen Sauerstoff und Stickstoff nicht mehr als acht Elektronen in
ihren Valenzschalen unterbringen, wahrend viele Phosphorverbindungen 10 Elektro-
nen in den Valenzschalen des Phosphors enthalten und viele Schwefelverbindungen
10 oder sogar 12 Elektronen in der Valenzschale des Schwefels.

1.2 Was ist das Lewis-Bindungskonzept?

1.2.1 Bildung von lonen

Lewis hat 1916 ein verbliiffend einfaches Modell vorgeschlagen, das viele Beobach-
tungen zur chemischen Bindung und zur Reaktivitit von Elementen erkldren konnte.
Erwies darauf hin, dass die Reaktionstrigheit der Edelgase (18. Gruppe bzw. 8. Haupt-
gruppe) auf die hohe Stabilitidt der Elektronenkonfiguration dieser Elemente zuriick-
zufiihren sein konnte: Helium mit einer Valenzschale aus zwei Elektronen (1s?), Neon
mit acht Elektronen in der Valenzschale (2522p®), Argon ebenfalls mit acht Elektro-
nen (3s23p®) usw. (die im Argon grundsitzlich vorhandenen d-Orbitale spielen aus
Griinden, die hier nicht thematisiert werden sollen, zunédchst keine Rolle).
Insbesondere unter den Hauptgruppenelementen (Gruppen 1, 2, 13-18) beobachtet
man die Tendenz, dass sie oft so reagieren, dass ihre Valenzschale mit acht Elektro-
nen besetzt wird. Dieser Trend wird als Oktettregel bezeichnet. Ein Atom mit etwas
weniger als acht Valenzelektronen neigt dazu, die zu acht Elektronen in der Valenz-
schale fehlenden Elektronen aufzunehmen und damit die Elektronenkonfiguration
des nachfolgenden Edelgases zu erreichen. Indem es diese Elektronen aufnimmt, er-
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Die Valenzschale der
Elemente der 3. Periode
enthilt s, p und d-
Orbitale. Durch die d-
Orbitale ergeben sich
erweiterte kovalente
Bindungsméglichkeiten
fiir die Elemente der 3.
Periode.

Gilbert N. Lewis (1875-1946) fiihrte die Theo-
rie der Elektronenpaare ein, die unser Ver-
standnis von der kovalenten Bindung und vom
Konzept der Sauren und Basen enorm erwei-
terte. lhm zu Ehren werden Strukturformeln
mit ,Elektronen-Punkten® hdufig als Lewis-
Formeln bezeichnet. [Quelle: © Getty Images.]

Edelgas Edelgasnotation

He 1s?

Ne [He]2s?2p®

Ar [Ne]3s23p®

Kr [Ar]4s24p®3d1°
Xe [Kr]5s25p54d10
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hilt das Atom eine negative Ladung; es wird zu einem Anion. Im Gegensatz dazu
neigt ein Atom mit nur einem oder zwei Valenzelektronen dazu, diese abzugeben, um
auf diese Weise zur Elektronenkonfiguration des vorangegangenen Edelgases zu ge-
langen. Durch die Abgabe der Elektronen wird das Atom positiv geladen; es entsteht
ein Kation.

1.2.2 Die Bildung chemischer Bindungen

Nach dem Lewis-Bindungskonzept bewirkt die Bindungsbildung zwischen Atomen,
dass jedes an der Bindung beteiligte Atom danach eine Elektronenkonfigurationin der
Valenzschale aufweist, die der des Edelgases mit der néchstgelegenen Ordnungszahl
entspricht. Eine solche abgeschlossene Valenzschale konnen Atome auf zwei Weisen
erreichen:

1. Ein Atom kann so viele Elektronen aufnehmen oder abgeben, dass seine Valenz-
schale vollstdndig gefiillt ist. Die Aufnahme von Elektronen macht aus dem Atom
ein Anion, die Abgabe von Elektronen fiihrt zu einem Kation. Die chemische Bin-
dung, die auf diese Weise durch elektrostatische Anziehung zwischen einem An-
ion und einem Kation zustande kommt, nennt man eine ionische Bindung.

Natrium (Ordnungszahl 11) Chlor (Ordnungszahl 17)

gibt ein Elektron ab und erlangt . e nimmt ein Elektron auf und
Na- + :CI' — Na :Cl:

eine gefiillte Valenzschale, die erlangt eine gefiillte

der des Neons entspricht Valenzschale, die der des

(Ordnungszahl 10). Argons entspricht
(Ordnungszahl 18).

2. Ein Atom kann mit einem oder mehreren anderen Atomen Elektronen teilen,
um so zu einer gefiillten Valenzschale zu kommen. Eine chemische Bindung,
die durch das gemeinsame Nutzen von Elektronen entsteht, nennt man eine
kovalente Bindung.

Jedes Chloratom
.. .. e e (Ordnungszahl 17) teilt ein
¢l + Q. —— :Cl-CL Elektron mit dem jeweils
anderen Chloratom, sodass
letztlich beide Atome eine
gefiillte Valenzschale
aufweisen.

Wie kann man herausfinden, ob zwei Atome in einer Verbindung durch eine ionische
oder eine kovalente Bindung verkniipft sind? Eine Mdglichkeit hierzu besteht darin,
die relative Position der beiden Atome im Periodensystem zu betrachten. Ionische Bin-
dungen bilden sich fiir gewthnlich zwischen einem Metall und einem Nichtmetall.
Aus dem Metall Natrium und dem Nichtmetall Chlor bildet sich die Verbindung Na-
triumchlorid (Na*Cl™), ein Beispiel fiir eine Verbindung mit ionischer Bindung. Ver-
binden sich dagegen zwei Nichtmetalle oder ein Halbmetall und ein Nichtmetall, dann
liegt fiir gewOhnlich eine kovalente Bindung vor. Beispiele fiir Verbindungen mit ko-
valenten Bindungen zwischen Nichtmetallen sind Cl,, H,0, CH, und NHj;. Typische
Vertreter von Verbindungen zwischen einem Halbmetall und einem Nichtmetall sind
BF;, SiCl, und AsHj;.

Eine weitere Mdoglichkeit besteht darin, den Bindungstyp durch Vergleich der Elek-
tronegativititen der beteiligten Atome zu ermitteln; diese werden wir im ndchsten Un-
terkapitel thematisieren.



