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4. Atombau und das Periodensystem der Elemente

4.0. Atom-Modelle — Warum den Modelle?

Q: commons.wikimedia.org (Emichan)

In gut 3000 Jahren Naturwissenschaftsgeschichte hat sich unser Bild von den Atomen stark
verandert. Hier soll diese Entwicklung von der Antike bis zur Moderne im Schnell-Durchlauf
aufgezeigt werden. An den einzelnen Modellen wollen wir vor allem ihre Vorteile gegentber
ihren Vorlaufern klar stellen, aber auch aufzeigen, wo die Probleme in den neuen Modellen
stecken. Jedes Modell oder jede Theorie muf3 sich dann vor allem an der Praxis messen las-
sen. Stimmen Beobachtungen und Messungen nicht mit den theoretischen Aussagen und
Berechnungen Uberein, dann ist weiteres Forschen unumgénglich. Auch unser heutiges
Atom-Modell ist nicht fertig oder perfekt.

Bei allem hin und her:

Es hat noch niemand ein Atom gesehen, noch kann er genau sagen, wie ein Atom
aussieht. Alles was wir Uber "Atome" zu wissen glauben oder was wir "gesehen" ha-
ben, sind nur Modelle oder Umsetzungen von MelB3werten in zu einem Modell passende
Abbildungen!

Ja aber, das nebenstehende Bild zeigt doch » |
die Atome der Graphit-Oberflache, oder?
Nein, eben nicht! Es zeigt die in Grautone
umgesetzte Verteilung von bestimmten Tun-
nel-Stromen (ein besonderer elektrischer Effekt)
beim zwei-dimensionalen Abtasten der Gra-
phit-Oberflache. Genau diese Technik steckt
hinter den Raster-Tunnel-Mikroskop (RTM).
Dass dies Atome sind, die man da sieht, wi-
derspricht schon einfachsten Vorstellungen
vom Atom, die wir heute haben. Was genau
soll denn diese "Kugel-Hille oder -
Oberflache sein, die wir da "sehen". So ein RTM-Aufnahme einer Graphit-Oberflache
Teil gibt es nur in dlteren — langst widerlegten Q: de.wikipedia.org (Frank Trixler (L.-M.-Uni Miinchen))
- Vorstellungen von Atomen.
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Exkurs: Modell (Begriff und Methode)

Modelle sind beschrénkte oder vereinfachte Prasentationen / Ausschnitte / Darstellungen / Abbilder
der Wirklichkeit oder von Mdglichkeiten, die bestimmte Details wiederspiegeln. Viele der Eigenschaf-
ten des Originals werden entweder weggelassen oder in andere Dimensionen gebracht (Verkiirzung).
Modelle dienen nur bestimmten Zweck-Bestimmungen. Bei der Entwicklung und Verwendung von
Modellen steckt also immer ein Pragmatismus dahinter. Sie miissen relativ einfach aufgebaut / ent-
wickelt sein und dann leicht zu verwenden sein.
Ein Modell macht nur dann Sinn, wenn es im Rahmen seiner Grenzen auch giltig (Validitat) ist. Das
ist vor allem beim Arbeiten mit dem Modell zu beachten. Man arbeitet immer nur mit dem Modell! Ob
die gefunden oder ermittelten (Modell-)Erkenntnisse auch wirklich stimmen, muss in einem Test ge-
gen die Wirklichkeit abgeprift werden. Gute Modelle sind skalierbar, auf angrenzende Problemstel-
lungen anwendbar oder (allg.) erweiterbar (Extension).
Wir setzen Modell immer dann ein, wenn die Wirklichkeit aus irgendwelchen Griinden nicht raumlich
oder zeitlich zugénglich ist. Viele Dinge in der Welt sind viel zu komplex, um sie in ihrer Gesamtheit zu
erfassen, zu verstehen und vielleicht zu beeinflussen. Auch das Manipulieren oder Experimentieren
mit der Realitat stellt uns vor Problemen. Nicht jeder mochte das Versuchs-Kaninchen fir irgendwel-
che (verriickten oder nicht-verriickten) Experimente von Wissenschaftler usw. sein.
Immer dann, wenn es gefahrlich wird, Vorgange sehr langsam oder sehr schnell ablaufen, Objekte
sehr grof3 oder sehr klein sind oder auch sehr teuer sind, dann bieten sich Modelle als (erster) Ersatz
an.
Modellen kann man diverse Funktionen (nach ESCHENHAGEN) zuweisen, die jeweils in unterschiedli-
chem Malfl3e zum Tragen kommen:

e Anschauungs-Funktion (Erhéhung der Anschaulichkeit)

e denk-6konomische Funktion (vereinfachter Zugang)

e heuristische Funktion (Problem-Findung und -Eingrenzung)
ESCHENHAGEN fordert fir jedes Modell auch die Erflillung verschiedener Kriterien:

o Ahnlichkeit und Entsprechung

e Einfachheit und Adaquatheit

o Exaktheit und Effektivitat (bzw. Fruchtbarkeit)
Solche ahnlichen Merkmale haben wir oben schon als Zweck-Bestimmungen vorgetragen. Dies soll
uns auch zeigen, dass im Bereich der Forschung zum Thema Modell noch kein allgemeingultiger
Konsens gefunden wurde. Jeder Wissenschaftler und Autor aber und jede Wissenschaft und Glau-
bensgemeinschaft findet da ihre eigenen Préferenzen.
Einige Arten von Modelle sein hier beispielhaft aufgezahlt:

e Modell-Auto, Modell-Eisenbahn
Back-Form
Landkarte, Stadt-Plan
Spiel-Teppich (mit StraRen und Hausern)
ein Bauklotzchen oder Radiergummi dient als Auto auf dem Tisch oder dem Spiel-Teppich
Wetter-Karte
Funktions-Modell, Funktions-Schema
Gedanken-Modell
Klima-Modell
technische Zeichnung eines Autos
Puppe, Wachs-Figuren
(elektrischer oder elektronischer) Schaltplan
Vorbilder
physikalische Formeln (z.B. gleichférmige Bewegung)

Jede Wissenschaft kennt heute noch spezielle eigene Modell-Definitionen oder Modell-Arten. Die Auf-
zahlung lasst sich weiter fortsetzen.

Man kann Modelle aber trotzdem in bestimmte Klassen oder Typen einteilen. Jede dieser Klassifizie-
rungen greift meist auf die Gesamtheit der Modelle zurtck:

dynamische // statische Modelle

kontinuierliche // diskrete Modelle

deterministische // stochastische Modelle

Struktur- // Funktions- // Konstrukt-Modell

reale (konkrete, materielle) // ideele (Gedanken-) Modelle

physische // analytische bzw. Analog- // Simulations- bzw. Rechen-Modelle
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o Alltags- // Wissenschafts-Modell
e empirische // physikalische Modelle

Die Methode der Modellierung ist eine der wichtigsten in der Wissenschaft. Praktisch arbeitet ja die
Wissenschaft immer mit Modellen (oder unter Modell-Bedingungen). Deshalb ist es wichtig am Ende
jedes Modell selbst und auch die Erkenntnisse, die man durch die Arbeit mit Modellen gewinnt, an der
Praxis auf Gultigkeit zu prifen!

Jede Modellierung erfordert eine definierte Zweck-Bestimmung des zu erstellenden Modells.

Es folgt die Auswahl der Eigenschaften und Funktionen, die fur das Modell gebraucht werden. Natir-

lich ist auch die Weglassung der nicht-gebrauchten Eigenschaften und Funktionen eine geeignete Va-
riante.

Aufoaben:
1. Finden Sie 10 weilere Modelle! Eviautern Sie kurz, welchem Zweck sie die-
nen!

2. Suchen Sie in Lexika usw. nach Synonymen zum Begviff "'™Modell"! (Beziehen
Sie ev. auch fremdsprachige Lexika einl)
2. Klassifizieren Sie Thre Modelle in die oben genannlten Gruppen!
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4.1. Atom-Modelle — eine kurze Geschichte

4.1.1. erste Vorstellungen vom Bau der Welt

Die altesten bekannt gewordenen Atom-Konzepte stammen aus dem 6. Jhd. v. Chr. von den
Nyaya- und Vaisheshika-Philosophen. Sie postulierten die Bildung von Teilchen-Paaren, die
sich dann wiederum zu hoheren Ordnungen von je drei Paaren zusammenschlieR3en sollten.
Im antiken Europa ging ANAXAGORAS (ca. 500 — 425 v.u.Z.) davon aus, dass sich ein Stoff
beliebig lange in immer kleinere Teile eben dieses Stoffes zerlegen lassen. Eine minimale
GroRRe sollte es dabei nicht geben. Zu den Vertretern dieser Theorie zahlte auch ARISTOTE-
LES (384 — 322 v.u.Z.). Der Grieche LEUKIPP (5. Jhd. v. Chr.) behauptete dann als erster,
dass die Stoffe aus kleinsten Teilchen bestehen. Die Teilchen sollten gewissermal3en die
kleinstmogliche Version des jeweiligen Stoffes sein. Gold setzte sich aus kleinsten Gold-
Teilchen zusammen, Schwefel aus Schwefel-Teilchen usw. usf. Den Begriff Atom postulierte
DEMOKRIT (Griechenland; etwa 460 — 371 v.u.Z.) und meinte damit einen kleinstes, unteilba-
res Teilchen (griech.: a-tomos = un-teilbar). Nach seiner Ansicht gab es nur Atome und lee-
ren Raum. Die verschiedenen Stoffe seien aus verschiedenen Arten von Atomen zusam-
mengesetzt, die sich z.B. in der aulReren Form unterscheiden. Atome bewegen sich im
Raum, stoRen aneinander und kdnnen sich vereinigen oder auch wieder trennen. Aus den
Anziehungen und Abstof3ungen und der Art der Atome sollten sich die Eigenschaften der
Stoffe erklaren lassen.

Die Atom-Theorie von DEMOKRIT fand im religidsen

Griechenland seiner Zeit keine Beachtung. Sein philo- Feuer _ trocken Luft
sophischer Gegner war EMPEDOKLES ((?) 495 — 435
v.Chr.), der die Lehre der vier Elemente (Feuer, Was-
ser, Luft und Erde) begriindete und verbreitete. Die heil3 feucht
atomistischen Theorien gerieten immer mehr in die
Vergessenheit bzw. wurden als Uberholt oder falsch
angesehen. Erde kalt Wasser
Bis ins Mittelalter &nderte sich an der Grundtheorie

der vier Grund-Elemente nichts.

Die verschiedenen Stoffe stellte man Feuer Luft
sich als unterschiedliche Mischung
der Grund-Elemente vor. Der Stoff an
sich war dann eine homogene, unend-
lich zerteilbare Masse.
Manchmal wurde ein flinftes Element Tetraeder Hexaeder
(Holz oder auch Metall) mit in die (Tetrahedron))  Universum  (Oktahedron)
Theorie einbezogen. Aus dem unstill- a
baren Wunsch der mittelalterlichen
Fursten und Konige nach Gold ent-
standen die Vorlaufer der heutigen
Chemie. Die Alchimisten — wie sie _
sich selbst nannten — versuchten aus Dodecaeder
den verschiedensten Stoffen und mit (Dodecahedron) Wasser
abenteuerlichen Methoden Gold her-
zustellen. Nach der 4- bzw. 5-
Elemente-Theorie sollte dies auch
maoglich sein. Gewissenhaft notierten
die Alchimisten ihre Versuche und
versuchten sich auch an Erklarungen
und Voraussagen fur neue Experi-
mente. Aber irgendwie passte das al-
les nicht zusammen.

Wiirfel, Oktaeder Icosaeder

(Hexahedron) (Icasohedron)
Bilder-Q: de.wikipedia.org (Cyp)
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?? BROwNsche Molekularbewegung / Nebelkammerversuche; Beobachtung von Pollen auf
einer unbewegten Wasser-Oberflache

;L/ J»:._\

* Metall

A=
chinesische Grund-Elemente

Q: tarot-germany.com

erste Untersuchungen, die auf eine Mikro-Strukturierung der Materie hindeuteten

bestatigten die bilBherigen Theorien / Aussagen zur moglichen Fein-Strukurierung der Stoffe
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4.1.2. die DALTONsche Atom-Theorie

Anfang des 19. Jahrhunderts (1803) griff der englische Chemiker John DALTON (1766 —
1844) die Theorie von DEMOKRIT wieder auf. Aus seinen berihmten Experimenten zu den
Mengenverhaltnissen bei chemischen Reaktionen schloss er, dass sich immer bestimmte
Zahlen von Atomen miteinander verbunden oder diese wieder freigegeben wurden. Be-
stimmte Stoffe konnten nicht weiter zerlegt werden — sie schienen aus einer Art von Atomen
zu bestehen.

DALTONS Atom-Theorie bestand aus vier Kern-Aussagen:

1. Stoffe bestehen aus kleinsten — nicht weiter teilbaren — Teilchen, den Atomen.

2. Die Atome eines Elementes sind durch gleiche Masse und gleiches Volumen ge-
kennzeichnet. Die Atome verschiedener Elemente unterscheiden sich in Masse
und Volumen.

3. Atome konnen durch chemische Reaktionen nicht geteilt, zerstort, erzeugt oder
vernichtet werden.

4. Bei chemischen Reaktionen werden die Atome der Ausgangsstoffe nur neu in den
Reaktionsprodukten angeordnet. Dies erfolgt in bestimmten Zahlenverhaltnissen.

In weiteren Arbeiten entwickelte DALTON eine kinetische Gas-Theorie. Danach bewegen sich
die Gas-Teilchen (Atome) wie Kugeln in einem leeren Raum. Durch den Aufprall an den Ge-
falBwanden entsteht der Gas-Druck. Die Form der Kugel nahm DALTON auch fur alle anderen
Atome an. Dies kénnte man auch als eine fiinfte Kern-Aussage seiner Atom-Hypothese be-
trachten.

Aus DALTONs Arbeiten wurden dann spater das Gesetz von den konstanten Proportionen
durch PROUST (1794) sowie RICHTERS Gesetz von den aquivalenten Proportionen (1791) ab-
geleitet. Das DALTONsche Gesetz von den multiplen Proportionen (1808) komplettierte dann
die Reihe der grundlegenden stdchiometrischen Gesetze (= 6. Stdchiometrie).

DALTON und viele nachfolgende Chemiker versuchten nun die Masse der Atome zu bestim-
men. Da einzelne Atome nicht zugdnglich bzw. die Atome nicht abzahlbar waren, konnten
sie die genaue (absolute) Atom-Masse nicht ermitteln. Was aber mdglich war, war die die
Bestimmung der Atom-Massen-Verhaltnisse zueinander. Dabei setzte man z.B. zwei Ele-
mente miteinander um und erfasste die Stoff-Proben-Massen. Z.B. wurde zur Oxidation (da-
mals noch Oxydation genannt) von 10 g Quecksilber rund 0,8 g Sauerstoff benétigt. In der Kennt-
nis / Annahme, dass Quecksilber und Sauerstoff im Verhdltnis 1 : 1 im Quecksilberoxid vor-
kommen, konnte nun geschlossen werden, dass Quecksilber-Atome rund 12,5x schwerer
sind als Sauerstoff-Atome. Statt mit absoluten Atom-Massen konnte man nun zu mindestens
mit relative Atom-Massen arbeiten. Fir Gase hatte Amedeo AVOGADRO (1776 — 1856) schon
1811 ein Gesetz (- AVOGADRO-Gesetz, Avocapro-Prinzip, Satz von Avocabro) gefunden, mit
dessen Hilfe deren relativen Atom-Massen bestimmbar waren. Er fand namlich heraus, dass
die Quotienten der Produkte von Druck und Volumen zu Stoffmenge und Temperatur immer
gleichgrol3 sind.

b _P%_p > p-V=n-R'T R .. allg. Gaskonstante (= 8,314 J/mol*K)
nq,Tq ny Ty

Die relative Stoffmengen-Masse (molare Masse) ergab sich Gber das Auswiegen einer be-
stimmten Gas-Volumens. Heute verwenden wir 22,4 | eines Gases dazu.

BK_Sekll_allgChem_2PSE.docx -10 - (c,p) 2009-2024 Isp: dre



Aufoaben:

1. Wiederholen Sie die folgenden Geselze! Geben Sie jeweils ein bis zwei Bei-
spiele an!

a) Geselz von den konslankten Proportionen

b) Geselz von den mulliplen Proportionen

¢) Geselz von den aquivalenten Proportionen

DALTON's Atom-Theorie lie3 aber auch zu ihrer Zeit noch viele Fragen offen. So machte sie
Uberhaupt keine Aussagen dahingehend, wieso sich Atome zu grol3eren Teilchen verban-
den. Weiterhin konnte DALTON keine Erklarungen fur die spezielle Bindigkeit der verschiede-
nen Atome angeben. Warum bindet Wasserstoff nur mit einem anderen Atom und Sauerstoff
mit zwei?

1874 sagten STONEY und HELMHOLTZ ein kleines, negativ geladenes Elementar-Teilchen vo-
raus, welches sie Elektron (auch: Negatron) hannten. Das Elektron sollte fur den elektrischen
Strom verantwortlich sein. Bis dahin nahm man im Wesentlichen an, dass der elektrische Strom eine Art
Flussigkeit ware.

Im Widerspruch zu DALTONs Theorie stand die Entdeckung der Radioaktivitat durch Antoine
Henri BECQUEREL (1852 — 1908). Er stellte 1897 fest, dass sich Atome bei radioaktiven Vor-
gangen umwandeln kénnen. Die Radioaktivitt selbst hatte er gerade ein Jahr zuvor ent-
deckt.

4.1.3. das THOMSONsche Atom-Modell

Der Brite Joseph John THOMSON (1856 — 1940) entdeckte bei Experimenten mit Strom-
durchflossenen Vakuumrdhren, dass die Strahlen innerhalb dieser Rohren aus kleinsten
Teilchen bestehen. Dies war der experimentelle Nachweis der Elektronen.

Exkurs: THOMSONS Versuche mit Vakuum-Rdhren

Kathoden-Strahl-Rohre

spater wurde dann auch die BRAUNsche Rohre be-
nutzt. Dabei handelt es sich um eine modifizierte
bzw. weiterentwickelte Vakuum- bzw. Kathoden-
Strahl-Rohre. Die Anode war als Flache ausgefuhrt
und mit einem kleinen Loch versehen worden.
Durch dieses konnte nun ein winziger Teil der
Elektronen hindurchfliegen und dann auf einer
Leuchtschicht einen Fluoreszenz-Effekt hervorru-
fen.

Der Elektronen-Strahl konnte durch zusatzliche

Elektroden auch noch abgelenkt werden. (Die
BrAuNsche Rohre war der Ausgangspunkt fur die Entwicklung
des Fernsehens. Die volumindsen Bildréhren der alten Fern-

seher sind spezielle BRAUNsche Réhren.)

Grenzfall der ComPTON-Streuung fur Photonen mit geringen Energien
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Die genaueren Messungen an den Vakuum-Rohren erschlossen dann auch die ersten be-
kanntgewordenen Eigenschaften der Elektronen.

Ihre Masse ist mit 0,91 * 10%" g (= 0,0005 u) extrem gering.
Elektronen sind Objekte mit einer negativen Elementar-
Ladung. Als Ladung ermittelt man -1,6 * 10°C (1C=1A*
s). Elementar-Ladungen — wie die eines Elektrons — sind
nicht weiter teilbar.

Die THoMSONsche Vorstellung von einem Atom konnte man
mit einem Rosinenkuchen bzw. einer Wassermelone (Rosi-
nenkuchen- bzw. Plumpudding-Modell) vergleichen. Der positive
und massebehaftete Teil entsprach dem Teig des Kuchens
bzw. dem Fruchtfleisch der Melone. Die Rosinen bzw. die
Kerne sollten die negativen Elektronen sein.

In der Atom-Masse (in Bedeutung von Teig) stellte man sich die Elektronen locker und zufal-
lig verteilt vor. Atome sollten also grundsatzlich aus einem positiv geladenen Grundkorper
bestehen, in dem selektierbare Elektronen fir die Ladungs-Ausgleich sorgen.

An der Kugel-Oberflache befinden sich nach dem Modell von THOMSON die Valenz-
Elektronen. Sie lassen sich durch lonisierungs-Vorgange leicht vom Rest abspalten.

Mit den gerade entdeckten Elektronen lieBen sich nun auch andere Versuche (z.B. die Kanal-
Strahl-Versuche von GoLpstein) neu deuten. Die Kanal-Strahlen sollten danach aus positiv gela-
dene Elementar-Teilchen — den Protonen — bestehen.

Die Untersuchungen an Kanal-Strahlen erméglichten die Bestimmung einiger quantitativer
Eigenschaften der Protonen. Sie haben eine Masse von 1,67 *10%* g (1,67 yg = 1 u) und ei-
ne positive Elementar-Ladung von 1,6 * 10'° C (CouLomB).

Trotzdem war man zu dieser Zeit immer noch nicht von der Existenz von Atomen oder Ele-
mentar-Teilchen Gberzeugt.

THOMSONsches Atom-Modell
Q: de.wikipedia.org (Night Ink)

Exkurs: EDISON's Versuche zum Gluhelektrischen Effekt

Bringt man im Hoch-Vakuum einen Metall-Faden
zu Gluhen, dann kann dadurch eine positiv gelade-
ne Metallplatte als Elektrode entladen werden.

Ist die Platte dagegen negativ geladen, dann
kommt es nicht zu einer solchen Entladung.

EDISON schloss daruas, dass der glihenden Metall-Faden kleinste, unsichtbare Teilchen
freisetzt, die negativ geladen sein mussen.

In den nachfolgenden Jahren tberschlugen sich die wissenschaftlichen Erkenntnisse. Das
Forscher-Ehepaar Marie und Pierre CURIE untersuchte das Element Uran. Dabei konnten sie
eine starke Radioaktivitdt nachweisen und auch die Umwandlung des Uran in ein anderes
Element (eine andere Atom-Art).

Dem theoretischen Physiker Ludwig BOLTZMANN (1844 — 1906) gelang es 1900 unter Aus-
nutzung der Theorie der Atome bestimmte Eigenschaften (z.B. die molare Masse) von Gasen
und Kristallen zu berechnen. Er lieferte aber keine praktischen Beweise fiir seine Aussagen
und Berechnungen, so dass seine Ansichten sehr umstritten waren. Hinzu kam, dass er Er-
kenntnisse und Methoden der Wahrscheinlichkeits-Rechnung (Stochastik) mit einbrachte.
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Die Stochastik war damals eine neue und wenig ver-
standene Disziplin der Mathematik. Die scheinbar un-
logischen und sehr speziellen Aussagen der Wahr-
scheinlichkeits-Rechnung flihrten zu weiteren Verwir-
rungen in den wissenschaftlichen Ansichten dieser Zeit.
Im Jahr 1900 untersuchte der deutsche Physiker Max
PLANCK u.a. die Schwarzkdrperstrahlung. Seine wich-
tigste Erkenntnis war dabei, dass die Energie immer in
bestimmten Portionen abgestrahlt oder absorbiert wur-
de. Diese Energie-Portionen nannte er Quanten (lat.:
quantum .. Menge, Portion). PLANCK begriindete damit
die Quantenphysik (Quantenmechanik).

Albert EINSTEIN (1879 — 1855) beschéftigte sich 1905
mit der Erklarung der BROwNschen Molekularbewe-
gung. Er fihrte dabei aus, dass die scheinbar willkurli-
chen Richtungsé&nderungen der beobachteten (relativ
groRen) Teilchen durch Zusammenst6Re mit kleinen
(unsichtbaren) Teilchen (z.B. Atomen) erklarbar sind.
Die beobachteten Phanomene bei der Molekularbewe-
gung passten auch gut zu den Theorien von BOLTz-
MANN. Unklar blieb aber die Rolle der Elektronen. Auch
die Phanomene der Radioaktivitdt konnten noch nicht
abschliel3end aufgeklart werden.

\@

beobachtetes Phanomen der
BROWNschen Molekular-Bewegung

Ursache der BROWNSschen
Molekular-Bewegung
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Exkurs: GOLDSTEINS Versuche mit Kanal-Strahl-R6hren

Wasserstoff-geflllte  Kathoden-Strahl-Réhre
mit Unterdruck (Vakuum)

beschleunigte Elektronen (Kathoden-Strahl)
schieRen aus den Wasserstoff-Atomen die
Elektronen heraus. Der Uberbleibende Rest
(das Wasserstoff-lon) ist positiv geladen und
wird in Richtung Kathode beschleunigt.
Diesmal sind in der Kathode Locher, durch
die ein Teil des lonen-Strahls hindurchgeht.
Die Wasserstoff-lonen (heute wissen wir es sind
reine Protonen) fliegen gewissermalen durch
Kanale in der Kathode und kdnnen hinter der
Kathode untersucht werden.

Exkurs: BOLTZMANNS Theorien zur Thermodynamik

statistische Thermodynamik
erschuitterte die damalige Weltanschauung, klarte Gber die Urkrafte auf, und entfernte Gber-
natlrliche Machte aus den Erklarungen

S=k-logW S .. Entropie (MaR fir die Unordnung) k .. Proportionalitatsfaktor
W .. Anzahl méglicher Mikrozusténde der Stoffprobe

andere (urspringliche) Schreibweise:
S=kg-INQ ks .. BOLTZMANN-Konstante (1,381*10% J/K)

Q .. Anzahl moglicher Mikrozusténde der Stoffprobe

0.0035

fv) [s/m) A T= 100K

T=800K

v 200 400 500 £00 1000y [mys] 1200

MAXWELL-BOLTZMANN-Verteilung fur Stickstoff-Teilchen

bei verschiedenen Temperaturen
Q: de.wikipedi.org (Fred Stober)

BK_Sekll_allgChem_2PSE.docx -14 - (c,p) 2009-2024 Isp: dre




4.1.4. das RUTHERFORDsche Atom-Modell (Atom-System)

Die Kenntnis tber die Zusammensetzung des Atoms zumindestens aus Protonen und Elekt-
ronen lie3 die Frage nach der Anordnung dieser Teilchen aufkommen.

Exkurs: LENARD's Versuche mit Kathodenstrahl-Rdhren

Philipp VON LENARD (1862 — 1947)

Untersuchung dinner Metall-Schichten (Plattchen)
in Kathodenstrahl-Réhren

negative Teilchen (Elektronen) werden durch star-
kes elektrisches Feld beschleunigt

Loch in Anode lasst beschleunigte Elektronen als
Strahl durch

Elektronen-Strahl wird zur Material-Untersuchung
genutzt.

ein Grof3teil der Elektronen durchdringt die zu untersuchende Metall-Plattchen

Mit einem radioaktiven Teilchenstrahl wollte der britische Physiker Ernest RUTHERFORD
(1871 — 1937) die Atome einer sehr dinnen Gold-Folie untersuchen. Seine Gold-Folie war
so dunn, dass praktisch nur noch 2'000 Atom-Lagen vorhanden waren. Wenn die Atome
massive Objekte (It. dem Rosinenkuchen-Modell / THomsonschen Atom-Modell) sind, dann mussten sie
den radioaktiven Teilchenstrahl eigentlich vollstandig absorbieren (auffangen, aufnehmen). Even-
tuell ware auch eine glatte (gedampfte) Durchstrahlung denkbar. Bei seinen Versuchen stiel3
RUTHERFORD (1911) auf ein seltsames Pha&nomen. Der Grof3teil der Strahlung ging glatt
durch die Gold-Folie hindurch. Daneben zeichneten sich links und rechts neben dem Durch-
strahl-Punkt weitere Einzelstrahlen mit geringer Intensitat und mehr zufalliger Verteilung ab.

Exkurs: RUTHERFORDS Experiment

Als Strahlen-Quelle (1) benutz-
te RUTHERFORD radioaktives
Blei. Dieses strahlt a-, - und
y-Strahlen aus. Durch ein
elektrisches Feld hinter der
Austritts6ffnung werden die a-
Strahlen zum negativen Pol
und die B-Strahlen zum positi-
ven Pol abgelenkt. Die y-
Strahlen fliegen weitgehend
unverandert weiter. Fir das
Experiment werden die a-
Strahlen (3) benutzt. Die a-
Teilchen sind praktisch Heli-
um-Atom-Kerne (eigentlich He-
lium-lonen (“He?*). Die Kerne Q: de.wikipedia.org (Sundance Raphael)
bestehen aus zwei Protonen,

die mit zwei Neutronen "ver-
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klebt" sind. Dieses war damals

aber noch unbekannt.

Die a-Strahlen werden innerhalb einer abgedunkelten Experi-
mentier-Kammer auf eine extrem diinne Gold-Folie (5) gelenkt.
Gold war zur der Zeit, das Metall, was man sehr diinn auswal-
zen und hdmmern konnte. Die Folie bestand aus ungefahr 1'000
bis 2'000 Atom-Schichten. Die durchgelassenen oder gestreuten
a-Teilchen wurden dann von einem Film-Material (4) aufgefan-
gen, wo sie einen schwarzen Fleck hinterlassen. Das Film-
Material wurde ringférmig um die Gold-Folie (Aufstrahl-Punkt
(6)) angebracht.

oben: Erwartung nach dem
THOMSON-Modell
unten: Erklarungsversuch

von RUTHERFORD
Q: de.wikipedia.org (Fastfission)

wichtigste Erkenntnis war, das Atome nicht massiv sind
weitere Aussage, das scheinbar ein Teil der eingestrahlten Teilchen reflektiert oder abge-
lenkt werden

RUTHERFORD folgerte nun, dass die Atome gar nicht

massiv seien. Scheinbar bestanden sie aus kleinen,

massiven Zentralpunkten, welche die Strahlung zu ei- - ™.
nem bestimmten Anteil ablenkten. Der Rest des Atoms 4 ® ~
war einfach nur leerer Raum. Durch diesen konnte sich ;

die Strahlung ungehindert bewegen. Im Jahr 1906 p

@ o
; . e @
konnte RUTHERFORD dann auch die GrofRenverhéaltnis- ‘
= @
@

1
- - ‘
se sehr genau ermitteln. Der Kern hat danach einen

!
Durchmesser von ungefahr 10°m (= 10 pm = 0,0001

/

L}

pm). Die Hulle hat einen rund zehntausendmal grofie- v

i r
ren Radius (Unterschied: finf GréRenordnungen). Stellt man \\ @ /
sich einen Atomkern in Kirschkern-Grél3e (d = 0,5 cm) . - g
vor, dann ware die Hille so grof3 (d = 300 m), dass das RUTHERFOR[;;cFes_'Atom-Modell
Rote Rathaus von Berlin gut darin Platz finden wirde. Q: de.wikipedia.org (Night Ink)

Das Volumen des Kerns ist somit nur rund ein Billiar-

denstel (1/10%) der Hille.

Hatte ein Atom z.B. eine Ausdehnung wie ein Schreibtisch, dann ware der Atom-Kern (=0,1
mm) noch kleiner als ein Druck-Punkt (=0,2 mm)

Uber seine Experimente konnte RUTHERFORD weiter ermitteln, dass der Kern positiv geladen
ist und die Hille die entgegengesetzte negative Ladung gleicher Grof3e besitzt. Die positiven
Ladungen im Atomkern ordnete er den Protonen zu.

Ein Schiler von Joseph John THOMSEN — der englische Physiker Francis William ASTON
(1877 — 1945) entwickelte aus einer Kathodenstrahl-R6hre und einem zusatzlichen &ul3eren
magnetischen Feld ein sogenanntes Massen-Spektrometer. Die in der Kathodenstrahl-Réhre
verdampften lonen der Stoff-Probe wurden im elektrischen Feld der R6hre beschleunigt. Der
lonen-Strahl wurde dann durch das magnetische Feld abgelenkt. Leichte lonen (Elemente /
Isotope) wurden relativ stark abgelenkt und trafen zuerst auf eine Photo-Platte (bzw. einen
anderen Detektor). Die schwereren lonen landeten weiter hinten auf dem Nachweis-Mittel.
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Mit Hilfe des Massenspektrometers konnte man nun Stoff-Gemisch untersuchen und deren
Atom-Zusammensetzung bestimmen. Daneben lieRen sich die Massen der abgelenkten
Teilchen exakt berechnen.

THOMSONs Massenspektrometer (Nachbau)
Q: de.wikipedia.org (Jeff Dahl)

Obwohl man nun festgestellt hatte, dass die Atome gar
nicht unteilbar sind, behielt man den Namen bei.

Im Modell von RUTHERFORD umkreisten die Elektronen
den Atomkern. Dies war schon deshalb notwendig, weil
sonst die negativen Elektronen in den positiven Kern
sturzen wirden (CouLomB-Kraft als Zentripetalkraft). .
Nur durch eine entsprechend schnelle Kreisbewegung
und die daraus resultierende Zentrifugalkraft lie3 sich
zu dieser Zeit der stabile Aufenthalt der Elektronen in
der Hulle erklaren. Mit den Bahnen konnte man nun
auch die Absorption bzw. die Emission (Abstrahlung)
von Energie durch die Elektronen (Atome) zu mindes- RUTHERFORDSches Atom-Modell
tens teilweise erklaren. Nahmen die Elektronen Energie Q: de.wikipedia.org (Cburnett)
von aullen auf (Absorption), dann mussten sie sich —

bedingt durch die nun héhere Energie — schneller und

hoher (weiter entfernt vom Kern) bewegen.

Nach einer Energieabgabe konnten sie eine Bahn dichter am Kern einnehmen. Zu dieser
Theorie standen aber die vollstandigen / genauen Emisions- und Absorptions-Spektren der
Atome im Widerspruch (BALMER, LYMAN und andere). Sie zeigten je nach Atom immer nur
bestimmte Farb-Linien. Eine Farblinie steht dabei immer fir eine bestimmte Energiemenge.
Auch die PLANCKschen Erkenntnisse von der Quantelung der Energie widersprachen dem
RUTHERFORDschen Atommodell mit den — frei in der gesamten Hulle beweglichen — Elektro-
nen und wurden ebenfalls durch die Spektren gestiitzt.
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4.1.5. das BOHRsche Atom-Modell

Im weiterentwickelten Atom-Modell (1913) von Niels
BOHR (1885 — 1963) durfen sich die Elektronen nur
noch auf bestimmten Bahnen bewegen. So machte er n=2

die beobachteten und immer gleichartigen (definierten) W
Energiespriinge der Elektronen erklarbar.
Durch diese ad hoc-Festlegung "verhinderte" BoHR auch das lang- +7e
same Abstirzen der Elektronen in den Atomkern. Die Elektronen

mussten eigentlich durch Reibung langsam Energie verlieren und

dann immer dichter um den Kern kreisen, bis sie dann endgultig der

Anziehungskraft der Protonen zum Opfer fallen. Nach BOHR be-

wegen sich die Elektronen — quasi Reibungs-frei — auf definierten
Bahnen um den Atom-Kern. BoHRsches Atom-Modell

Die Bahnen umgeben den Kern in definierten Kugel- fir das Wasserstoff-Atom
Oberfachen (KugeI-HUIIen). Q: de.wikipedia.org (JabberWok)
In der Darstellung ahnelte das Modell sehr stark dem
Aufbau des Sonnensystems. Das Modell wurde des-

halb haufig auch als Planeten-Modell bezeichent. Geschwindigkei

Die Elektronen befinden sich nach BoHR auf sogenann- den Bl %--um.ae-l--xn:n
ten Schalen. Jede Schale konnte eine bestimmte An- 1

zahl von Elektronen aufnehmen.

Man kann sich die Schalen als Ebenen / Etagen vor- T cowomsKrat
stellen. Nur auf einer Etage ist eine gesicherte Bewe- @

gung mdglich. Die nachste Mdglichkeit fir eine sichere

Bewegung ist die néachsthdhere oder eine tiefer- L
KIronen-

liegende Etage. Bahn / Schale
Wegen der energetischen Stabilitat werden immer zu- Krafte im BoHRschen Atom-Modell
erst die inneren (Energie-armeren, Kern-ndheren) Schalen

besetzt.

Sind diese besetzt werden die dul3eren (Energie-reicheren, Kern-ferneren) Schalen genutzt.
Interessanterweise war BoHR gar nicht der erste, der solch ein Planeten-ahnliches Modell vom Atom entwickelte.
Der Japaner NAGAOKA stellte ein solches Modell schon 1904 vor.

Atome streben zudem immer eine Vollbesetzung der Schale mit Elektronen an. Der vollbe-
setzte Zustand ist immer besonders stabil. Die Edelgase sind genau die Elemente, bei denen
die Atome mit vollbesetzten Aul3en-Schalen versehen sind.

iua[ximBaﬁ(ra?]Chnun%nzi?]rl N 1 2 3 4 > 6 !
Elektronen, die auf ei- max. e 2 | 8 18132507298
ne Schale passen eig- 2112 | 2v22 | 2132 | 2*4% | 257 | 2*6° | 2*72
: : . max. Gesamt-
net sich die Formel: ) 2 10 28 60 | 110 | 182 | 270
Anzahl e
-1 — 2
Nmax [€] =2 n n ... Schalen-Nummer / Haupt-Quantenzahl
N ... Anzahl der Elektronen auf der Schale
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Mit den verschiedenen teilweise besetzten AulRen-

Schalen anderer Elemente liel3en sich nun auch vie- © Sehale M
le charakteristische chemische Vorgange erklaren. ﬁ5¢|,a,¢L
BOHR definierte eine erste Quantenzahl — die Sohale K
Haupt-Quantenzahl — als eine charakteristische Ei- —
genschaft von bewegten Elektronen in einer Atom- @ )

Hulle. Die verschiedenen Haupt-Quantenzahlen ste- e

hen fir die unterschiedlichen Haupt-Energieniveaus e e
der Elektronen.

Die Haupt-Quanten-Zahl beschreibt die Kern-Ferne

und damit die Schalen-GrofRe (entspricht ja Kugel-

Oberflache). BOHF_z_sches Atom-Modell
Mit der Haupt-Quantenzahl n lasst sich die Zuord- fr ein Bor-Atom (sB)
nung der Elektronen zu Schalen tatigen.

Fur n sind die Zahlen 1 bis 7 zugelassen. Die entsprechend den Schalen K bis Q.

Das abgebildete Bor-Atom besitzt neben einigen Neutronen ( ) 5 Protonen (positiv geladen; rot) im Atom-
Kern. In der Atom-Hiille befinden sich als Gegenstiick 5 negativ geladene Elektronen (blau). Sie bewegen sich
auf Schalen. Die innerste Schale K kann nach BOHR nur mit 2 Elektronen besetzt werden. Auf die Schale L wiir-
den acht Elektronen passen, es sind aber nur noch 3 Uibrig, die sich nun hier aufhalten. Die nachste Schale (M) ist
im Normal-Zustand nicht besetzt. Ublicherweise zeichnet man sie gar nicht erst mit, es sei denn, dass sie fir an-
dere Modell-Zwecke bendtigt wird.

Im heute gultigen Periodensystem der Elemente (Abk.: PSE) finden wir die Schalen als Zeilen
wieder. Die Zeilen-Nummer — in der das betreffende Element steht — entspricht den maximal
besetzten Schalen. Alle Elemente einer Zeile im PSE besitzen somit die gleiche auRRere
Schale. Ganz oben im PSE (Zeile 1 mit Wasserstoff und Helium) ist die Schale K reprasen-
tiert. Darunter folgen dann die Schalen L, M, N usw. usf.

Zu BOHRS Zeiten gehor-
ten Spektren zu den
boomenden Untersu-
chungs-Objekten. Man

wusste schon lange, O

ultraviolette

Strahlungs-
Anteile

sichthare

Spektrum
dass verschiedene Stof-
fe (Elemente) verschie-
dene Flammen-Farben
erzeugen. Mit den Spek- )
tren lieRen sich diese (%111(3]11% Blende Prisma Bildschirm

genauer untersuchen.

Um ein Spektrum zu erzeugen wird das zu untersuchende Licht durch ein Dreiecks-Prisma
geschickt. Dabei wird das Licht zweimal gebrochen. Am Ende entsteht ein farbiger Streifen —
das Spektrum.

infrarote

Normales Licht (Licht ei-
ner Quecksilber-Dampf-
Lampe oder einer Gluh-

lampe) enthélt alle Farb- 700 600 500 | 400 nm
Anteile in gleich grol3en kontinuierliches Spektrum
Anteilen.

Wir sprechen von einem kontinuierlichen Spektrum.
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Die Quantelung der Energie und das ad hoc-Verbot
der schleichenden Energie-Abgabe erforderte ein
anderes Erklarungs-Modell fir Energie-Aufnahmen
und —Abgaben im Atom.

Nach diesem Modell kann ein Elektron nur ganz be-
stimmte Energie-Menge aufnehmen. Diese aufge-
nommene Energie wird dann der eigenen hinzuge-
fugt. Man sagt, das Elektron absorbiert die entspre-
chende Energie aus der Umgebung (Einstrahlung).

Fur einen stabilen Zustand (des Atoms) muss das
Elektron nun seine "normale" angestammte Schale
verlassen. Das Elektron springt auf eine hdhere
(Energie-reichere) Schale.

Der anregenden Strahlung wird dabei genau die
Energie entzogen, die das Elektron absorbiert hat.
Man spricht dann von einem angeregten Elektron (in
der néchsten Abb. blau-violett).

Ao

Einstrahlung von Energie

ein hoheres Energie-Niveau
(/ eine hohere Schale)

Absorption der Energie durch
ein Elektron und Sprung auf

Lithium-Atom, sLi
(Normal-Zustand)

Rucksprung eines Elek-
trons in die innere Schale
unter Energie-Abgabe
(Emission)

Energie-Auf- bzw. Abgabe im Atom-Modell von BOHR

Diese Energie - die genau
einer Spektral-Farbe (-Linie)
entspricht — fehlt nun im
Spektrum.

== fehlende Linien

Fur jedes Elektron sind nur
wenige definierte Spriinge
maoglich. Es existieren nur
bestimmte zugelassene

O

Spektium

Schalen / Bahnen mit defi-
nierten Energie-Niveaus.

Fur eine Untersuchung der
verschiedenen Atome bringt
man nun einfach eine Probe
(im verdampften / gasférmigen Zu-
stand) in den Licht-Strahl.

Die Atome interagieren nun
mit dem Licht, bzw. mit den
einzelnen Licht-Energien
(Licht-Farben). Bestimmte
Licht-Frequenzen werden
vom Atom absorbiert.

Im Ergebnis erhalt man ein
Absorptions-Spektrum, in

Licht-

Quelle Blende

700 600

700 600

Probe

Bildschitm

Prisma

]

500 400 nm
Absorptions-Spektrum (hier Natrium)

400 nm
Absorptions -Spektrum (hier Helium)

500

-20 -
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dem die absorbierten Linien
fehlen.

Das Muster der fehlenden Linien ist fir jedes Element charakteristisch — es entspricht einem

Fingerabdruck.

Fur das oben abgebildete Atom ist z.B. eben auch eine Anregung des / der Elektronen auf

der &uReren Schale denkbar.

~—0

Einstrahlung von Energie Absorption der Energie
durch ein Elektron und
Sprung auf ein hoheres
Energie-Niveau (/ eine ho-
here Schale)

Rucksprung eines Elek-
trons in die innere Schale
unter Energie-Abgabe
(Emission)

Energie-Auf- bzw. Abgabe im Atom-Modell von BOHR

Strahlen sehr hochfrequente Energien ein, dann werden die Elektronen u.U. vollstandig aus

ihren Bahnen herauskatapultiert.

Energie-Auf- bzw. Abgabe im Atom-Modell von BOHR

Niederfrequente Energien kdnnen von den Elektronen nicht ab-
sorbiert werden. Sie durchdringen quasi die Atomhtille und lassen
sich folglich auch direkt sichtbar machen.

Da jedes Atom einen mdglichst Energie-armen Zustand anstrebt,
springt das angeregte Elektron irgendwann wieder zurtick auf ei-
ne innere (Energie-armere) Schale. Dabei gibt es die Giberschis-
sige Energie ab. Die Energie-Menge entspricht genau der friher
absorbierten Energie. Die Uberschissige Energie wird als Strah-
lung emittiert (abgegeben).

Um diesen Effekt zu untersuchen, nutzt man eine Entladungs-
Lampe, die mit dem zu untersuchenden Stoff (in Gas- oder Dampf-
Form) geflllt ist. Darin werden die Atome durch das elektrische
Feld angeregt und geben kurz danach die Uberschiissige Energie
als Licht (od. andere Strahlung) wieder ab.

-21 -
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ultraviolette

N
]

sichtbare  Strahlung

infrarote
Hochspanmungs- Lochblende oder Prisma Spektium
Entladungs-Rihre Strahlenbiindler oder
mit Wasserstoff-Fiillung Beugungsgitter

Fir das Wasserstoff-Atom konnten die verschiedenen Schalen Uber die aufgezeichneten Li-
nien-Spektren sehr genau nachgewiesen werden.
Jede Linie im Linien-Spektrum entspricht nach der Formel:

%z f=k-(E;—Ep) A .. Wellenlange f .. Frequenz
E .. Energie-Zustande des Elektrons
v .. (ny) Wellenzahl

E=h*v bzw. E=h*f h .. PLANCKsches Wirk-Quantum

einem bestimmten Energie-

Wert.

Nun erscheinen im leeren

Spektrum genau die Linien, 700 600 500 400 nm
die im Absorptions-Spektrum Emissions-Spektrum (hier Natrium)
fehlten.

Absorptions- und Emission-
Spektrum ergeben zusammen
ein kontinuierliches Spektrum. L8
Henry MOSELEY (1887 — 1915) 700 600 500 S 400 nm
fand 1913 heraus, dass die kontinuierliches Spektrum
Elemente jeweils eigene —

fir sie typische — Spektral-Linien fiir jeden einzelnen Elektronen-Ubergang besaRen. Eigent-
lich gleiche Schalen-Ubergange (z.B. erste Linie der K-Serie) unterschieden sich auch bei
jedem Element. Er fand dann einen quadratischen Zusammenhang zur Kernladungs-Zahl
des jeweiligen Elements (MOSELEYSsches Gesetz).

1 f.. Frequenz c .. Lichtgeschwindigkeit
n_g) fr .. RYDBERG-Frequenz

Zes .. effektive Kernladungszahl (= Z - S)

S .. Abschirmungs-Konstante

n .. Haupt-Quantenzahl (der Zustande)

c

1
f= ;=fR'Z§ff .(n_f_

Aufgrund dieses Zusammenhanges konnten einige Elemente — entgegen der steigenden
Atom-Masse — neu sortiert werden. Dies betraf z.B. lod (*?°1) und Tellur (**"®Te). Durch die
— aus den Spektral-Linien abgeleiteten — Kernladungs-Zahlen ergab sich nun die Reihenfol-
ge s2Te vor ssl.
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Aufoaben:

1. Was wiirde eigentlich als Spekhvum zu sehen sein, wenn man in einen Emis-
sions-Versuch eine Probe (wie beim Absorplions-Versuch) mit dem glei-
chen Element halten wiirde? Evlaufern Sie Ihre Vermutungen!

2. Finden Sie weilere Umordnungen (nach den heute bekannten Kernladungs-
Zahlen), bei denen vom Ordnungs-Prinzip der steigenden Afom-iiasse ab-
gewichen wurde!

3. Wieviele Elektronen wiirden auf der 8. Schale des BOHRschen Afom-
Modells Plalz finden? Bis zu welcher Ordnungszahl kénnle man damit
kommen?

U.U. wird die Energie in kleineren Portionen abgegeben, deren Summe entspricht aber ge-
nau dem Gesamt-Energie-Sprung.
Bei der Untersuchung von Strahlungen, die von einer mit Wasserstoff geflillten Hochenergie-
Rohre ausgingen, konnten verschiedene Gruppen Energie-Ubergdngen beobachtet werden.
Nun konnte man diese Linien-Serien definierten Energie-Spriingen zwischen bestimmten
Schalen zuordnen.
Jedes Element zeigt bei einer entsprechenden Untersuchung jeweils nur bestimmte Linien
(Emissions-Spektrum).
Fur das Wasserstoff-Atom sind die Linien und Linien-Gruppen besonders gut untersucht
Dabei treten in Abhéngigkeit von der eingestrahlten Energie bestimmte Gruppen / Serien von
Linien auf:

e LYMAN-Serie (im UV-Bereich (ultraviolett))

e BALMER-Serie (im sichtbaren Bereich (Linien machen zusammen das blaue Leuchten einer

Wasserstoff-Flamme aus!))

o PAsSCHEN-Serie (im infraroten Bereich (IR-A))

e BRACKETT-Serie (im infraroten Bereich (IR-B))

e PFUND-Serie (im infraroten Bereich (IR-B))

Die Linien in den Spektren
lassen sich  eindeutigen

Energie-Spriingen zuordnen. ™y .. 0 cveres  eeres s e
Kombiniert man die Serien, 51 FEED Frndoene | 238
dann erhalt man ein Bild von  _| vy, DrackettSere .t |12
den moglichen Energie- 3 m=4 1o
Niveaus im Wasserstoff- | ! i 1020
Atom. Nur auf diesen Ener- aByoEl 10
gie-Ebenen kénnen sich die m=2 2
Elektronen aufhalten. Die T8
dazwischenliegenden Berei- S
chen scheinen tabu zu sein. -6 §
Die Energie-Niveaus ent- g
sprechen den Schalen im L4 B
BOHRschen Atom-Modell. IS

» . <
Fiar Elemente mit mehreren L
oder vielen Elektronen in der
Atom-Hulle konnte das Was-

Q

1_
serstoff-Modell nicht besta- Lyman-Serie

tigt werden. Seltsamerweise m=1 .
zgigten sich fiir solche Elekt- mogliche Elektronen-Ubergange (Term-Schemata) fur Wasserstoff

. . . . Q: de.wikipedia.org (Cepheiden)
ronen, die eigentlich gleich-
artig sein sollten, energeti-
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sche Unterschiede.

Statt der wenigen theoretisch erwarteten Ubergange gab es wesentlich mehr praktisch beo-
bachtete (Atom-Spektren).

Die Vorstellung der gemeinsamen Nutzung von Elektronen in gerichteten Bindungen (z.B.
der Atom-Bindung) konnte mit den Planeten-artig um den Atom-Kern kreisende Elektronen
ebenfalls nicht erklart werden. Die Elektronen missten dann quasi zwischen den Bindungs-
Partnern im Raum schweben.

Die grof3e Vielzahl von Linien konnte man nur erklaren, wenn man noch mehr Schalen zu-
liel3.

Trotz aller Erkenntnis-Fortschritte mit der Nutzung des BoHRschen Atom-Modells gab es
immer noch ungeklarte Probleme. Nicht erklaren lie3en sich die Reaktionen von Stoffen, die
keine lonen bildeten. Dazu gehdrten z.B. die Molekile vieler Gase.

Weiterhin lie3en sich die unterschiedlichen beobachteten Reaktions-Energien nicht aus den
bisherigen Modell-Vorstellungen ableiten.

Und da war auch noch die elektrische Leitfahigkeit, fur die eine Erklarung nicht in Sicht war.
Es blieb ein Phdnomen, dass manche Stoffe den Strom leiteten und andere eben nicht.

In StoR-Experimenten (Impuls-Untersuchungen) zeigen Elektronen Teilchen-Eigenschaften
(Teilchen-Charakter).

In Beugungs-Experimenten zeigen Elektronen Wellen-Eigenschaften (Wellen-Charakter).

Mikro-Objekte (z.B. Elementar-Teilchen) offenbaren unter gewissen Umstanden (Untersu-
chungs-Bedingungen) sowohl Wellen-Eigenschaften und / oder auch Teilchen-
Eigenschaften.

Mikro-Objekte (z.B. Elektronen, Nukleonen) haben keine Bahn-Kurve.

auch: Unbestimmmmtheits-Prinzip
Ein Mikro-Objekt hat nicht gleichzeitig bestimmte Koordinaten und einen bestimmten Im-
puls.

Von einem Mikro-Objekt lassen sich nicht gleichzeitig bestimmte Merkmals-Paare ermitteln.
e Koordinaten und Impuls
[ ]
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Exkurs: Licht und Energie

Licht ist eine Form der elektromagnetischen Strahlung. Im gesamten Spektrum der elektro-
magnetischen Strahlung nimmt das sichtbare Licht nur einen sehr kleinen Bereich ein. Das
optische Spektrum umfasst die Farben des Regenbogens.

Die Wellenlangen (A (lamda)) des Lichtes bewegen sich von 400 nm beim violetten Licht bis
fast 700 nm beim roten. Uber die Beziehung:

c = A *f ;c. Ausbreitungsgeschwindigkeit [Material- / Medien-abhangig]
(z.B. Lichtgeschwindigkeit im Vakuum = 2,998 * 108 m/s)

lasst sich eine Kopplung von Frequenz (f) und Wellenlange herstellen. Das kurzwellige vio-
lette Licht hat eine relativ hohe Frequenz von 0,8 PHz (P = Peta = 10*°). Im Gegensatz dazu
hat das langwellige rote Licht eine relativ kleinere Frequenz um die 0,4 PHz. Insgesamt ist es
nur ein schmales Frequenzband — welches aber fiir uns Menschen und die Natur von her-
ausragender Bedeutung ist.

Das fur den Menschen sichtbare Spektrum (Licht)
Infrarot

Ultraviolett
— —
400nm  |450nm  |500nm  |550nm  |600nm  |650 nm 750 nm

Gamma: harte- mittlere-  weiche- [Tra Infrarat Terahertr Radar  MW-Herd |UHF | LKW Mittelwelle hsch- mittel- nieder

Hihen
uhl . L
strahlung strahlung | Abgerstrahhag Elia strahlung | strahlung WHF Kurzwelle Langwelle frequente

Ultravigkatt] .
9‘.'!I‘||I.Il'|g Mikrowaiban B Rumdfuni Wechselstrtma
1 fm 1pm 1A 1nm ipm imm 1lcm im 1 km 1 Mm

ellen 107 107 10 w0 ™ " w® 1w’ wf oww® ot w? w? w? 1w w' ow? o w' 1wt 1wt 1w’

I#nge {m)

22 m 11 1 8 7 4

fequenz bz 102 1077 1070 107 10" 10 107 10%f 10" 10" 10 0¥ w0 1w 10" w* 1w 1w* 1wf 1wt 1w 1w’
1 Zetta-Hz 1 Exa-Hz 1 Peta-Hz 1 Tera-Hz 1 Glga-Hz 1 Mega-Hz 1 Kilo-Hz

Q: de.wikipedia.org (Horst Frank + Phrood + Anony)

19 16

In der Physik stellt Licht eine dimorphistische Struktur dar. Zum Einen ist es Welle - nach-
weisbar z.B. mit Brechungsversuchen an optischen Gittern. Lichtstrahlen zeigen Beugungs-
muster und Interferenzen — beides Zeichen fur Wellen. Zum Anderen kann Licht auch Teil-
chen-Charakter haben. Wir sprechen dann von Photonen — den Lichtteilchen. Nachgewiesen
kann der Teilchen-Charakter mit dem auf3eren lichtelektrischen Effekt (Herauslésung von Elektro-
nen aus Metallen durch Licht). Ein weiterer Hinweis auf den Teilchencharakter des Lichtes ist der
COMPTON-Effekt (Beeinflussung freier Elektronen durch Photonen - Photonen und Elektronen verhalten
sich wie Teilchen).

Fur die Biologie ist vornehmlich die im Licht enthaltene Energie interessant. Man kann diese
uber:

E
E

h * f :h.. PLANCKsches Wirkungsquantum = 6,626 * 1034 J s
h * v ;v .. (sprich: nii) Wellzahl; auch fiir die Frequenz (f) verwendet

berechnen. Kurzwelliges / hochfrequentes Licht hat also eine héhere Energie als langwelli-
ges / niederfrequentes.

WeilRes Licht ist ein gleichmafliges Gemisch aller Spektralfarben (kontinuierliches Spekt-
rum). Nachfolgend vereinfacht auf finf Farben des Regenbogens.
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Die Energieauf- und —abgabe stellt A J
man sich an Atomen und dement- E E
sprechend in Molektlen / Stoffen un-
gefahr so vor:

Die Elektronen eines Atoms bewegen

sich auf Bahnen (Schale, besser Orbi- eingestrahites

Licht
talen) um den Kern. Die Energie des v.??
Elektrons be__stlmmt_ den Abs’_[and zum S
Kern. Je hoher die Energie, umso Spektrum
weiter ist das Orbital vom Atomkern

entfernt. . e .
Wird einem Atom Energie zugefihrt, © 7

dann konnen die Elektronen diese
u.U. aufnehmen (absorbieren). Dabei
steigen sie vom Grundzustand auf
eine hohere Elektronenschale (ange-
regter Zustand).

Fiur jedes Elektron sind
nur bestimmte Spriinge
(zu anderen (definierten)
Schalen) zugelassen. Es
sind nicht etwa beliebige
Zwischenwerte zulassig,
sondern immer nur bestimmte Vielfache eines

Quants. E
Die Springe entsprechen praktisch bestimmten Licht-
frequenzen. Bei Absorptionen werden aus dem ein- ,
gestrahlten Licht bestimmte Spektrallinien herausge-
filtert — diese entsprechen genau den absorbierten
Energiequanten. Im restlichen Spektrum — das jetzt
speziell als Absorptions-Spektrum bezeichnet wird,
fehlen dann diese Lichtanteile.

Das angeregte Elektron ist nun bestrebt wieder sei-
nen normalen Energiezustand zu erreichen. Dies geht
nur, wenn die Uberschissige Energie abgestrahlt
(emittiert) wird. Absorptions-

Ausgangssituation Bestrahlung der Elektronen

700 600 500 400 nm
kontinuierliches Spektrum

absorbierte
Energie

Beim Emittieren der Energie werden wieder nur be- L
stimmte Spektralfarblinien sichtbar — genau die Far-
ben, die der abgestrahlten Energie entsprechen. Rest-Licht

Absorbierte und emittierte Energie sind im Normalfall
gleich (Resonanz). Dies bedeutet, die Lichtfarbe
(Lichtfrequenz, Wellenlange) die ein Elektron usw.
absorbiert, wird auch wieder von ihm emittiert.

Die Spektrallinien sind fir jedes Atom bzw. bestimmte
Atomgruppen charakteristisch.

Deshalb werden die

Spektrallinien  vielfach
fur qualitative Analysen
(z.B. Flammenfarbung) 700 600 500

400 nm
benutzt. Absorptions-Spektrum (hier fir Natrium)

Absorption (hier des blauen Anteils)
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Die Beobachtung der emittierten Strahlung ist relativ ein-
fach zu bewerten, da die emittierten Farben den Ener-
gien entsprechen. Ev. treten auch Mischfarben auf (addi-
tative Farbmischung).

Schwieriger ist die optische Bewertung von Absorptions-
spektren. Die fehlenden Farbanteile bewirken eine Be-
obachtung der Komplementarfarbe (subtraktive Farbmi-
schung).

Ein menschlicher Beobachter sieht bei Absorptions-
Spektren die Komplementarfarbe zu den absorbierten
Farbanteilen.

Typische Farb- und Komplementarfarbe-Paare sind: gelb
/ violett, purpur / griin sowie turkis / rot.

Unter bestimmten Umstanden wird die Energie schritt-
weise abgegeben (Fluoreszenz). Voraussetzung sind
definierte Orbitale zwischen dem angeregten Zustand
und dem Grundzustand.
Die resultierenden Spek-
tralfarben sind wegen
der geringeren Energie
(fur die kleineren Spriinge)
zum langwelligeren Licht
hin verschoben.

Die meisten Fluoreszenzen funktionieren mit ult- A
raviolettem Licht (sehr energiereich). Dieses Licht £
ist nicht sichtbar, da dessen Frequenzen hoher

sind als die des violetten Lichtes (bzw. eine noch
kirzere Wellenlange haben). Die absorbierte Energie

wird nicht in einer Portion abgegeben, dann wiir-

de auch wieder ultraviolettes Licht abgestrahlt
werden, sondern die Energie wird in kleineren
Portionen emittiert. Die abgestrahlten Teil-
Energien entsprechen oft Frequenzen im sichtba-

ren Bereich (hier modellhaft). Der Stoff leuchtet
nach einer Anregung mit UV-Licht in sichtbaren
Farben. Dies Prinzip wird z.B. auch bei der
Echtheitsprifung von Geldscheinen mit dem
Geldscheintester genutzt. Dieser enthalt eine
kleine UV-Leuchtstoffrohre.

Internet-Links:

abgestrahltes

emitierte

Energie Emissions-

Spektrum

e

Emmission (hier blaues Licht)

700 600 500 ' 400 nm
Emissions-Spektrum (hier von Natrium)

Emissions-
Spektrum

abgestrahltes
Licht

— €

Fluoreszenz

Definition(en): PLANCKsches Wirkungs-Quantum

Das PLANCKsche Wirkungs-Quantum h ist eine Naturkonstante mit der Dimension einer

Wirkung (Energie * Zeit).
h=6,626*103*Js=6,626*102%"ergs
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Fur das Licht hatte man Anfang des 20. Jahrhun-
dert's den Wellen-Teilchen-Dualismus schon viel-
fach nachgewiesen.

DE BROGLIE (1892 — 1987) vermutete nun (1924)
auch, dass die Elektronen innerhalb eines Atom's
Wellen-Eigenschaften haben mussten.

Dies konnte dann auch experimentell nachgewie-
sen werden.

Damit das Modell mathematisch passt, missen
sich die Elektronen praktisch auf stehenden Wellen
um den Atom-Kern bewegen.

Je nach Energie-Niveau (Schale) sind noch weite-
re harmonische Wellen maoglich.

Fur eine andere Unterschale ergibt sich eine ste-
hende Welle z.B. mit der halben Wellenl&ange.
Diese ersten Wellen-basierte Modell-Vorstellungen
griff dann SCHRODINGER flr sein mathematisches
Modell auf.

stehende Welle auf Kreisbahn

zwei stehende Wellen
mit unterschiedlicher Wellenlange

Biographie: Max PLANCK (1858 - 1947)

erster deutscher Physiker, der sich mit theoretischer Physik beschatftigte

gilt als begrinder der qunaten-Physik

NOBEL-Preis fur Physik 1919

Anekdote:

Auf der Suche nach einer Studienrichtung befragteder junge PLANCK
(1874) auch den beriihmten Physik-Professor Philipp VON JOLLY
nach den Aussichten im Fach Physik. Dieser sagte dann zu ihm,
dass "in dieser Wissenschaft ist schon fast alles erforscht sei, und es
gelte, nur noch einige unbedeutende Liicken zu schlieBen."
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4.1.6. das BOHR-SOMMERFELDsche Atom-Modell

Mit dem deutschen Physiker Arnold
SOMMERFELD (1868 - 1951) entwickelte
BOHR sein Atom-Modell weiter, um die
ungeniigende Ubereinstimmung des al-

ten Modells mit den Messwerten von
groReren (komplexeren) Atomen zu er-
klaren. Im  BOHR-SOMMERFELDschen
Atom-Modell (1915/1916) konnten be- _,
stimmte Elektronen elliptisch-
exzentrische Bahnen einnehmen. Hier-

mit lieRen sich verschiedene chemische

und physikalische Eigenschaften (z.B.:
Feinstruktur des Spektrums) deuten.

Auch heute ist gerade das BOHR- BOHR-SOMMERFELDsches Atom-Modell
SOMMERFELDsche Atom-Modell dazu Q: de.wikipedia.org (Cepheiden)
geeignet, die Zusammenstellung der

Elemente im Periodensystem recht gut

zu erklaren.

Trotzdem gab es immer noch verschiedene — offensichtliche — Diskrepanzen zwischen Reali-
tat und Modell. Besonders die verschieden Symmetrien und Strukturen lieBen sich nicht so
recht erklaren.

Eine erste kleine Verbesserung des Modells zur Bewegung der
Elektronen ging von KIMBALL aus. Er postulierte Aufenthalts-
Raume fir die Elektronen, in denen diese gewissermalien ver-
schmiert vorkommen sollten. Die Rdume sollten dabei Kugeln
entsprechen. Dieses Atom-Modell wird deshalb haufig auch als
Kugelwolken-Modell (KIMBALLsches Kugelwolken-Modell) oder wegen
der postulierten rdumlichen Anordnung der Wolken als Tetra-
eder-Modell bezeichnet.

SOMMERFELD flihrte zur feineren Differenzierung der Elektronen-
Eigenschaften und —Bewegungen die Neben-Quantenzahl ein.
Die Neben-Quantenzahl | ist eine natirliche Zahl zwischen 0 und
n-1. Die Neben-Quantenzahl bestimmt die Anzahl mdglicher Un-

ter-Orbitale sowie deren raumliche Form.

Bei der Uberpriifung des RUTHERFORDSchen Atom-Modells durch Walther BoTHE und seinen Studenten Herbert
Becker fanden diese eine neuartige Energie-reiche Strahlung. Sie hatten Beryllium mit a-Teilchen bestrahlt. Au-
Ber dem erwarteten Bor erhielten sie noch das Element Cohlenstoff. Die beobachtet Strahlung hatte gewissen
Parallelen zur y-Strahlung, aber auch deutlich andere Eigenschaften (z.B. keine Ladung). Erst Jahre spéter konn-
ten die ungewohnlichen Eigenschaften der "Beryllium-Strahlung” aufgeklart werden. James CHADwick (1891 -
1974) gelang der Nachweis, dass es sich bei der Strahlung um Teilchen handelte, die genauso schwer wie Pro-
tonen waren. Sie verhielten sich aber elektrisch neutral. Er nannte die Teilchen deshalb Neutronen. 1935 bekam
CHabpwiIck flr seine Entdeckung den NoBEeL-Preis fur Physik.

333333
[T
LW WM =
TTTTTT
MNEOoO—OO

Kugel-WoIken-Modéﬁ
von KIMBALL

Mikro-Objekte (Elektronen usw.) haben drei fundamentale Eigenschaften: Masse, Ladung
und Spin (Eigen-Dreh-Impuls Ly).
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4.1.7. die SCHRODINGER-Gleichung

Fir die Berechnung der Energie-Zustande und —Orbitale benutze SCHRODINGER eine — spa-
ter nach ihm benannte — sehr kompliziert zu berechnende — Gleichung (ScHropINGER-Gleichung;
SCHRODINGER-Funktion).

Der Begriff (Atom-)Orbital wurde (damals als Kunstwort) von Robert S. MULLIKEN (1931) gepragt.
Mit an der Entwicklung der Vorstellung Gber das Verhalten der Elektronen im Atom beteiligt
war auch der Franzose Louis-Victor BROGLIE.

B . auf die Erklarung der Formelzeichen verzichten wir
_f| P(t)) = H|Y(t)) hier, da diese Erklarungen wieder erklart werden miiss-

iﬁ.d

ten, Interessenten nutzen wikipedia od. die Literatur

SCHRODINGER verwendete in seiner Gleichung insgesamt vier Quantenzahlen zur Beschrei-
bung der Elektronen-Eigenschaften und Bewegungen. Aus den Berechnungen ergaben sich
ganz konkrete Aufenthalts-Wahrscheinlichkeiten fir die jeweils berechneten Elektronen im
Atom-Hullen-Raum (Wahrscheinlichkeits-Funktion).
Diese Aufenthalts-Wahrscheinlichkei-

ten entsprechen bildlich Wolken. Sie
wurden Orbitale genannt. Die Wolken
konnten die gleiche Kugel-férmige,

aber auch eine abweichende Form
haben. Die SCHRODINGERschen Orbi-

tale sind das géngige Hullenmodell

der Atome fur die moderne Chemie.
Bestimmte Orbitale haben auch an-

dere Formen, die deutlich von der Is
Kugel-Hillen-Form abweichen — dazu
spater mehr. Die gleichartigen bzw.
gleichférmigen Orbitale von unter-
schiedlichen Energie-Niveau (Elekt-
ronen-Schalen) kann man sich immer
ineinander geschachtelt vorstellen.
Mit den Orbitalen lassen sich Bindun-
gen und ihre réumliche (sterische)
Anordnung klaren.

Um weitere physikalische und chemi-
sche Merkmale von Atomen und Stof-
fen zu deuten, wurden die Atom- ) » ” y 1
Modelle immer weiter entwickelt. Hier

verlassen wir aber eigentlich den Be-

reich der Chemie und kommen zur 18  2s 2p, 2p, 2p,
reinen Physik.

ineinander geschachtelte Orbitale
(s-Orbitale) von zwei Schalen (Atom-Kern: blau)

Orbital-Modell (Orbitale; Beispiele)
Q: de.wikipedia.org (Benjah-bmm27)
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Praktisch kommt es zur Auf-
spaltung der Schalen (Haupt-
Orbitale) in feinere (Neben-
)Orbitale.

Die einzelnen Orbitale der
verschiedenen Haupt-
Quantenzahlen uberlappen
sich. Dies hat spater Konse-
quenzen fur die Belegung der
Orbitale mit Elektronen. Da
immer zuerst die Energie-
armeren Orbitale besetzt wer-
den (Energie-Prinzip), kann es
also passieren, dass zuerst
ein Orbital einer hoheren
Haupt-Quantenzahl (z.B. 4s)
belegt wird, bevor das Ener-
gie-hohere Orbital einer Klei-
neren Haupt-Quantenzahl
(z.B. 3d) genutzt wird.

Mit dem neuen Atom-Modell
konnte man nun auch endlich
die ungewohnliche lonen-
Bildung vieler Nebengruppen-
Elemente erklaren.

Darauf wollen wir hier aber
nicht weiter eingehen, da in
organischen Substanzen nur
sehr wenige Nebengruppen-
Elemente vorkommen.

A

= CEEEE ey

p Eccocecocoooooo o)
B3 od

5f

75

6p EEEEEEEEER)

5d CIEEREEEIIIcIcIEISIE)

g z
s pooooo

2P
4d
"

4P [CIeeeEEEeEE)

3d

4s

CIcIcIcIcIS)

3p
3s

2p
B3
2s

energetische Lage der Unterorbitale zueinander
(nicht Maf3stabs-gerecht!)

Fur die organische Chemie sind Orbitale und ihre Formen aber fur die Erklarung des Baus
und der auftretenden Bindungen in den Stoffen sehr wichtig.

Zwischen den verschiedenen Orbitalen kdnnen nun auch viel mehr Spriinge stattfinden. So
lassen sich dann auch die Unmengen von Linien in den Spektren fur die einzelnen Elemente

erklaren.

Die Erfahrungen der Physik haben gezeigt, dass sich in der Quanten-Mechanik Systeme
von Mikro-Objekten (/ Elementar-Teilchen) durch eine Wellen-Funktion  (sprich: ) be-
schreiben l&sst.

Das Betrags-Quadrat der Wellen-Funktion |y?| eines Mikro-Objektes ist dessen Wahrschein-
lichkeits-Dichte fur den Aufenthalts-Ort. Es gilt:

Wahrscheinlichkeit = Wahrscheinlichkeits-Dichte * Volumen
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4.1.8. das Wellen-mechanische Atom-Modell

Zusammengefasst haben wir im SCHRODINGER-SOMMERFELD-BOHRschen Atom-Modell —
kurz als Wellen-mechanisches Atom-Modell bezeichnet — vier Elektronen-Eigenschaften
(Quantenzahlen), die jeweils verschiedene Aspekte der Elektronen-Bewegung in der Atom-

Hulle beschreiben:

Haupt-Quantenzahl

n 1 2 3 4 5 6
Haupt- Schale K L M N @) P
Energieniveaus
derzeit nur bis Q bekannt
Neben-Quantenzahl
I 0 1 2 3 5
Neben- Orbital s p d f h
Energieniveaus Benennung sharp principal diffuse fundamental
| kann von 0 bis m-1 gehen
Orbital S p d f
Form gekreuzt- | Rosetten-
Kugel- | Hantel- Doppel- und
férmig férmig hantel- Stern-
formig formig
Magnet-Quantenzahl
(Richtungs-QZ2) m 0 1 2 3 4
Zustand c T o) [0) Y
Richtung der Neben-
Orbitale
m kann von —| bis +l gehen
Spin-Quantenzahl
S -5 +1%
Eigendreh-Richtung Zustand 1 J
(Dreh-Impuls) der
Elektronen
nur 2 Méglichkeiten
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Die einzelnen Orbi-
tale sind im Atom
ineinander ge-
schachtelt. Bei-
spielhaft ist dies in
der nebenstehen-
den Abbildung fir
die d-Orbitale ge-
zeigt. Die Orbitale
sind — bis auf die
Ausnahme dz2 ge-
kreuzt Hantel-for-
mig. In Kombinati-
on aller Orbitale
ergibt sich dann
eher das Bild eines

Morgensterns.
Der — extrem klei-
ne — Atom-Kern

liegt jeweils im Ko-
ordinaten-Ur-
sprung.

einzelne und kombinierte d-Orbitale

Q: de.wikipedia.org (Sven)
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Schale | Haupt-Quan- | Neben-Quan- | Elektronen- | Magnet-Quan- | Unter- Spin-Quan- | Elektronen pro | letztes Elektronen letztes
ten-Zahl n ten-Zahl | Typus ten-Zahl m schalen ten-Zahl s Unterschale Element pro Schale Element
K 1 0 [S 0 1 -2 2 2He 2 2
+1 (He)
L 2 0 S 0 1 2 2 4Be
+%
1 p -1 3 ) 6 1o0Ne
0 +Y5 8 10
+1 (Ne)
M 3 0 S 0 1 -2 2 12Mg
+%
1 p -1 3 -V 6 18Ar
0 +Y
+1
2 d -2 5 ) 10 28Ni
-1 +15
0
+1 18 28
+2

ab hier tber-
schneiden

sich die Scha-

len so haufig,
dass kein

direkter Bezug
zum PSE
maoglich ist

BK_SeklI_allgChem_2PSE.docx - 34 - (c,p) 2009-2024 lern-soft-projekt: drews



4.1.9. Orbital-Formen flr ein idealisiertes Wasserstoff-Atom
erstellt mit Sciface MuPAD V.2.5
s-Orbitale (verschiedene Haupt-Quantenzahlen)

&

1s

p-Orbitale einer Haupt-Quantenzanhl

@

d-Orbitale einer Haupt-Quantenzahl

X

dXZ

Lo

dx -y

dxy
2 2

Py
dyz
d.?
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f-Orbitale einer Haupt-Quantenzahl

*n” X

fx22 fy22 fxyz

X *

fx?-ay®) fyy?ax® f2%y?)

f3

Der — extrem kleine — Atom-Kern liegt immer im Zentrum der Figuren!

interessante Links:
http://www.orbitals.com/orb/index.html (mit freiem Orbital-Viewer-Programm)
http://www.orbitals.com/orb/orbtable.htm (alle Orbital-Arten in einer Ubersicht)

Aufoabe:

Beschreiben Sie die Form eines g~ oder h-Orbilals!
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4.1.10. das Quanten-mechanische Atom-Modell

Werner HEISENBERG gelang es, aus den gemessenen
Spektren mathematisch-physikalische Zusammenhange
herauszufiltern und in physikalischen Gesetzen zu for-
mulieren. Heraus kam ein Formel-Konglomerat fiir Fre-
guenz, Energie, Intensitat und Polarisation.

Eine wichtige Erkenntnis von HEISENBERG war auch das
Feststellen eines prinzipiellen Mess-Problems beim Un-
tersuchen von Elektronen. Wahrend Physiker bei grof3en
Korpern mit ihren Messgeraten praktisch keine Beein-
flussung am Beobachtungsgegenstand hervorriefen, sah
dass bei den extrem kleinen Elektronen ganz anders
aus.

Nehmen wir z.B. die Messung der Geschwindigkeit eines Autos. Beim sogenannten "Blitzen"
wird ein Laser-Strahl auf das Auto gerichtet und die Veranderung der Reflexion-Zeiten wird
zur Geschwindigkeits-Berechnung benutzt. Der Laser-Strahl ist energetisch so schwach,
dass die Geschwindigkeit nicht beeinflusst. Trifft die gleiche Energie aber ein einzelnes
Elektron, dann bewirkt dies eine deutliche Verdnderung der Eigenschaften, z.B. eben auch
der Geschwindigkeit.

Somit ist nicht mehr sauber feststellbar, handelt es sich um die originalen Eigenschaften des
Elektrons oder um die durch den "Mess-Strahl" beeinflussten. Ahnlich sieht es aus, wenn
man irgendeine energetische (Teilchen-lose) Methode anwendet. Die eingestrahlten Ener-
gien wirken auch immer auf die Elektronen. Auch hier Iasst sich nicht sauber zwischen ech-
ten und induzierten Eigenschaften unterscheiden. Mit verschieden Eigenschaften, die man
ev. gleichzeitig messen oder wissen will, verhalt es sich praktisch genauso. Die Physik hat
dieses Problem z.B. bei der h&ufig gewlinschten Bestimmung von Position und Bewegung
eines Elektrons. In dem Augenblick, wo die Position eines Elektrons ermittelt wird, kann nicht
ausgeschlossen werden, dass dabei die Geschwindigkeit verandert wurde. Also kann die
Positions-Bestimmung nicht gleichzeitig auch zur Bestimmung der Geschwindigkeit (des Im-
pulses) benutzt werden. Bei der umgedrehten Bestimmung verhalt es sich prinzipiell genau-
so. HEISENBERG formulierte diese Unbestimmbarkeit als Unscharfe-Relation (Unbe-
stimmtheits-Relation).

Nun verstand man Elektronen nicht mehr als Objekte auf festen Bahnen sondern als Teil-
chen, die sich mit einer bestimmten Wahrscheinlichkeiten an bestimmten Stellen in der Hiille
aufhalten. Erfasst man die Positionen eines Elektrons Uber eine langere Dauer (praktisch geht
das nicht, als Ersatz werden einfach sehr viele Elektronen vermessen), dann ergibt sich eine Wolke sol-
cher Aufenthaltsorte. In einigen Bereichen dieser praktisch unendlich groRen Wolke — die
man Orbital nennt - halt sich das Elektron mit einer bestimmten Wahrscheinlichkeit auf.

Man kann sich das Ganze vielleicht ein bisschen wie die Erde mit ihrer Luft-Hille vorstellen.
Die Luft-Teilchen sind die unendlichen vielen moéglichen Elektronen-Positionen. Nur gibt es
eben keine feste Grenze. Nach aul3en hin — also immer weiter weg vom Kern — werden die
Luft-Teilchen immer seltener, aber sie sind eben immer wieder mal anzutreffen. Selbst hinter
dem Mond (oder beim Jupiter) werden noch einzelne Erd-Luft-Teilchen zu finden sein. Nattir-
lich wird dies extrem selten sein, aber eben nicht unmdglich. Aus Anschaulichkeits-Grenzen
setzt man einfach und willkirlich Grenzen fest. Wenn z.B. weniger als 100 Teilchen in einem
bestimmten Volumen festzustellen sind, dann gelten die Teilchen eben definitionsgemaf
nicht mehr zur Luft-Hulle der Erde.

Atom-Modell
Q: de.wikipedia.org ()
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Verfolgt man nun tber eine gewisse Zeit die Elektronen-

Positionen oder nimmt die Positionen von vielen Elektro-

nen aus verschiedenen Atomen zur gleichen Zeit, dann

erhalt man die Aufenthalts-Raume. R
In den nebenstehenden Abbildungen betrachten wir im- e
mer nur eine Ebene im Atom — die Aquatorial-Ebene — L

um die Positionen darstellbar zu machen. Praktisch

musste man sich das Ganze als Kugel (-Wolken) vorstel-

len.

Je langer man das macht bzw. umso mehr Atome man wenige EI_ektronen-Positio_nen
beobachtet, umso genauer werden die Raum-Aussagen - die Form des Orbitals
werden. ist kaum festzulegen

Bei wenigen Elektronen-Positionen kann man die Form
der Wolke — des Orbitals — Giberhaupt nicht erkennen.

Bei einer héheren Zahl von Elektronen-Positionen er-
kennt man zwar die Form immer besser, aber die Gren-
zen zu den anderen Orbitalen verschwinden dann immer
mehr.

Es sieht zwar so aus, als wirden sich saubere Bereiche
herausbilden. Beim genaueren Hinsehen finden wir aber
auch "blaue" Elektronen im Herrschafts-Gebiet der "gri-
nen" und umgekehrt. Die Orbitale Uberschneiden sich

also. :

In der unteren Skizze sind auch fiir die beiden Orbitale die Positions- doppelte Anzahl

Durchschnitte als Kreise eingezeichnet. Sie entsprechen den BOHR- an Elektronen-Positionen

schen Elektronen-Schalen. - die Form des Orbitals
wird deutlicher

vierfache Anzahl

an Elektronen-Positionen

- wenn jetzt noch die "Ausreil3er"

entfernt werden, dann ist die Form

Elektronen-Positionen auf zwei s-Orbitalen des Orbitals deutlich umrissen
(z.B. Be-Atom)

Man muss also irgendeinen Kompromif3 schaffen. Dieser liegt in der Festlegung einer Gren-
ze fur die Aufenthalts-Wahrscheinlichkeit eines Elektrons in der Wolke.

Die gezeigten Orbital-Schnitte zeigen eine 98%ige Aufenthalts-Wahrscheinlichkeit. 2 % der
Elektronen befinden sich auf weit auf3en liegenden Positionen, die nicht mehr dargestellt
werden (k6nnen).
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Wenn man z.B. eine Aufenthalts-Wahrscheinlichkeit
von 50% ansetzt, dann erhalt man einen Bereich — ei-
nen Wolken-Ausschnitt — in der sich nach allen Mes-
sungen 50% dieser Elektronen am Dichtesten am
Durchschnitt (entsp. BoHr-Schale) befinden.

Je groBer man den Wahrscheinlichkeitswert wahlt, um-
so diffuser wird die Wolke. Daflr erfasst man aber auch
fast alle moglichen Orte und damit die Gesamt-Grol3e

und —Form des Orbitals.

Die Verwendung einer 100%igen Aufenthalts-Wahrscheinlichkeit ist
nicht moglich. Theoretisch kdnnte sich von einem Atom auf der Er-
de ein Elektron auch auf dem Mond befinden. Die Wahrscheinlich-
keit ist aber super extrem gering — mit anderen Worten super ext-
rem unwahrscheinlich. Die Mdéglichkeit besteht aber und darf des-
halb bei einer 100%igen Betrachtung nicht vernachlassigt werden.

Je kleiner die Aufenthalts-Wahrscheinlichkeit gewahlt
wird, umso naher kommt man zu einer Flache (in den
Abbildungen dem Kreis) und umso weniger Elektronen be-
finden sich genau auf dieser Flache. In den meisten
Fallen benutzt man heute als Kompromil3 Aufenthalts-
Wahrscheinlichkeiten um die 80 %. So kann man die
Uberwiegende Anzahl der Elektronen erfassen und die
Form und Begrenzungen sind ausreichend genau cha-
rakterisieren. Weiterhin kommt es bei dieser Wahr-
scheinlichkeit zu relativ geringen Uberlagerungen der
einzelnen Orbitale.

In einem der weiteren Schritte der Entwicklung der
Atom-Modelle erkannte CHADWICK () das Neutron als
neutrales Elementarteilchen im Atom-Kern. Mit den
Neutronen lie3 sich nun erklaren, dass so viele positive
Teilchen im Kern so harmonisch miteinander zurecht-
kamen.

Die Neutronen verstehen wir heute als Kitt-Masse des
Atom-Kerns. Sie halten die Protonen zusammen und
bestimmen mit den Protonen den wesentlichen Teil des
Atomkern-Gewichts und damit auch des Atom-
Gewichts. Ein Neutron wiegt praktisch fast genau so
viel, wie ein Proton — also 1,67 * 1024 g oder 1 u.

Die Anzahl der Protonen bestimmt die Kernladungszahl
und damit die Element-Art. Atome mit der gleichen
Kernladungszahl bilden ein Element.

Fur die Chemie spielen die Neutronen aber keine Rolle,
so dass wir sie hier auch nur noch nebenbei betrachten
wollen.

Schnitt durch zwei 20%-Orbitale

Schnitt durch zwei 40%-Orbitale

Schnitt durch zwei 60%-Orbitale

Schnitt durch zwei 80%-Orbitale
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HQZ | Schale | NQZ | Orbital- | MQZ | Orbital- SQz max.
n I Art m Orien- S Anzahl e
tierung
1 K 0 s 0 --- +Y5
Y5 2 2
2 L 0 s 0 --- +Y5
Y5 2
1 p +1 Px +%
-V
0 Py 2
-V
-1 Pz +4
Y5 6 8| 10
3 M 0 s 0 --- +Y5
Y5 2
1 p +1 Px +%
Y5
0 Py +2
Y5
-1 Pz +4
Y5 6 8
2 d +2 d +Y5
Y5
+1 d +Y5
Y5
0 d +Y5
Y
-1 d +Y5
Y
-2 d +Y5
Y5 10| 10| 18
4 N 0 s 0 --- +Y5
Y5 2
1 p +1 Px +%
Y
0 Py +2
Y
-1 Pz +
Y5 6 8
2 d +2 d +Y5
Y5
+1 d +Y5
Y5
0 d +Y5
Y5
-1 d +Y5
Y5
-2 d +Y5
Y5 10| 10
3 f +3 f +Y5
Y5
+2 f +Y5
Yo
+1 f +Y5
Yo
0 f +Y5
Yo
-1 f +Y5
-V
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HQZ | Schale | NQZ | Orbital- | MQZ | Orbital- SQz max.
n | Art m Orien- S Anzahl e
tierung
-2 f +%
)
-3 f +%
- 14| 14| 32
5 0] 0 S 0 +%
- 2
1 p +1 Px +%
)
0 Py 2
)
-1 Pz +4
- 6 8
2 d +2 d +%
)
+1 d +%
)
0 d +%
)
-1 d +%

Aufoaben:

1. Fiillen Sie die lelzten (7) Zeilen in obiger Tabelle aus!
2. Evlaulern Sie, wie sich die obige Tabelle bei den Haupt-Quanten-Zahlen 5
und 6 weiler foriselzen wiirde! (Es reichen verallgemeinerte Aussagen!)

Eine Schale ist die Gesamtheit aller Zustande mit derselben Haupt-Quantenzahl n.

Energie-Niveaus (/ Terme (eines Wasserstoff-Atoms)) sind die maoglichen Energie-Werte des
Elektrons eines Wasserstoff-Atoms.
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4.2. (neue) Stoff-bezogene Begriffe aus der Atom-Welt

In den Kernen kdnnen aber unterschiedliche Anzahlen von Neutronen vorkommen. Da die
Neutronen genauso schwer wie Protonen sind, bestimmen sie die Atom-Masse ebenfalls mit.
Atom-Kerne eines Elements mit unterschiedlichen Neutronenzahlen sind also auch unter-
schiedlich schwer. Solche unterschiedlichen Atome nennen wir Isotope. Manche Protonen-
Neutronen-Kombinationen sind instabil.

Sie zerfallen spontan unter Abstrahlung von kleineren Einheiten. Eine solche Einheit kann
z.B. ein Helium-Kern sein (a-Teilchen). Wenn instabile Atomkerne zerfallen, dann kann also
radioaktive Strahlung entstehen. Meist zerfallen die radioaktiven Kerne in kleinere — aber
stabile — Atom-Kerne. So entstehen neue Elemente. Durch Beschuss mit Neutronen kann
man den Zerfall von Atom-Kernen forcieren.

Andere Kombinationen aus Protonen und Neutronen sind sehr stabil. Sie bilden die stabilen
oder langlebigen Isotope. Diese zerfallen erst in sehr langen Zeiteinheiten (Halbwertszeiten tber
10%° Jahre).

Beispielhaft soll hier die Nuklid-Karte fir die kleinen — besonders fur Lebewesen wichtigen —
Atome gezeigt werden:

Half life -
l Stable 22 238 | 2451 i (2264 (#3441 | o551 |#651 |+751 285 |=v5 |#e54 151 |#25d
[] Very short
. ¥ 100, 000 vr 2107|2287 2201 atp] |=2a] (2901 (240 (2501 |2sn] [37A1 |2ea] |aa] |+en]
% ; 180}'3@5 19[\!]8- 23[\‘]8- 21[\!]8- 22[\‘]g 29[\‘]8- 38[\18- 31[\‘]8- 32[\!]8- 33[\‘]8- 34[\!]8- 35[\‘]8- 36[\I]g 37[\‘]8-
9 ; iOdda}’S 173 |51 205 2702 | 220z 22N | 28Ma 2104 | 32la |2ala [+<ha | =tia
ay
D 1 hr 19 | 60 |1 7Ne 260 (27 | 220k [ 230 |*20e | 210 | 22e
. } 1 (it 14E' IEF 16E' ZSF 25F ZTF ZSF 29F
230 210 220 230 240 250 260
19N 28[\] ZIN 22[\] ZSN 24[\]

1SC IBC ZBC 21C ZZC

ITB IBB 19B

Q: http://atom.kaeri.re.kr/ton/nuc6.html

In den nachfolgenden Jahrzehnten bis heute konzentriert man sich nun auf die Erforschung
der Elementarteilchen selbst. Wie sind sie aufgebaut und wie interagieren sie. Letztendlich
suchen die Physiker eine Weltformel (TOE, Theory of Everything, Theorie von Allem), mit der
sie die grofRen physikalischen Phanomene (Gravitation, Elektro-Magnetismus, Schwache
und starke Wechselwirkungen) gemeinschaftlich beschreiben kénnen. Mit diesem héatten wir
dann auch mit grof3er Wahrscheinlichkeit ein endgultiges Atom-Modell.

BK_Sekll_allgChem_2PSE.docx -42 - (c,p) 2009-2024 Isp: dre


http://atom.kaeri.re.kr/ton/nuc6.html

Die Kern-Bindungs-Energie ist die Energie-Menge, die notwendig ist, um einen Atom-Kern
in seine Bestandteile (Protonen und Neutronen) zu zerlegen.

Ein Elektronenvolt (eV) ist die (kinetische) Energie, die ein Elektron besitzt, nachdem es die
Potential-Differenz von einem Volt (1 V) durchlaufen hat.

1ev=1,602*10%J=1,602*10erg

Bei Kern-Prozessen (z.B. Kern-Spaltung) werden Energie-Betrage im Umfang von einigen
10° eV = 1 MeV umgesetzt. Grob kann man mit 8 MeV rechnen, um ein Nukleon abzuspal-
ten. Das entspricht einem Masse-Defekt von 0,0085 mpyki.

Aufoaben zur Nuklid-Karfte:

1. Wieviele Isoptope sind fiir das Element Cohlenstoff bekannt?

2. Wieviele Isofope haben eine Atommasse von 12 u? Nennen Sie diese und
nolieren Sie das Symbol einschlieflich der Kernladungszahl und der Mas-
senzahl!

3. Kann man Gold aus Nicht-Gold bzw. Nicht-Gold-Verbindungen herstellen?
Begriinden Sie Thre Meinung!

Element

Alle Atome mit gleicher Kernladungs-Zahl bilden ein Element. Es zahlen also nur die Proto-
nen im Atom-Kern. Sie missen bzw. sind bei einem Element immer in der gleichen Anzahl
vorhanden (sein).

weiterhin kann erganzend die bisher verwendete Definition benutzt werden:

Chemisch lassen sich Elemente nicht mehr in andere (einfachere) Stoffe zerlegen.
Urspriinglich stammt der Begriff von Robert BOYLE (1627 — 1697), der ein Element als einen Rein-Stoff definier-
te, der sich chemisch nicht mehr trennen lasst. Damit I6ste er 1661 die bis dahin geltende Vier-Elemente-Lehre
von Feuer, Wasser, Luft und Erde ab.

Atome mit der gleichen Kern-Ladungszahl (Anzahl Protonen im Atom-Kern) bilden ein che-
misches Element.

Ein (chemisches) Element ist ein Rein-Stoff, der chemisch nicht weiter zu trennen ist und
nur aus Atomen mit der gleichen Kern-Ladungszahl (Anzahl Protonen im Atom-Kern) be-
steht.
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Isotop

Isotope eines Elementes sind Atome mit gleicher Kernladungs-Zahl und verschiedenen Mas-
sen-Zahlen bzw. Nucleonen-Zahlen.

Chemisch sind praktisch keine Unterschiede in den Eigenschaften feststellbar. Isotope las-
sen sich somit chemisch auch nicht voneinander trennen.

Die feinen physikalischen Unterschiede zwischen verschiedenen Isotopen eines Elementes
werden Isotopie-Effekt genannt. Der Isotopie-Effekt ist bei kleiner Ordnungs-Zahl immer
deutlicher ausgepragt als bei Elementen mit gréBerer Ordnungs-Zahl. Bei geringen Ord-
nungs-Zahlen und damit zusammenhangenden geringeren Massen-Zahlen haben Verande-
rungen um ein oder mehrere Kern-Partikel bzw. Nukleonen (also Neutronen) einen gréf3eren
prozentualen Effekt.

Den einzigen messbharen Unterschied in der Chemie der Isotope gibt es nur hinsichtlich der
Reaktions-Geschwindigkeit. Leichtere Isotope reagieren schneller oder leichter als schwere-
re. Diesen Effekt nennt man kinetischen Isotopie-Effekt.

Aufoaben:

1. Berechnen Sie die prozentuale Massen-Unferschied zwischen den verschie-
denen Wassersloff-Isotopen (‘H; H; 3H), wenn man davon ausgehl, das ein
Nukleon 1 u wiegt!

2. Berechnen Sie die prozentuale Massen-Unlerschied zwischen den verschie-
denen Uran-Isolopen (**U; 2®°U; 28U),, wenn man davon ausgehl, das ¢in
Nukleon 1 u wiegt! Vergleichen Sie Ihre Ergebnisse mit denen bei den Was-
serstoff-Isotopen!

Symbol-Schreibweise in der Chemie:

Nukleonen-Zahl 24 M
Protonen- od. Ordnungs-Zahl 2 g
(Kernladungs-Zahl)

Symbol

in der Natur kommen sehr viele Elemente als Isotopen-Gemisch vor. Nur wenige Elemente
bestehen nur aus einer Atom-Art. Dies sind z.B. Fluor, Natrium und Aluminium. Die Vertei-
lung der einzelnen Isotope ist fur jedes Element charakteristisch.

da die Isotopen-Verteilung wie auch die Einzel-Mengen der Isotope in der Zeit veranderlich
sind, kbnnen durch Isotopen-Messung Aussagen z.B. zum Alter gemacht werden

Nukleonen-Zahl 12

Protonen- od. Ordnungs-Zahl 6
(Kernladungs-Zahl)

Symbol

13

6

14

6

Nuclide (Nuklide) sind Atom-Arten, die durch eine bestimmte Kombination von Kernladungs-
Zahl und Massen-Zahl charakterisiert sind.
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Element Nuklid Haufigkeit Masse | (durchschnittliche) | molare Masse
Isotop [%0] [u] Atom-Masse [u] [g/mol]

Wasserstoff | 'H 99,986 1 1,008 1,008
’H D | 0,014 2
*H T | 10V 3

Cohlenstoff | *2C 98,89 12 12,01 12,01
13C 1,11 13
4C 0,007 14

Stickstoff N 99,64 14 14,01 14,01
5N 0,36 15

Sauerstoff 150 99,76 16 15,99 15,99
o) 0,04 17
180 0,02 18

Beim Wasserstoff haben die Isotope / Nuklide spezielle Namen und einige von ihnen besit-
zen sogar eigene Formelzeichen

Name Nuklid /| Symbol | Benennung

Isotop
leichter Wasserstoff H H Protium
schwerer Wasserstoff ’H D Deuterium
superschwerer Wasserstoff | *H T Tritium
Eigenschaft H» HD D, HT DT T
Siede-Temperatur [K] 20,39 22,13 23,67 25,04
Schmelz-Temperatur [K] 13,95 16,60 18,65 -
Verdampfungs-Warme am Siede- | 904,39 1'226,79 1'394,27
punkt [J mol?]

Daten-Q: /20; S. 6/

Die verschiedenen Wasserstoff-Isotope gehen mit Sauerstoff praktisch verschiedene Verbin-
dungen ein:

Formel Name alternative Formeln

H-O "normales" Wasser 1H,0

HDO halbschweres Wasser 1H2HO

D-O schweres Wasser 2H,0

HTO 1H3HO

DTO 2H3HO

T20 Uberschweres Wasser 3H,0 radioaktiv
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Eigenschaft H.0 HDO D,0O HTO DTO T,0

Siede-Temperatur [°C] 100 101,42 101,51
Schmelz-Temperatur [°C] 0 3,82 4,49

Temperatur des Dichte- 3,96 11,6

Maximums (3,98) (11,21) (13,4)
Verdampfungs-Warme bei 25 °Cc | 44,02 45,40

[kJ mol1]

Schmelz-Warme [kJ mol?] 6,01 6,34

Dichte bei 20 °C [g cm®] 0,998 1,106 1,215
Kryoskopische Konstante [grd g 1,859 2,050

mol1]

lonen-Produkt bei 25 °c [mol? I2; | 1,01* 0,2* 10

M?] 1014 14

pKW-Wert bei 25 °C 14,00 14,87 15,22
Neutralpunkt pH= 7,00 7,43 7,61

Daten-Q: /20; S. 7/; de.wikipedia.org

Zusatz-Informationen zum Thema Isotope

ASTON-Regel:
Elemente mit einer ungeraden Kernladungs-Zahl / Ordnungs-Zahl haben hochstens zwei
Isotope.

Zwei Nukleodide mit gleicher Massen-Zahl werden als Isobare bezeichnet. Anders ausge-
driickt beide Elemente (Isobare) haben die gleiche Anzahl an Nukleonen (Protonen und
Neutronen).

Hier also mit einem Isobar ein Isotop gemeint, dass genau die gleiche Massen-Zahl besitzt,
wie ein anderes Isotop. Nicht zu verwechseln mit der Isobaren — der Linie der Orte mit gleichem Luftdruck.
Beispiele hierfur sind 4Sr und 42Mo, die beide die Massen-Zahl 97 besitzen (°/Sr und °’Mo).

Isotope mit jeweils gerader Anzahl an Protonen und der Neutronen sind besonders stabil.
Dagegen sind solche, bei denen beide Anzahlen ungerade sind, besonders instabil.

Isobare kdnnen z.B. bei einem [ -Zerfall entstehen. Dabei wird aus einem Neutron ein Pro-
ton. Es entsteht somit ein neues Element, praktisch das nachfolgende im PSE:

198Au —_— 198Hg + e + Ve
0z: 79 0Z: 80 Anti-Neutrino

Das Elektron wird neu gebildet und stammt aus dem Atom-Kern (und nicht aus der Atom-
Hulle).
Aus der Erfahrung weiss man, dass zwei benachbarte Isobare niemals beide stabil sind

MATTAUCH-Regel (MATTAUCHsche Isobaren-Regel):
Zwei benachbarte Isobare sind nicht beide stabil.
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Aufgaben:
1. Ubernehmen Sie die nachfolgende Tabelle und ermilteln Sie die fehlenden
FEinlrage (s.a. Tabelle weiler oben)!

Element Nuklid Haufigkeit | Masse [u] | (durchschnittliche) | molare Masse
Isotop [%] Atom-Masse [u] [g/mol]
Eisen >Fe 5,8
56Fe 91,6
S’Fe 2,2
58Fe 0,4
Chlor 35CI 75,8
3Cl 24,2
Silber 07Ag 51,8
109Ag 48,2
Schwefel 825 95,0
33 0,8
) 4,2

2. Priifen Sie die berechneten molarven Massen mit Tabellen-Werite!

Ein Isotop ist eine Atom-Art mit einer bestimmten Anzahl von Protonen und Neutronen im
Atom-Kern. Die Isotope eines Elementes besitzen immer die gleiche Anzahl Protonen, die
Anzahl der Neutronen ist fir jedes Isotop charakteristisch.

Rein-Element

bestehen nur aus einer Art Atome (nur ein Nuklid (Isotop) bekannt)
z.B. Aluminium, Natrium, Fluor und lod

in der Natur relativ selten

auch anisotope (bedeutet: nicht-isotope) Elemente genannt
charakteristisch ist eine glatte Molare Masse / Atommasse

Ein Rein-Element besteht nur aus einer Art von Atom-Kernen (immer gleiche Anzahl der
Protonen und der Neutronen). Rein-Elemente besitzten nur eine Isotopen-Art.
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vollstandige Liste der anisotopen Elemente:
QBe; 19|:; 23Na; 27A|; 31P; 4SSC; 55Mn; SgCO; 75AS; 89y; gle; 103Rh; 127|; 13303; 141Pr;
159Tb- 165H0- 169Tm- 197Au- ZOQBi- 232Th- 244|:>u

Aufoaben:
1. Im Internet geistert auch die folgende Liste anisotoper Elemenfte herum. Wie
ist diese Liste zu bewerten? Begriinden Sie IThre Meinung!
aBe; oF; 1Na; 13Al; 1sP; 21SC; 2sMn; 27C0; 33AS; 30Y; 43ND; 4R ssl; 55Cs; sPr;
es1D; 67HO; 69TM; 79AU; 83Bi; 90Th; sPu
2. Ein Mensch besteht zu 18 % aus Cohlenstoff. Berechnen Sie fiir eine 70 kg
schwere Person, welche Masse C-14 sie beinhallel! Berechnen Sie die An-
zahl radioaktiver C-14-Zerfalle pro Sekunde und pro Tag! Bewerten Sie die
Anzahl!
3. Durch welche Mafinahmen konnle man die Anzahl dev C-14-Zerfalle lang-
[ristig vervingern? Schalzen Sie auch die Effektivital der Mafnahmen ab!

Misch-Element

bestehen aus mindestens zwei verschiedenen Isotopen, Die Atome unterscheiden sich also
in der Zahl der Neutronen im Kern. Fiir uns an den unterschiedlichen Nukleonen-Zahlen er-
kennbar.

charakteristisch ist eine gebrochene Molare Masse / Atommasse

Elemente, die aus mehreren Isotopen bestehen sind Misch-Elemente.

Molekiil

abgegrenztes Teilchen aus mehreren Atomen (Atom-Gruppe)

bei sehr grol3en Teilchenanzahlen sprechen wir auch von Makro-Molekilen, hier ist nicht
mehr die Einzelzahl der Atome abgezéahlt / definert, sondern meistens die Anzahl der Bau-
einheiten (z.B. B-Glucose-Bausteine in der Cellulose)

Ein Molekdl ist eine abgegrenztes Teilchen atomarer GroRRe, dass durch eine bestimmte
Anzahl von verbundenen Atomen (mindestens zwei) charakterisiert ist.
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Molekiil-lon

geladenes Molekidl

Ladung oft wegen mesomerer Zustande (gleiche Formel mit verschiedenen (mdéglichen)
Strukturen) nicht direkt einem Atom zuzuordnen

chemische Schreibweise mittels eckigen Klammern um die Formel des Molekiils und Notie-
rung der Ladung an die Klammer an die Ubliche Position

[Cu (H20)6]?* Hexaaqua-Cupfer(Il)-Komplex

Molekiil-lonen sind geladene Teilchen atomarer GroRe (Molekiile). In den meisten Fallen ist
die Ladung nicht auf ein spezielles Atom festgelegt. Die Ladung kann zeitweise auch an be-
nachbarten Atomen lokalisiert sein.

Radikal

Atome oder Atom-Gruppen (auch Molekile) mit ungepaarten (Auf3en-)Elektronen
chemisch ungesattigt und deshalb allgemein sehr reaktiv / instabil

Radiale sind Teilchen atomarer GroRe (Atome oder Molekile), die mindestens ein unge-
paartes Elektron besitzen und deshalb sehr reaktiv sind.

Symbol-Schreibweise in der Chemie:

CI’ ein einzelnes ungepaartes
Elektron
Symbol
Zwei ungepaarte
.O. Elektronen
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Exkurs: Atom-/Welt-Modelle der modernen Physik

Atom-Physiker suchen nach ihrem eigenen "Gott". Dieser ist eine einzige Formel, mit der
man alles im Universum berechnen kann. Derzeit kennen die Physiker vier elementare Kraf-
te, die sie einzeln schon gut umrei3en kénnen, die:

elektrische und elektromagnetische Kraft

Gravitation

schwache Kernkraft (schwache Wechselwirkung)

starke Kernkraft (starke Wechselwirkung, Gluonen-Kraft, Farb-Kraft)

Mehrere dieser Kréfte kénnen die Physiker schon mit gemeinsamen Formeln und Gleichun-
gen zusammen betrachten. Eine oder zwei der Kréfte passen aber immer nicht in die For-
meln hinein. Die alles umfassende Urkraft oder Weltformel fehlt ihnen noch.

Die Kréfte stellen sich uns als Felder dar. Jedes Feld hat seine eigene Teilchart als Ubertra-
ger-Teilchen. So werden die elektrischen Krafte durch Elektronen und die elektromagneti-
schen durch Photonen Ubertragen.

Die Gravitation hat die Gravitronen als Kraft-lUbertragende Teilchen. Sie durchdringen die
Massen und sorgen damit fir Anziehungs-Krafte. Gravitations- und elektromagnetische Kraf-
te bzw. Felder wirken Uber grof3e Entfernungen. Sie sind uns bekannt und wir haben mehr
oder weniger konkrete Vorstellungen von ihnen. Die starke und die schwache Kernkraft lie-
gen weit auRerhalb der Vorstellungen eines typisch naturwissenschaftlich gebildeten Bir-
gers. Sie wirken innerhalb von Atomen.

Die Gluonen sind die Feld-Teilchen fur die starke Kernkraft. Diese wirkt zwischen den Teil-
chen (Protonen und Neutronen) eines Atom-Kerns und sorgt fir seine Stabilitat. Auch die
Quarks innerhalb eines Elementar-Teilchens werden von ihnen verbunden.

Die Felder der schwachen und der starken Kernkraft heiRen YANG-MILLS-Felder. Bei der
schwachen Kernkraft, die z.B. zwischen gleichartigen Quarks und Leptonen bestehen, wir-
ken die W- und Z-Teilchen (w- u. z-Bosonen) als verbindende Elemente im Feld.

Die starken Kern-Krafte sind 10%3x starker als die schwachen Kernkréfte.

Fur ein vollstandiges Atom-Modell kdnnen wir mit den elektromagnetischen Kraften den Zu-
sammenhalt des Atom-Kerns und der Atom-Hiille erklaren. Der Zusammenhalt der Neutro-
nen und Protonen im Kern wird tber die schwache Kern-Kraft beschrieben.

Die elektromagnetischen Kréafte sind 10'!x starker als die schwachen Kern-Krafte und somit
nur rund einhundertstel (102x) so stark, wie die starken Kern-Kréafte.

Protonen sind recht stabile Gebilde. Sie haben eine durchschnittliche Lebensdauer von 103
Jahren (Halbwertzeit 103 — 10% a). Irgendwann kénnen sie sich in ein Neutron und ein Elekt-
ron umwandeln:

p* —* n + e

Aber Physiker geben sich nicht mit dem breit akzeptierten und nutzbaren Modell von Ele-
mentarteilchen (Protonen, Neutronen, Elektronen, ...) zufrieden. Sie wollen auch noch wis-
sen, wie diese wohl im Inneren aufgebaut sind. Gegenwartig geht die Physik von der Exis-
tenz von sogenannten Quarks und Leptonen aus (1. Generation der elementaren Bausteine der Mate-
rie). Jeweils drei Quarks bilden ein Elementarteilchen. Man kennt bzw. vermutet z.Z. drei
Paare von Quarks (einige konnten noch nicht experimentell nachgewiesen werden), die sich durch je-
weils mindestens eine elementare Eigenschaft unterscheiden:
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Das Proton besteht z.B. aus zwei up-Quarks (u) und einem
down-Quark (d). Sie sind durch starke Kern-Kréfte miteinan-
der verbunden. Diese Kréfte werden von den Gluonen vermit-

telt, in denen die Quarks sozusagen schwimmen (dunkel-
grauer Kreis).

Das ganze Gebilde hat einen Durchmesser von 1,7 * 10 m

(1,7 fm (Femtometer)). Die Masse des Protons (1,7 * 10%" kg
(1,7 yg bzw. cg (beide: Yoktogramm))) wird zu 5% aus der Mas-
se der Quarks und zu 95% aus der Bindungs-Energie zwi-

schen Quarks und Gluonen sowie ender Bewegungs-

Energien gebildet.

Elektronen (Positronen, Elektron-Neutrinos und Elektron-
Antineutrinos) gehoren zu den Leptonen.

Das Neutron besteht aus zwei down-Quarks und einem up-Quark.

Q: de.wikipedia.org (Arpad Horvath)

In den neuesten Theorien reduzieren die Teilchen- und theoretischen Physiker die Teilchen
allesamt auf kleine, fast punktférmige Energie-Pakete. Man stellt sie sich wie superkurze Sai-
ten (Strings, Energie-Faden) vor. Die Lange liegt an der Grenze dessen, was Physiker erfas-
sen (allerdings nicht wirklich messen) kdnnen, der sogenannte PLANCK-Lange (0,01*103% m = 0,01
ppppumm- (mit vielleicht vorstellbaren Einheiten-Vorsdtzen ausgedriickt)). Sie schwingen jeweils in Ab-
hangigkeit von ihrer Energie unterschiedlich und erwecken dadurch fir uns den Eindruck ei-
nes bestimmten Teilchens. Der endgultige Nachweis fiir die String- und Superstring-Theorie
steht zwar noch aus, aber vieles spricht derzeit fur diese physikalische Welt-Erklarung.

interessante Internet-Links:
http://www.marcoschwarz-online.de/physik/nukliddaten.htm (Programm zur Erzeugung von Nuklidkarten)
http://www.nndc.bnl.gov/nudat2/ (interaktive Nuklidkarte (engl.))
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4.3. ein modernes und praktikables Atom-Modell fir Chemi-
ker

Fur Chemiker ware eigentlich ein Sammelsurium aus verschiedenen Modellen am Geeig-
netsten. Fur die Erklarung von Strukturen und Bindungen bendtigen wir aber meistens das
Wellenmechanische Atom-Modell. Viele Dinge kann man schon ganz gut mit einfacheren
Modellen (z.B. BoHRsches Atom-Modell) erklaren. In solchen Féallen bleiben wir auch einfach
bei den einfachen Modellen. Aber wenn es um die Raumstrukturen von Substanzen oder die
verschiedenen Bindungen geht, dann bleibt uns nur der Biss in den sauren Apfel.

Far chemische Zwecke brauchen wir kaum Wissen Uber die Atom-Kerne. Alle chemischen
Vorgange (unserer Chemie-Begriffs-Bestimmung) spielen sich in der Atom-Hulle ab. Eigentlich
brauchten wir auch nur die &ul3eren Schalen (Orbitale) bzw. die auf3erste Schale, um die
verschiedenen chemischen Sachverhalte zu bearbeiten. Daneben bendétigen wir ein Atom-
Modell, um die verschiedenen Bindungen und die (abgeleiteten) Eigenschaften der Verbin-
dungen zu erklaren.

Insgesamt haben wir es also mit den Atom-Modellen von BOHR, SOMMERFELD und
SCHRODINGER zu tun. Wir machen hier eine einfache systematische Einfilhrung, um auch die
Uberspringer des Kapitels zur historischen Entwicklung der Atom-Modelle (= 3.1. Atom-
Modelle — eine kurze Geschichte) nicht im Regen stehen zu lassen.

Atome bestehen aus einem Atom-Kern und einer Atom-Hulle. Die Atom-Hulle ist deutlich
(rund 10.000x) groRer als der Atom-Kern. Die Bausteine eines Atoms sind die Elementar-
Teilchen Protonen, Neutronen und Elektronen.

Elementarteilchen Proton Neutron Elektron
Symbol p* n e
Ladung 1x + +0 1x —
positive Elementar- neutral negative Elementar-
Ladung keine Ladung Ladung
Ladung [C] +1,602 * 10°%° 0 -1,602 * 10°1°
Durchmesser [m] 1,7%101° 1,7%101° 10710
Masse [U] =1 =1 0,000544 = l/183(5
Masse [g] 1,67 *10%* 1,67 *10%* 0,911*10%
Ruhe-Energie [MeV] 938,3 939,6 0,511

Im Atom-Kern befinden sich die Protonen und Neutronen. Die Anzahl der positiv geladenen
Protonen bestimmt die Element-Art. Neutronen kann man sich wie eine Art Klebstoff zwi-
schen den Protonen vorstellen. Sie sind elektrisch neutral. Die Anzahl der Neutronen
schwankt bei den meisten Elementen. Dann haben wir es mit Isotopen (dieses Elementes)
zu tun. In der Chemie sind Isotope aber nicht relevant, da sie chemisch gleichartig reagieren
und somit auch nicht chemisch getrennt werden kdnnen. (Ausnahme sind einige "Schul-Chemie'en",
die die Radioaktivitat traditionell mit einbeziehen.)

Da der Atom-Kern an chemischen Reaktionen nicht teilnimmt, wird auf den Bau und die Ver-
anderungen des Atom-Kerns hier nicht weiter eingegangen.

Wahrend der Kern relativ dicht ist, befinden sich im leeren Raum der Atom-Hdlle nur Elektro-
nen. Diese sind sehr klein und negativ geladen. In einem Atom kommen genauso viele Elekt-
ronen wie Protonen vor. Die Anzahl der Protonen bestimmt die Ordnungszahl eines Elemen-
tes. Derzeit sind rund 116 Elemente bekannt.

Weicht die Zahl der Elektronen von der Anzahl der Protonen ab, dann nennen wir das Objekt
lon. Sind weniger Elektronen als Protonen vorhanden, dann handelt es sich um ein positives
lon — auch Kation genannt. Uberwiegen die Elektronen, dann handelt es sich um ein negati-
ves lon oder auch Anion. Je nach der Anzahl der Uberwiegenden oder fehlenden Ladungen
sprechen wir von ein- oder mehrfach geladenen lonen. Kommen z.B. zwei zusétzliche Elekt-
ronen vor, dann sprechen wir von einem zweifach negativ geladenen lon. Fehlen einem
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Atom dagegen drei Elektronen (im Vergleich zu den Protonen), dann handelt es sich jetzt um ein
dreifach positiv geladenes lon. Man spricht auch von der Ladung des lons.

Jedes Element hat ein Symbol, welches international verbindlich ist (chemische Zeichen-Sprache,
festgelegt durch IUPAC). Jedes Element-Symbol fangt mit einem Grol3buchstaben an. Ev. folgen
dann noch ein oder zwei Kleinbuchstaben.

Das Element Magne-
sium hat z.B. das
Symbol Mg. Benotigt
man fur bestimmte
Sachverhalte  Infor-
mationen Uber den
Bau des Atom-Kerns,
dann werden diese
links an das Symbol
notiert.

Eine vorhandene Ladung wird rechts oben (als Exponent) an das Symbol notiert. Die Anzahl
der Ladungen wird vor der Ladungs-Art notiert. Eine einfache Ladung wird nur mit dem La-
dungs-Symbol (+ oder -) angegeben. Die Schreibung 1+ ware also falsch.

(Summe der Protonen
und Neuronen)
Nukleonenzahl
Kernladungszahl
(od. Protonenzahl

od. Ordnungszahl)

Ladung des lons

24 2+
12 M g

Symbol

Die ersten 20 Elemente (des Periodensystems der Elemente) gehdren zum
Grundwissen der Chemie. Das Kennen der Namen und Symbole dieser Ele-
mente ist deshalb als obligatorisch anzusehen!!!

Aufoaben:

1. Wenn sich bei einem Element die Anzahl der Eleklvonen im Alom andern
kann, konnen sich dann auch die Anzahlen der Profonen und Neufronen fiir
dieses Element andern? Begriinden Sie Ihre Meinung!

2. Ubernehmen Sie die nachfolgende Tabelle und fiillen Sie die freien Zellen
aus!

Beispiel-Nr. 1 2 3 4 5 6 7

Element-Symbol H

vollstandiges Symbol g F Z Be 2t

Ordnungszahl

12

13

Elektronen-Anzahl

10

12

17

Atom

Protonen-Anzahl

11

17

lon

3. Erstellen Sie eine Tabelle, aus der fiiv die folgenden Isolope die Anzahlen
der Profonen, Neulronen und Eleklvonen ersichllich sind!

lH, ZH, 3H, 4He, 7|_i, 12C, ISC, 14C, 1601 19|:’ 35cl’ 798r, 53|, ZOSPb, D, T
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Aufbau-Prinzipien der Elektronen-Hiille:

Die genaue Lokalisierung der Elektronen in der Atom-Hiille ist wesentlich schwieriger als die
Zusammenballung von Protonen und Neutronen im Kern.

Mit Hilfe von vier charakteristische (Bewegungs-)Eigenschaften (Quantenzahlen, Modell-
Kennzahlen) kdnnen wir heute die Anordnung der Elektronen in der Hulle relativ gut beschrei-
ben. Die mathematische Basis daflr ist die SCHRODINGER-Gleichung. Dabei sollte man aller-
dings auch im Hinterkopf behalten, dass die SCHRODINGER-Gleichung exakterweise nur flr
das Wasserstoff-Atom gilt. Fir Atome mit mehreren Elektronen mussen abgewandelte —
noch weitaus kompliziertere — Gleichungen aufgestellt werden. In der Praxis reicht es aber
aus, die Erkenntnisse aus der SCHRODINGER-Gleichung einfach auf andere Atome zu Uber-
tragen. Fur die Chemie sind auftretende Abweichungen zwischen Gleichung (Theorie und
Modell) und Praxis nicht wirklich relevant.

In einem Atom unterscheiden sich die Elektronen immer mindestens hinsichtlich einer Quan-
tenzahl. Manchmal werden die Merkmals-Kombination in der Form (n, I, m, s) angegeben.
Die Modell-Eigenschaften der Elektronen sind:

1. die Haupt-Quantenzahl n - bestimmt die Zuordnung zu einer Orbital-Gruppe (Haupt-
Orbital) mit einer bestimmten Energie-Niveau-Spanne

2. die Neben-Quantenzahl | - bestimmt die Zuordnung zu einem Orbital mit einem be-
stimmten Energie-Niveau (und einer speziellen Form)

3. die Magnet-Quantenzahl m - bestimmt die Ausrichtung des Orbitals im Raum und damit
das Verhalten des Elektrons im Magnet-Feld (die Energie-Niveaus der Neben-Orbitale sind gering-
filgig differenziert, es gibt auch eine Beeinflussung der Orbital-Form)

und

4. die Spin-Quantenzahl s - bestimmt die Eigen-Rotations-Richtung (Spin) des Elektrons

Es gibt in einem Atom niemals zwei Elektronen, welche die gleiche Kombination der Quan-
tenzahlen besitzen. In der Chemie bendétigen wir die konkreten Quantenzahlen aber kaum.
Hier interessieren nur die resultierenden Energie-Niveaus, die Aufenthaltsorte und Bewe-
gungen der Elektronen.

Seit PLANCK wissen wir, dass Elektronen immer nur bestimmte (gequantelte) Energie-Werte
beinhalten kénnen. Sollen Elektronen Energie abgeben oder aufnehmen, dann kénnen die
Zuwéachse oder Abgaben immer nur Vielfache des PLANCKschen Wirkungs-Quantum sein.
Dies stellt die kleinstmdgliche Energie-Stufe dar. Somit konnen sich die Elektronen immer
nur auf bestimmten Energie-Stufen, Zustdnden oder —Ebenen befinden.

In der Hille sind die Elektronen, wie wir aus dem BoHRschen Atom-Modell wissen in grobe
Gruppen eingeteilt, die wir Schalen nennen. Insgesamt gibt es sieben mdgliche Schalen in
einem Atom. Sie werden mit den GrofRbuchstaben K, L, M, N usw. beschriftet. Jede Schale
hat eine maximal mégliche Menge an Elektronen, die auf ihr Platz finden.

Aus der Berechnung der SCHRODINGER-
Gleichung ergeben sich fir die Elektronen
keine Bahnen, auf denen sie sich bewe-
gen, sondern Aufenthaltswolken. Die Wol-
len erhalt man, wenn man Uber einen be-
stimmten Zeitraum die konkreten (berech-
neten) Aufenthaltsorte verfolgt. Dies koénn-
te z.B fur die Elektronen der innersten
Schale die rote Punkt-Wolke in der ne-
benstehenden Abbildung sein. Praktisch Is Is 2s
handelt sich natirlich um ein entspre-
chendes raumliches Gebilde — also eine
Kugel-férmige Wolke.

ineinander geschachtelte Orbitale
(s-Orbitale) von zwei Schalen (Atom-Kern: blau)
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Die Orbitale als Aufenthalts-Wahrscheinlichkeit bedeuten aber, dass sich die Elektronen nur
mit einer gewissen Wahrscheinlichkeit in der beschriebenen oder beobachteten Wolke befin-
den. Praktisch kann sich ein Elektron auch dichter oder weiter entfernt zum Atom-Kern be-
finden. Die Wahrscheinlichkeit dafiir geht aber gegen Null. Denkbar wére es also auch, dass
sich ein Elektron eines beliebigen Atoms auf der Erde gerade irgendwo auf dem Jupiter be-
findet. Die Wahrscheinlichkeit dafir ist knapp gréRer als Null, aber eben nicht Null.

In diesen Wolken, die Orbitale genannt werden, halten sich die Elektronen auf.

Vergleichbare Elektronen der nachsten Schale besitzen ein deutlich entferntes — aber gleich-
férmiges — Orbital weiter entfernt vom Atom-Kern. Zur Unterscheidung werden vor die Orbi-
tale immer die Schalen-Nummern angegeben. Das 1s-Orbital ist also das s-Orbital der ers-
ten Schale.

Das zuerst immer die Energie-armsten (inneren) Schalen besetzt werden, nennen wir das
Energie-Prinzip.

Die innerste Schale kann maximal Elektronen aufnehmen, die sich nur hinsichtlich ihres Spin
(Dreh-Impulses (Dreh-Richtung)) unterscheiden. Diese Erkenntnis wird nach ihrem Entdecker
als PAULI-Prinzip oder PAauLI-Regel bezeichnet.
Ab der zweiten Schale gibt es verschieden
geformte Orbitale. Neben den Kugel-
férmigen s-Orbitalen kommen noch Hantel—-
férmige p-Orbitale hinzu. Davon gibt es drei,

die jeweils in die drei Raum-Richtungen
ausgerichtet sind. Die Raum-Richtungen

sind naturlich relativ. Praktisch stehen die
Hanteln jeweils rechtwinklig aufeinander. z

Jedes Orbital kann mit zwei Elektronen be- T Y )
setzt werden. Summiert man die Orbitale 4 = =3
einer Schale und berechnet man dann sozu- -~ =3 '
sagen den Mittelwert, dann erhdlt man ge- ‘ Ay l g, ’ BN
nau die Kugel-Hulle der betreffenden Schale

nach dem BoHRschen Atom-Modell. Hantel-férmige p-Orbitale (px-, p-- und py-Orbital)
Die s- und die p-Orbitale der zweiten Schale Q: commons.wikimedia.org (Haade)
lassen also insgesamt acht Elektronen zu.

Als letztes Prinzip kommt noch eine Regel des Chemikers HUND hinzu. Die HuNDsche Re-
gel besagt, dass die Orbitale zuerst immer einzeln besetzt werden. Erst wenn alle Orbitale
(Unterschalen) einzeln besetzt werden, dann erfolgt die Paarung mit Elektronen, die einen
entgegengesetzten Spin haben.Mit der dritten Schale kommen noch die d-Orbitale hinzu.
Diese liegen energetisch aber so unginstig (hoch), dass sie zuerst einmal nicht verwendet
werden. Dazu spater genaueres. Die Form der d-Orbitale ist gekreuzt-Doppel-Hantel-férmig.

Kugel-formiges s-Orbital

N

y
A
2

X
1

z z ;
A
{ ~ {L //"y @ > Y
£ £ A
S A
z z z z z z z
} y ¢ y . y Vi y 4 y T y 4 y
<&l 2 A AN PARNY. : /r < WA } ,:/1 , v
b = \ : , S 1 = S5
3 P ‘?\s % A -8 \\ £ e, = WP, A AN
X - x % A
! fs | f, f ] f fy

d- und f-Orbitale

Q: commons.wikimedia.org (Haade)

Die letzte — praktisch relevante — Orbital-Art taucht ab der vierten Schale auf. Die sogenann-
ten f-Orbitale werden als Rosetten-férmig beschrieben.
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Physiker kennen in der flnften Schale noch g- und in der A
sechsten Schale noch h-Orbitale. Da die Schalen und E
deren Orbitale in den hoheren Lagen dicht beieinander D -
liegen und gewissgrmaﬁen miteinander verschmelgen, Tp _ MTTTTTT]
werden diese phys[kahschen Details in der Chemlg nicht . 6d 5t
mehr bet.rac.htet. Hng kommt agBerdem, dass die Elg- 7 - -
mer)te mllt dlgsen .Orbltalen prgktlsch alle sehr kurzlebig op (TTTT]
(WGI| radloak_tlv) sind und somit kaum auswertbare Ver- 3d TTTTT1T11
bindungen bilden. _ ' ' . Af
In der nebenstehenden Abbildung sind die Or- bs
bitale einer Schale immer in der gleichen Far- ) D:D
be gezeichnet. Wie man z.B. an den Orbitalen °P CITT11]
der 4. Schale (4s, 4p, 4d und 4f) sieht, liegen 0 4d
diese energetisch sehr weit auseinander. Da 3s
z.B. das Energie-Niveau der 5s-Orbitale nied- IEZD
riger liegt, als das der 4d-Orbitale — wird ent- ! HEEEN
sprechend dem Energie-Prinzip — das 5s- O 3d
Orbital zuerst belegt. A5
Die konkrete Belegung der Orbitale ist fur je- 111
des Element charakteristisch. Man spricht 3p
auch von der sogenannten Elektronen-
Konfiguration. UJ
Neben den drei beschriebenen Prinzipien 3
(Energie-Prinzip, PauLI-Prinzip, Hunpsche Regel) bietet I 1]
sich noch die nachfolgende Esels-Briicke zur 2p
Erstellung einer Elektronen-Konfiguration an. |
2s
=
Is
Energie-Niveaus der Orbitale (prinzipiell)
Esels-Bricke fiur die Aufstellung
der__ Elektronen-Belequng _eines
Atoms: 5f 6d mp 8s
Aufbau:
1. man nehme ein Schach-Brett il od 6p ’s
2. schreibe von links unten nach 4d 5p 6s
rechts oben (diagonal) die s-Orbital
(1s > 8s) 3d 4p 5s
3. nach oben folgen die p-, d- und f-
Orbitale (auf der gleichen Feld-Farbe) 3p 4s
Nutzung:
1. Lese-Start ist links unten 2p 3s Yl
2. solange noch nicht genug Elektro-
nen zusammen kommen fortsetzen 2s \:( >
(doppelte Besetzung beachten):
2a. zuerst wird immer waagerecht 1s —>
abgelesen Start Lese-Richtung

2b. wenn die Zeile zuende ist, wird in

der n&chst héheren fortgesetzt

Hintergrund:

Die Besetzungs-Reihenfolge wird durch die n+l-Regel (MAN-
DELUNG- od. auch KLECHKOwWsKI-Regel) bestimmt. Fir n < n'
gilt: Ist n+l < n', dann werden zuerst die n-zugehérigen Orbi-
tale gefillt.
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Betrachten wir einige konkrete Beispiele: A

Ein Atom des Elementes Aluminium besitzt im FE w

Kern 13 Protonen. Somit enthalt die Hulle insge- n=4; N ; (]

samt ebenfalls 13 Elektronen. e LIy gy py W

Nach dem Energie-Prinzip werden immer zuerst VAT T

die Energie-armsten Zustande belegt. Die ersten . A4s 1

zwei Elektronen finden in der ersten Schale (K) 0=, M'.’.f:_x}p [l:l:ll_l -
Platz. Diese Energie-armste Schale befindet sich 3

am dichtesten am Kern. N 2z e
Jede Schale (nach dem BOHRschen Atom- )

Modell) besteht aus bestimmten Orbitalen (s, p, d n=2; L —p—ﬁlﬁlﬂl— 6 e
und f). Die erste Schale besteht nur aus dem s- .28 I 2 o
Orbital und bietet nur insgesamt zwei Elektronen

Platz.

Ein Quadrat (|:|) steht immer fur ein Orbital (eine

Unterschale). Beide Elektronen haben einen entge- =LK 18 N 2 e
gengesetzten Spin (PAULI-Prinzip), was durch

die unterschiedliche Pfeil-Richtung angezeigt 13A| 13 e

wird (|E). Damit ist das Orbital voll ausgelastet.
Als Text-Schreibweise fiir die Elektronen-Konfiguration eines Atoms / Elements hat sich fol-
gende Form durchgesetzt:

13Al: 1s? ... ('noch unvollstandig!)

Dabei steht die 1 fur die Haupt-Quantenzahl — also die 1. Schale.

Mit dem Klein-Buchstaben (hier: s) wird die Orbital-Art angegeben. Diese ergibt sich ja aus
der Neben-Quantenzahl. Die 2 im Exponent beschreibt die Anzahl der Elektronen auf dem
genannten Orbital. Gesprochen wird die Elektronen-Konfiguration dann: eins-s-zwei.

Die nachsten Elektronen finden auf der zweiten Schale mdgliche Aufenthaltsorte. Zwei Elekt-
ronen kénnen sich auf den 2s-Orbital und sechs Elektronen auf dem 2p-Orbitalen aufhalten.
Bis hierhin lautet die Elektronen-Konfiguration:

13Al: 1s? 2s? 2p° ... (‘noch immer unvollstandig!)
gesprochen: eins-s-zwei  zwei-s-zwei zwei-p-sechs

Es verbleiben noch drei Elektronen fir die aul3erste Schale. Zwei davon besitzen das Ener-
gie-Niveau eines 3s-Orbitals. Das letzte verbleibende Elektron bewegt sich in einem 3p-

Orbital. Welches das ist und welchen Spin das Elektron hat (|£| oder E), unterliegt dem

Zufall. Haufig verwendet man dann auch eine neutrale Schreibweise (ohne Spin-Pfeil):
Die vollstandige Elektronen-Konfiguration lautet also:

13Al: 1s? 2s? 2pé 3s? 3p!

Beachten Sie, dass hier die "1" fiir ein einzelnes Elektron mitgeschrieben wird!

Aus Bequemlichkeit nutzt man auch haufig eine verkirzte Notierung. Diese beschrankt sich
auf bedeutsamen &aufReren Elektronen. Die chemisch eigentlich unverénderlichen und "stabi-
len" Zustande werden durch die darunter liegende Edelgas-Konfiguration beschrieben. Beim
Aluminium ware das also Neon. Das Edelgas-Symbol wird zur sicheren Kennzeichnung als

Elektronen-Konfiguration in eckige Klammern geschrieben (Es ist nicht etwa Neon als Atom-Kern
oder Hille enthalten!!! Das besagte Atom hat lediglich die Elektronen-Konfiguration von Neon und ev. noch ein

paar Elektronen mehr!):

13Al: [1oNe] 3s? 3p1
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Nicht genutzte Orbitale werden in der Elektronen-Konfiguration und auch in den Energieni-
veau-Schemata Ublicherweise nicht mitgeschrieben.

Eine weitere mogliche Schreibweise der Elektronen-Konfiguration stammt von PAULING. Sei-
ne Notierung der Elektronen in Kastchen mit Pfeilen haben wir schon teilweise benutzt. Die
einfache Form der PAULING-Schreibweise benutzt alle Orbital-K&stchen auf einer Zeile:

13 Al 1588 258 2p [N 3588 3p L1 1]

In der erweiterten Schreibung werden noch die unterschiedlich hohen Energie-Niveaus mit
eingebracht:

3
WAl ’
Is

Beachten muss man bei der PAULING-Schreibung, dass die Unterschalen, die zumindestens
mit einem Elektron besetzt sind, vollstandig mit all ihren Orbitalen geschrieben wird. Bei un-
serem Beispiel Aluminium hort die Schreibung also nicht beim ersten 3p-Orbital auf, sondern
es werden alle drei 3p-Orbitale mit notiert..

Als nachstes Beispiel soll uns Stickstoff (;N) dienen. Bis zum 2s-Orbital verlauft die Elektro-
nen-Besetzung nach den schon besprochenen Regein.

Fur das 3p-Orbital bleiben nun noch drei Elekt-

ronen. Grundsatzlich werden die einzelnen Un- A
ter-Orbitale (px, py und p;) zuerst einzeln besetzt E 0= L 2p WEE 3 e
(HunDsche Regel). Dies entspricht dem insge- — 2%
samt Energie-&rmsten Zustand. Der Spin der (v} 2 e
Elektronen ist zufallig und wird am Besten neut-
ral angegeben.
Die Elektronen-Konfiguration lautet: n=1: K 1s -
LYy 2 e
. 2 2 3
7N 1s® 2s° 2p 7N 7 o

oder verkurzt:
/N: [2He] 2p®

N 15 25 2010
Die Schreibweisen nach PAULING sind auch
schnell erstellt:

Erst wenn alle Orbitale einzeln besetzt sind, 7N 2sM] 2p[L T
dann paaren sich die Elektronen auf den Orbita- 1s[Y

len.

Beim Stickstoff ist dies nicht notwendig, da die drei Elektronen auf den drei Unter-Orbitalen
Platz finden.

Aber schon ab Sauerstoff miissen ein oder mehrere p-Orbitale doppelt besetzt werden.

Aufoabe:
Erstellen Sie die vollstandige und ev. die verkiirzle Eleklronen-IKonfiguralion
fiir Sauerstoff in derv Text- und in der PAULING-Schreibweise!

Zum Schluss wahlen wir noch ein Element mit sehr vielen Elektronen auf diversen Orbitalen
—72Ta (Tantal).

Da stof3en wir mit jeder vollstandigen Schreibung der Elektronen-Konfiguration an die Gren-
zen der Ubersichtlichkeit:
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TRV N TASTRVIAY] 4F INTNTNININTNVIY

kel

4s
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3s
1A 2s2piNNEY
1s[M

Ta: 1s? 2s? 2p% 3s? 3pb 4s? 3d0 4pb 5s? 4d° 5p° 6s? 4f4 5d°

Erst mit der verkirzten Schreibweise kommen wir zu einem akzeptablen Ergebnis. Als Basis
wird wieder das davorliegende Edelgas — also Xenon (Xe) - verwendet:

oTa: [saXe] 6s? 44 5d°

Die wesentlichen (letzten) Elektronen-Schalen sind dabei gut sichtbar — und nur diese spie-
len fir chemische Vorgange eine Rolle.

U.U. werden bei héheren Elektronen-Zahlen die Orbitale nicht ganz so systematisch besetzt,
wie es aus dem "Schachbrett" hervorgeht. Da die einzelnen Schalen und Orbitale sehr dicht
beieinanderliegen, stabilisieren sich verschiedenste Sonderbesetzungen mit z.T. geringflgig
Energie-armeren Zustanden. Fur unsere Zwecke reichen aber die systematischen Elektro-
nen-Konfigurationen aus. Die feinen Unterschiede zu praktisch gemessenen Konfigurationen
sind schul-chemisch nicht von Bedeutung.

Auf einen speziellen Fall der Elektronen-Konfiguration werden wir spater noch bei Cohlen-
stoff eingehen. Bestimmte Orbitale verschmelzen u.U. miteinander und bilden neue Formen.
Den Vorgang der Verschmelzung von Orbitalen nennen wir Hybridisierung. Bei Cohlenstoff
kennen wir drei Formen der Hybridisierung: sp3, sp? und sp. Die Hybrid-Orbitale erkennt man
in an den direkt hintereinander geschrieben Orbitalen (hier: sp) und keiner Zwischenzahl.

Orbital
p V| ¥ ]| | Energiezufuhr Hybridisierung
s Energieabgabe De-Hybridisierung
sp3-hybridisierter
Normal-Zustand angeregter Zustand Zustand
1s?... ... 282 2p? ... 28! 2p?3 ... 2sp®

Aufoaben:

1. Stellen Sie die Elektronen-Konfiguration von joNe auf!

2. Ist die verkiirzle Schreibweise ( [*°Ne] 3s' 3p? ) fiir die Eleklronen-
Konfiguration bei 13:Al exakl? Begriinden Sie Thre Meinung!

3. Stellen Sie die vollstandige FEleklronen-Konfiguralionen fiir die folgenden

Elemente oder Isotope auf!
C 80O -sHe ,Ca 17C| sBr P S Mn Cd 285i 295i 3OSi

4. Geben Sie fiir die folgenden FElemente / Isolope eine Elekfronen-

Konfiguration in der Text- und der PAULING-Schreibweise an!
/N oF 10Ne As Se 40K 108Ag
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Zusammenfassung Atombau:

Ein Atom besteht aus einem zentralen Atomkern und einer den Atomkern umgebenden
Atombhtille. Der Atomkern enthalt positiv geladenen Protonen und ungeladene Neutronen.
Die Zahl der Protonen (Kernladungszahl) ist fur jedes Element charakteristisch und ent-
spricht der Ordnungszahl. Die Zahl der Neutronen kann variieren.

In der Hille befinden sich die negativ geladenen Elektronen. Ein Atom besitzt genauso viele
Elektronen wie Protonen. Die Elektronen bewegen sich je nach Modell auf Schalen oder Or-
bitalen (Raumwolken).

Elektronen-Konfiguration / Besetzung der Schalen in der Atom-Hulle

Postulat: Energie-Quantelung
Die Energie ist keine kontinuierliche Gré3e, sondern wird immer in Stufen (Quantum) grof3er
oder kleiner.

Energie-Prinzip:
Zuerst werden immer die Energie-armeren Orbitale / Schalen besetzt!

PAULI-Prinzip:
Auf einem Orbital (mit gleicher Neben-Quantenzahl) finden maximal zwei Elektronen mit ent-
gegen gesetzten Spin (unterschiedlicher Spin-Quantenzahl) Platz.

HuNDsche Regel:
Energie-gleiche Orbitale (mit gleicher Neben-Quantenzahl) werden immer zuerst einfach
(und parallel) besetzt.
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Elektronen-Konfiguration der Hauptgruppen-Elemente

Charakteristika Periode n
HGr. AuRen-Elektronen- Grund- 1. 2. 3. 4, 5. 6. 7.
gUE’AC- Konfiguration Term
r.
|1ai nS|£| 2s H Li Na K Rb | Cs Fr
0
Alkali- nst
Metalle
ﬁg ns V] 1S He | Be | Mg | Ca | Sr | Ba | Ra
(1) 5
Erdalkali- ns
Metalle
Be-Gruppe
3 L 00 2P 8 [ A | Ga| | T

0 5 1
Erdmetalle ns* np
B-Gruppe

ﬁ'/a ns@ nplElED 3p C Si Ge | Sn | Pb
g-Gruppe r']S2 p2

\5/.a ns@ nplElE‘E 45 N P As | Sb Bi
Nouppe | Ns? np*

6 ns V] nplE”E‘E 3p 0 S Se | Te | Po

Via

0 2 hn?

Chalkogene | NS~ NP

O-Gruppe

O P 3 R R U B R R

0
Halogene I’]S2 np5

8 ns np|E||E||E 1S (He) | Ne | Ar | Kr | Xe | Rn

Villa

0
Edelgase ns? np6
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Elektronen-Konfiguration der Nebengruppen-Elemente

Charakteristika Periode
NGr. AulRen-Elektronen-Konfiguration Grund- 4, 5. 6. 7.
Gy o
ﬁib m-na OO s (Y D Sc |Y |La |Ac
Sc-Gruppe (n-1) d* ns?
t | edDO0O0 E Tz (A [
TGruppe (n-1) d? ns?
f’/-b m-na BRI s [Y ‘FI°D V. |Nb | Ta
V-ruppe (n-1) d? ns? Nb: 4d* 5s2
?/]b m-na IR s 'S/°D Cr |Mo | W
Crommpe | (N-1) d*ns? W 50 652
\7/-”b m-na BRI IR ] s [AY] °S/°D Mn | Tc | Re
Min-Gruppe (n-1) d®° ns? Tc: 4d° 5st
?/.Illb (n-1)d|E|E|E|E|E s ] 5D / 5F Fe |Ru | Os
%eé[;%pee (n-1) d® ns? Ru: 4d7 5s!
?/.Illb (n—l)d‘ElE”E‘E‘E s V] 4F [ 4P Co |Rh [Ir
Co Gruppe (n-1) d” ns? Rh: 4d8 5s?
?/.Illb (n—l)d‘ElE”E‘E‘E ns V] 3F,1S,3D | Ni | Pd | Pt
NiGruppe (n-1) d® ns? Pd: 4d® Pt 5d° 6s?
Ilt; n-1d N NN sV *S Cu | Ag | Au
Cu-Gruppe (n-1) d*° nst
ﬁ-b (n-1yd NI NN NI s [MY] 'S Zn | Cd | Hg
On-Gruppe (n-1) d*° ns?
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Exkurs: Grund-Terme

stellen charakteristische Mikro-Zusténde (Multiplett-Struktur) in der Elektronen-Konfiguration dar

quasi Belegungs-Muster

diese korrelieren mit einigen Stoff- und Struktur-Eigenschaften der Elemente (magnetische, optische
und (Kristall-)Bau-Eigenschaften); Symmetrien

mehr fur physikalische Betrachtungen

Abklarung von Absorptions-Eigenschaften in Spektren

Modell beachtet verstarkt die elektrostatischen Elektronen-Wechselwirkungen im Zusammenhang mit
den Spin-Bahn-Wechselwirkungen

im Multiplett-Modell wird das Zentralfeld-Modell erweitert

das klassische Zentralfeld-Modell geht Ein-Elektronen-Zustéanden aus, die durch die Quantenzahlen n,
I, ml und ms bestimmt werden

daraus lassen sich als Naherungen der Bahn-Drehimpuls und der Gesamt-Spin ermitteln

die Bahn- und die Spin-Quantenzahl (also | und s) kénnen vektoriell zu | | (21+1) | Bezeichnung
einer Gesamt-Quantenzahl j gekoppelt werden 0 1 S

1 3 P
Bahn-Multiplizitat (RUSSEL-SAUNDERS-Kopplung) 2 5 D
Kennwert berechnet sich tber 2 *|+1 3 7 E
gibt die Anzahl méglicher Orbitale fur eine Neben-Quantenzahl | an 4 9 G
Spin-Multiplizitat (Spin-Spin-Kopplung) (2s+1) | Bezeichnung
Kennwert berechnet sich aus 2*s + 1 0 1 Singulett

% 3 Duplett
Spin-Bahn-Multiplizitat (Spin-Bahn-Kopplung) 1 5 Triplett
Ein-Elektronen-Funktionen 1% 7 Quadruplett
spaltet sich in (2l+1)(2s+1) Terme auf Multiplett
das Term-Symbol gibt die maximalen |-, s- und j-Werte

(21+1) L 3
Konfiguration S p p5 p2 p4 p3
Term| 23S °p 1S D %P |?P 2D “S

z.B. bei Eisen(ll)-lon / -Komplex mit der Konfiguration 3d6 ist eine Belegung von 3 d-Orbitalen mit je 2
Elektronen stabil. Dieses lonen (S = 0) ist diamagnetisch (). Ist dagegen die Belegung so, das 1 Or-
bital doppelt belegt und die anderen d-Orbitale einfach (S = 2), dann ist das lon paramagnetisch ().
Beide lonen absorbieren unterschiedliche Licht-Anteile, Das diamagnetisch lon / Salz ist violett, wah-
rend das paramegnetische Salz farblos aussieht.
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4.3.1. Hybridisierung von Orbitalen

In der Praxis sind nicht alle theoretischen Voraussagen auch wirklich nachweisbar. Vielfach
mussen die Modelle an spezielle Beobachtungen angepasst werden.

So ist es z.B. auch bei den Bindungen des Cohlenstoffs. Die Ubliche Elektronen-
Konfiguration ist 2s? 2p2. Das musste eigentlich fir den Stoff Methan CH4 bedeuten, dass
sich z.B. Wasserstoff auf zwei verschiedene Arten mit dem Cohlenstoff-Atom verbinden
musste. Da waren zwei Bindungen zu den Hantel-formigen p-Orbitalen und wahrscheinlich
auch noch zwei irgendwie zu den s-Orbitalen. Alternativ sind auch drei Bindungen Uber die
p-Orbitale und dann noch eine andersartige Bindung lber das s-Orbital denkbar. Die Raum-
Struktur misste dann eigentlich eine (ungleichseitige) Dreiecks-Pyramide sein.

Aber die Praxis lehrt uns, dass alle vier Bindungen gleichartig sind und zudem eine (gleich-
seitige) Tetrader-férmige Raum-Struktur bilden.

Die Gleichmachung der Orbitale wird Hybridisierung genannt und wird folgendermal3en er-
klart:

Orbital
2p 4|+ ] ] Energiezufuhr Hybridisierung
25 Energieabgabe De-Hybridisierung
6C: Normal-Zustand angeregter Zustand hybridisierter Zustand

Durch eine kurzzeitige Energie-Zufuhr von Nachbar-Atomen
oder durch eine erhdohte Temperatur geht das Cohlenstoff-
Atom in einen angeregten Zustand Uber.

Im angeregten Zustand verteilen sich die Elektronen gleich-
mafig auf alle Orbitale der 2. Schale. Man nennt diesen
Schritt auch Promotion. Durch Hybridisierung (Verschmel-
zung) des s- und der drei p-Orbitale entstehen vier gleichartige
sp3-Hybrid-Orbitale. Somit entstehen auch vier gleichartige
Bindungs-Mdglichkeiten.

Das Kugel-formige s-Orbital und die drei Hantel-férmigen p-
Orbitale ergeben im hybridisierten Zustand insgesamt vier
mehr Keulen-formige Hybrid-Orbitale. Diese ordnen sich we-
gen der maximalen gegenseitigen AbstoRung (der negativ ge-
ladene Elektronen) im Raum so an, dass ein maximaler Ab-
stand zwischen ihnen besteht (GILLESPIE-Modell, Elektronen-
paar-Abstolungs-Modell). Es ergibt sich ein Tetraeder (Tetra-
eder-Modell). Im Zentrum befindet sich der Cohlenstoff-
Atomkern. Die Spitzen entsprechen den Bindungsrichtungen.
Der Raumwinkel zwischen den Bindungen betragt 109°28'.

Fir die Notierung der Elektronen-Konfiguration hat man sich
bei Hybridisierungen zum Zusammenschreiben der Ausgangs-
Orbitale entscheiden. Somit heil3t die "normalen" Hybrid-
Orbitale sp? (sprich: s-p-drei).

Unter speziellen Bedingungen sind auch Doppel- oder Drei-
fachbindungen zwischen Cohlenstoff-Atomen maoglich. Diese
beruhen auf spezielle Hybridisierungen (sp? und sp) und werden
bei den ungesattigten Kohlenwasserstoffen ausfihrlich be-
handelt. Die Bindungswinkel weichen dann vom Tetraeder-
Winkel ab.

Grundsatzlich gilt aber immer, dass sich die Bindungen (gemeinsam genutzte Elektronen-Paare) im
Raum maximal abstol3en.
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Eine Hybridisierung finden wir auch
bei anderen Atomen. Nur ist bei ihnen
der Effekt nicht ganz so offensichtlich.
Erst beim genauen Hinschauen wird
die Verschmelzung der Einzel-
Orbitale zu gleichartigen Bindungs-
Orbitalen sichtbar.
Betrachten wir nun den Stickstoff. Wir H
haben im Ammoniak drei gleichartige
Bindungen, die sich auch zum Am-
monium-lon hin nicht wesentlich &an-

dern. Ammoniak-Molekiil und Ammonium-lon
Orbital
2p | ¥ | ¥ | ¥ | Hybridisierung
=s— iR
25 De-Hybridisierung
7N . Normal-Zustand hybridisierter Zustand

Die drei gleichartigen Bindungen lassen sich Uber die p-Orbital gut erklaren. Raumlich ware
wohl mit einer planaren Struktur und Bindungs-Winkeln von 120° zu rechnen.

In der Praxis finden wir eine Tetraeder-Form, was wieder mit den gleichartigen vier Bindun-
gen (im Ammonium-lon) eher fiur eine sp3-Hybridisierung spricht.

Beim Ammonium-lon wird das einzige

gepaarte Elektron fur die Aufnahme H H

des Protons (Wasserstoff-lons) ge- ' ‘
braucht.

Zuletzt schauen wir uns noch den
Sauerstoff an. Auch er liegt in Bin-
dungen in einer hybridisierten Elekt-
ronen-Konfiguration vor. Die Wasser-
stoff-Verbindung ist bekanntlich unser H
allgewartiges Wasser. Es ist ein Di-
pol-Molekil, was nur durch Hybridi-

sierung erklarbar ist. Wasser-Molekiil und  Hydronium-lon
Orbital
2p | ty | ¥ | ¥ | Hybridisierung
== |ty
2s De-Hybridisierung
80: Normal-Zustand hybridisierter Zustand
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Der Bindungs-Winkel liegt mit rund 104,45° dicht beim erwar-
teten Tetraeder-Winkel (109,47°). Die freien Elektronen-
Paarchen driicken die Wasserstoff-Bindungen ein wenig zu-
sammen.

Die starksten Abstof3ungs-Kréafte wirken zwischen den beiden
freien Sauerstoff-Elektronen-Paarchen. Der "Bindungs-Winkel"
wird an dieser Stelle deutlich geweitet. Noch recht starke
Elektronen-Abstol3ungen gibt es zwischen den Wasserstoff-
Bindungen und den freien Elektronen-Paaren. Da die Absto-
Bungen zwischen den Bindungen zu Wasserstoff am
schwéchsten sind, werden diese eben zusammengedrtickt.

Aufoaben:

die realen Bindungs-Winkel
weichen i Wasser-Molekiil
vom idealen Tetraeder ab

1. Ergeben sich eigentlich auch fiir Ammoniak verdnderte Bindungs-Winkel im
Vergleich zum reguliven Telvaeder? Begrviinden Sie Ihre Meinung!
2. Recherchieren Sie den gemessenen Bindungs-Winkel und bewerten Sie Ihre

Aussagen zur Aufgabe 1 eventuell neu!
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4.3.2. Bildung von lonen

Fur die Chemie muf3 ein Atom-Modell auch besonders die lonen-Bildung erklaren kénnen.
Mit dem einfachen BOHRschen Atom-Modell gelingt das nicht. Bei der Unmenge von Elekt-
ronen, die sich auf den héheren Bahnen tummeln kénnen, wéaren auch sehr hoch geladene
lonen zu erwarten. Denn eigentlich bedeutet lonen-Bildung ja die Aufnahme oder Abgabe
von Elektronen. Dieses macht aber nur Sinn, wenn insgesamt ein Energie-armerer Zustand
erreicht wird. Solche Energie-armen Zustande stellen z.B. die Edelgas-Konfigurationen dar.
Aufgefillite oder geleerte Schalen — wie wir sie aus dem modernen Atom-Modell kennen —
wirden diesem Anspruch schon eher gerecht werden.

Praktisch kommen aber bei den Elementen nur lonen bis zu einer 4fachen Ladung und bei
den Oxidationszahlen nur Werte bis +7 vor. Mit dem modernen Atom-Modell nach BOHR,
SOMMERFELDT und SCHRODINGER kommen wir zu Unter-Schalen, die maximal 14 Elektronen
tragen. Damit sind dann kleinere Anzahlen von Elektronen-Aufnahmen oder-Abgaben ver-
bunden, was wiederum recht gut mit der Praxis Ubereinstimmt.

Nach der Oktett-Regel (1916) von KOSSEL und LEWIS reagieren Elemente miteinander, um
fur sich selbst durch Aufnahme, Abgabe oder gemeinsame Nutzung von Elektronen eine
Edelgas-Konfiguration zu erreichen. Haufig wird diese Regel deshalb auch als Edelgas-
Regel bezeichnet.

Regel von KOSSEL

Die Fahigkeit von Atomen zu chemischen Vorgangen beruht auf dem Bestreben dieser,
durch Aufnahme oder Abgabe von Elektronen eine stabile Edelgas-Konfiguration zu errei-
chen.

Die gemeinsame Nutzung von Elektronen ist Bestandteil der Atom-Bindung. Dort findet der
Leser auch weitere Informationen (= 3.4.1. Atom-Bindung).

Hier wollen wir zuerst auf die lonen-Bildung ndher eingehen. Betrachten wir die lonen-
Bildung bei einem Natrium-Atom. Die Elektronen-Konfiguration lautet:

A

uNa: 1s? 2s? 2p® 3st E[n=3:M
oder in der verkurzten Schreibweise: 38 ] 1e
1 2D -
uNa: [i0Ne] 3st ‘EL::_"'Z ¢
~.28 el 2 o
(Und) e
Aus friheren Chemie-Tagen ist uns noch in Erinne-
rung, dass Natrium ein einwertiges positiv geladenes o ‘
lon bildet. Dazu muss es ein Elektron abgeben: =LK . 1Is (¥l 2 e
11Na 11 e
Na — Na' + e
Bei der Betrachtung des Energieniveau-Schemas von A
Natrium sehen wir in der &duRersten Schale 3s tatsach- ~ E[i—:M
lich ein einzelnes Elektron. Durch die Abgabe dieses "3 —
Elektrons kann das Na-Atom eine stabile und auch -
Energie-armere Edelgas-Konfiguration erreichen: =2 L . 2p W) 6 o
<og L
11Na™: [10Ne]
bzw. in der — in diesem Fall schoneren — ausfuhrlichen h=1:K s - )
Form: e Ze
11Na 10 e

uNa*:  1s? 2s? 2pb
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Gut sichtbar wird im Energieniveau-Schemata auch, dass hier jetzt ein Energie-armerer Zu-
stand erreicht wurde.

Nehmen wir uns nun Chlor als &hnlich breitgetretenes Beispiel bei der lonen-Bildung vor.

Die Elektronen-Konfiguration und das Energieniveau-

Schemata sind schnell aufgestellt: Eﬂn M 3 .
I o _l—| ﬂ]ﬁ] }— e
17Cl:  1s? 2s2 2p5 3s? 3p° B 2 e
2
. =2:L P [N—— 6
bzw. verkirzt: oL s °
4|H|— 2 e
17Cl: [10Ne] 3s? 3p°
. . .. . =11 K | _
Das Chlor-Atom hat in seiner auf3ersten Schale eine - : 2e

el

Ly
freie Position auf einem p-Unter-Orbital. Um eine stabile 17CI 17 e
Edelgas-Konfiguration zu erreichen, hat das Chlor-Atom
prinzipiell zwei Méglichkeiten.
Entweder gibt es sieben Elektronen ab oder es nimmt eins auf. Im ersten Fall wirde es die
Edelgas-Konfiguration von Neon erreichen, im zweiten Fall die von Argon.
Um zu entscheiden, was die wohl glinstigste Variante ist, mu3 man sich noch vergegenwar-
tigen, dass ja im Atom-Kern weiterhin die 17 Protonen einen starken Gegenpol bilden. Somit
wird wohl die Aufnahme eines Elektrons glinstiger sein, als die Abgabe von sieben. Praktisch
ist es auch so.

A

Cl + & ——= (CII E n—_‘w:.\lv‘_ _3p ‘.
~3s o
Auch mit diesem Beispiel kommt die Oktett- bzw. Edel- = ‘e
gas-Regel von KOSSEL und LEWIS zur Anwendung. n=2; L LBIIEIE— 6 e
Die zugehdorigen Elektronen-Konfigurationen lauten: pEE N+ I
17CI": 1s? 2s? 2p® 3s? 3p°

n=1:K 1s M e
bzw. verkirzt: .CI 18 o

17CI": [18ATr] oder: [10Ne] 3s? 3p6

Aufoaben:

1. Stellen Sie in einer Tabelle die (vollstandige) Elektronen-Konfiguration des
Aloms, die Gleichung fiir die Ionen-Bildung und die FElektronen-
Konfiguration des Ions fiir die nachfolgenden Elemente auf!

1H 12Mg oF 10K 20Ca 13Al 1S Br Ne

2. Welche Ionen-Bildungen sind laut Elekfronen-Konfiguration fiiv Cohlenstoff
und Silicium denkbar? Begviinden Sie Ihre Meinung! Priifen Sie, wie pra-
~isnah solche Ionen-Bildungen sind!

3. Welche atomaren Gebilde haben (unfer normalen chemischen Bedingungen)
die Eleklronen-Konfiguration [wNe)? Evklaren Sie, warum das so ist!

fiir die gehobene Anspruchsebene:

4. Geben Sie die Elekfronen-Konfiguralion fiir *'*sn an!
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4.3.2.1. lonen-Bildung bei Nebengruppen-Elementen

Die Hauptgruppen-Elemente des PSE kodnnen wir also recht einfach behandeln. Etwas
schwieriger wird es nun, wenn man sich an die Nebengruppen-Elemente heranmacht. Viele
von ihnen bilden nicht nur eine lonen-Art, sondern mehrere. Bei einigen Elementen sind so-
gar negative und positive lonen bekannt. Das scheint auf den ersten Blick etwas schleierhaft.
Wenn man sich aber vergegenwartigt, dass bei den gréReren Haupt-Quantenzahlen sowohl
die Schalen (als Gesamtheit) als auch die Einzel-Orbitale sehr dicht beieinander liegen bzw.
sich Uberlappen, dann wird die "seltsame" lonen-Bildung schon verstandlicher.

Da konnen Paarungen von Elektronen mit unterschiedlichem Spin oder halb-besetzte Haupt-
Orbitale den entscheidenden energetischen Vorteil bringen. Seit einiger Zeit weiss man
auch, dass bestimmte Symmetrien zusatzliche energetische Vorteile bringen. Letztendlich
missen wir fir unsere Zwecke eine Elektronen-Konfiguration finden, welche die spezielle
Ladung abbildet. Fir "hohere" chemische Zwecke sind genauere Energie-Zustand-Analysen
notwendig.

Schauen wir uns hier das Eisen an. Eisen ist ein Ele-

ment der VIII-Nebengruppe im Periodensystem der E“
Elemente. Von seinen 26 Elektronen missen also eini- n=4; N
ge auf d-Orbitalen zu finden sein. Die Belegung der 1d
i i i SSWIIII— 6 e
Orbitale nach unseren Regeln ergibt auch genau die- s mllllllll 6 )
ses Bild. n=3: M,/ 3, I . e
soFe: 152 2s? 2p° 3s? 3p° 4s? 3d° el 2e
=L 2D R 6 e
sFe: [18Ar] 4s2 3(d° .28 E 2 e
Betrachtet man nun dazu die Elektronen-
Konfigurationen fir die zwei moglichen lonen Fe?* und n=1;K s i ) e
Fe®', dann gibt es neue Effekte zu beobachten:
26Fe 26 e
Fe ———— Fe*™ + 2¢
Fe —— Fe* + 3¢
A A
E E
n=4: N n N
JEC [ [ [ [ 5 e A s
*4s m | e . oL [] 0 e
n=3: M7 5 L] n=3;: M/ 3, L
S ‘o P O ‘-
‘ _M Eli 2 e % 3s ﬁ 2 e
=21 2D 6 e =21 D (I 6 e
25 IE 5 o 2s E 2 o
n=1;K 1s M . n I:K,"”Is;'mi > o
+ 3+
26F92 24 e 26Fe 23 e-
25F€2+Z [13AI’] 451 3d5 26F83+Z [13Ar] 4SO 3d5
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Beide Konfigurationen sehen plausibel aus, widersprechen aber dem Energie-Prinzip. Jedes
Mal wird — zu Gunsten eines halb-besetzten d-Orbitals — das 4s-Orbital nur halb oder gar
nicht belegt. Einen Grund haben wir dafiir schon aufgezeigt. Die Orbitale liegen in diesen
Regionen energetisch und rdumlich sehr dicht beieinander. Es kommt zur Verschmelzung
von Orbitalen (Hybridisierung). Diese sind dann besonders Energie-arm — also stabil.

Mit weiteren chemischen Kenntnissen kann man

obige Elektronen-Konfigurationen aber belegen. 1
Das dreiwertige Eisen ist instabiler und wandelt NIIEN
sich bevorzugt in Fe?* um. Das Fe?'-lon ist sehr —
haufig von sechs Liganten umlagert, was gut zu od )
den sechs ungepaarten Elektronen passt. Diese B L8 0 0 [ I T
"borgen" sich dann jeweils ein Elektron vom Ligan- M%g N 6 o
ten. . 3 )
Praktisch verschmelzen die finf 3d-Orbitale mit dem einem —@7 2e
4s-Orbital zu sechs sd®-Hybrid-Orbitalen. Alle Hybrid-Orbitale 2
haben das gleiche (hybridisierte) Energie-Niveau und sind n=2:L _IJ_ME_ 6 e
einzeln besetzt. Damit sind die Elektronen alle gleichartig, was .25 e B
mit der beobachteten Symmetrie der lonen bzw. ihrer komple- | L 2e
xen Verbindungen sehr gut Gbereinstimmt.
B e n=1; K Is M ) o
2+
N _
ll 26Fe 24 e
c M
hb%c | ”’c’?’;
T
Fe
¢ | “ex
hﬁ oo =N
Il
M

symmetrischer Komplex
mit einem Fe2+-Zentral-lon
und sechs Cyanid-lonen als Liganden

Aufoaben:

1. Stellen Sie die Elektronen-Konfiguralionen fiir die nachfolgenden Elemenle
und ihr haufigstes / Wpisches Ion auf! (Versuchen Sie ecinen eventuellen
Energie-Gewinn durch Priorvisierung der HUNDschen Regel vor das Ener-
gie-Prinzip zu beachlen!)

Li F Mg S B Al CIl Ca Cu Zn Se P Ar Be K

2. Erstellen Sie eine Tabelle, aus der fiir die folgenden Isolope und deren Wpi-

sche Ionen die Anzahlen der Prolonen, Neulronen und Eleklvonen ersichl-

lich sind!
lH, ZH, 3H, 4He, 7Li, 120’ 13C, 14C, 160’ 19|:’ 35C|, 798[', 53|, 208Pb, D, T

interessante Links:
http://www.webelements.com diverse Tabellen und Ubersichten rund um die Elemente und das PSE
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4.4. das Periodensystem der Elemente

Erste Systematisierungsversuche fir die verschiedenen Stoffe und Elemente gab es mit dem
Aufbliihen der Allchemie. Besonders interessierten dabei die Elemente, weil sie als die "Aus-
gangsstoffe" der anderen Stoffe galten. Erste Erfolge konnte Johann Wolfgang DOBEREINER
(1780 - 1849) um 1829 mit seiner Triaden-Lehre verzeichnen.

Diese Lehre postulierte

Dreier-Gruppen _von - [EEEEERGRER ] BEening omme |
EI_ementen,'Wle z.B. Li- realer Fehler
thium, Natrium und Ka- Wert

lium oder Chlor, Brom

und lod. Bei den Tria- S 321

den wurden sehr ahnli- 9

che phyakghsche l_Jnd / Se Jhd. un- 32141276 _ 79,85 79.0 0.01%
oder chemische Eigen- bekannt 2

schaften beobachtet.

Innerhalb einer Triade kann Te 127,6

die Atom-Masse ziemlich

genau Uber das arithmeti-
sche der beiden anderen
(&uReren) Elemente (der
Triade) bestimmt werden.

Nach und nach gelang es die Elemente nach ihren Atom-Massen (damals noch Aquivalente ge-
nannt und noch nicht so exakt vermessen, wie heute) in eine Reihe (Tabelle) zu bringen. Die Forscher
DE CHANCOURTOIS (1852) und NEWLANDS (1864) stellten eine Wiederholung bestimmter
chemischer und physikalischer Eigenschaften nach jeweils sieben Elementen fest.
NEWLANDS ordnete die Elemente entsprechend ihrer Masse und propagierte ein sogenann-
tes Oktaven-System (Wiederholung der Eigenschaften alle 8 Elemente). Dabei meinte er das
jeweils 8. Element als Wiederholer. Diese Logik klappte, weil die Edelgase noch nicht be-
kannt waren. Heute wissen wir, das immer acht aufeinanderfolgende Elemente als eine Ok-
tave bzw. eine Periode. Das neunte Element ist dann gewissermafien ein Wiederholer.

Ein neuartiges Ordnungs-System wurde 1869 vom russischen Chemiker Dimitri Iwanowitsch
MENDELEJEW (1834 — 1907) und unabhé&ngig wenig spater auch von Lothar MEYER (1830 —
1895) beschrieben. Insgesamt gebuhrt MENDELEJEW der gro3ere Teil des Ruhms fur die
Entwicklung seines genialen rechteckigen (zwei-dimensionalen) Periodensystems der Elemente
(PSE). MEYER blieb bei einer traditionellen ein-dimensionalen Element-Tabelle. Er definierte
die charakteristischen Element-Gruppen (1864).

Aus verschiedenen Listen der Elemente mit aufsteigenden Atom-Gewichten (- die nun genauer
bekannt waren =) und den charakteristischen Element-Eigenschaften (Sauerstoff- und Wasserstoff-
Verbindungen), wurde nun eine zwei-dimensionale Anordnung. Sie bezog sowohl die Atom-
Gewichte als auch die sich wiederholende physikalische und chemische Eigenschaften in die
Systematisierung ein. Das ging sogar soweit, dass Elemente scheinbar in der falschen Rei-
henfolge standen, wenn man ausschlie8lich die Atom-Massen betrachten wirde. So stellte
MENDELEJEW das Kalium mit seiner Atom-Masse von 39,1 hinter das schwerere Argon
(39,95). Das Kalium passte auf Grund seiner Eigenschaften einfach besser in die I. Haupt-
gruppe. Heute kénnen wir die richtige Einordnung tber die tatséchlich vorhandene Protonen-

Zahl nur bestéatigen. Die gréRere Atommasse von Argon hat etwas mit der erhdhten Anzahl der Neutronen im
Atomkern zutun.

Als laufende Reihenfolge wurde dann schliel3lich die liickenlose Element-Folge von Henry
MOSELEY (1903) benutzt, die auf der Kern-Ladungs-Zahl der Atome beruht.
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Gruppe
Qo I Il 1l \Y] \% Vi VIl VI
© X20 X0 X203 XO2 X205 XO3 X207 XOa4
= XHa XHs XH2 XH
1 H
2 Li Be B C N 6] F
3 Na Mg Al Si P S Cl
4 K Ca Ti V Cr Mn Fe, Co, Ni, Cu
5 (Cu) Zn As Se Br
6 Rb Sr Y Zr Nb Mo Ru, Rh, Pd, Ag
7 (Ag) Cd n Sn Sb Te J
8 Cs Ba La Ce ? Di
9
10 Yb Ta W Os, Ir, Pt, Au
11| (Au) Hg Tl Pb Wi
12 Th U

MENDELEJEWS Anordnung der Elemente

Aufoaben:

1. Gibt es noch weifere Abweichungen vom Ordnungs-Prinzip der aufsteigen-
den Alom-iiasse im PSE?

fiir die gehobene Anspruchsebene:

2. Berechnen Sie die Atom-Masse fiir die miltleren Elemenle aus den oben ge-
nannlen Triaden! Evmilleln Sie auch den prozentualen Fehler zum realen
Wert!

Ende des 19. Jhd. kannte man nur 63 Elemente. MENDELEJEWS Periodensystem diente vor-
rangig (damals) zur Vorhersage noch unbekannter Elemente und Eigenschaften.

So existierte damals noch eine Liicke zwischen Silicium und Zinn. MENDELEJEW vermutete
hier ein weiteres Element, welches er Eka-Silicium nannte. Er sagte verschiedene Eigen-
schaften von Eka-Silicium voraus. Dazu gehérten Atom-Masse, Schmelzpunkt, Farbe und
einige chemische Eigenschaften. Als 1886 der deutsche Chemiker WINKLER ein neues Ele-
ment entdeckte, welches er Germanium nannte. Passte dieses sehr gut an die Stelle von
Eka-Silicium. Die vorhergesagten und gefundenen Eigenschaften stimmten ebenfalls recht
gut Uberein.

Element Eka-Silicium Germanium Fehler _

Merkmal / Eigenschaft (Es) (Ge) gﬁg;v:r:%hung "
Atom-Masse 72 72,6 -0,8
Dichte [g/cm?] 55 5,36 +2,6
molares Atom-Volumen [cm?®/g] 13 13,2 -15
Aussehen dunkelgrau grau
Verhalten beim Erhitzen schwer sublimiert bei hohen Tem-

schmelzbar peraturen, ohne zu schmel-

zen

Herstellung aus dem Oxid aus dem Oxid reduzierbar

reduzierbar
Formel des Oxids EsO2 GeO2
Dichte des Oxids [g/cm?] 4,7 4,7 0,0
Formel des Chlorids EsCls GeCls
Dichte des Chlorids [g/cm?] 1,9 1,887 +0,2
Siedepunkt des Chlorids [°C] 90 86 +4,7
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Zeit der Entdeckung vor 1800 1950-1999

18

79 2 13 14 15 16 17

4 5 6 7 8 9
Be B C N O F
9.0122 10811 12.011 14.007 15.999 18.998

12 13 15 16 17
Mg 3 Al P S cCI
24.305 4 5 6 7 8 9 10 11 12 26982 30.974 32.065 35.453

24 25 26 27 28 29 30
Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn

51.996 54.938 55.845 58.933 58.693 63.546 65.38

33
As

74.922

20 22
Ca Ti
40.078 47.867

38 39 40 42 47 50 51 52
Sr Y Zr Mo Ag Sn Sb Te
87.62 88.906 91.224 95.96 107.87 118.71 121.76 127.60
56 74 78 79 80 82 83
Ba 5771 W Pt Au Hg Pb Bi
137.33 183.84 195.08 196.97 200.59 207.2 208.98

104 105 106 107 108 109 110 111
80103 Rf Db Sg Bh Hs Mt Ds Rg

97 98 99 100 101 102 103
Bk Cf Es Fm Md No Lr

Q: http://old.iupac.org/reports/periodic_table/index.html (leicht geénd.: dre)
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4.4.1. Bau-Prinzipien des Periodensystems der Elemente

Heute wissen wir, dass der Atom-Bau die Grundlage des Ordnungs-Prinzips im PSE ist. Die
sich wiederholenden bzw. systematisch &ndernden Eigenschaften sind nur abgeleitete
Merkmale.

Als primares Ordnungs-Prinzip hatte sich ja schon friiher die Atom-Masse bewahrt. Das je-
weils folgende Element besitzt ein Proton mehr im Atom-Kern. Trotzdem steigt die Atom-
Masse meist um mehrere Atom-Masse-Einheiten (atomare Massen-Einheit u; 1 u=1,7 * 10
27 kg), da neben dem zusatzlichen Proton Ublicherweise auch ein oder mehrere Neutronen
mit in den Kern eingebaut sind. Je Proton und Neutron steigt das Atom-Gewicht um eine
Einheit (1 u), das zuséatzliche Gewicht der Elektronen kann vernachlassigt werden, da es drei
Zehnerpotenzen kleiner ist

Zusatzliche Abweichungen ergeben sich aber auch dadurch, dass ein Element aus mehreren
Isotopen (Atome eines Elementes mit unterschiedlicher Neutronen-Zahl bzw. Nukleonen-
Zahl) zusammengesetzt sein kann. Desweiteren sind die jeweiligen prozentualen Anteile der
Isotope bei jedem Element verschieden, so dass sich hieraus nochmals Abweichungen er-
geben.

RYDBERG fluihrte 1897 eine Positions-Nummer fir jedes Element ein und manifestierte damit
die Reihenfolge. Er nannte diese Ordnungszahl. Als Formelzeichen verwenden wir heute
den Buchstaben Z.

1913 gelang es MOSELEY mit Hilfe von RONTGEN-Spektren die Ordnungszahl der Elemente
unabhangig vom PSE festzulegen. Er stellte auch den direkten Bezug zwischen der Ord-
nungszahl und der Protonen-Zahl her.

BOHR und CHADWICK konnten spéater die Ordnungszahl bzw. die dafur ursachliche Protonen-
Zahl theoretisch bzw. praktisch beweisen.

Basierend auf seinem Atom-Modell unterteilte BOHR die Elemente im PSE in vier grol3e
Gruppen / Typen:

Typ | Bezeichnung Merkmale
1 Edelgase s- und p-Niveaus voll besetzt
. Normal-Elemente alle auler das auBerste Ni- | hierzu gehoren alle Nicht-
(Haupt-Elemente, reprasenta- | veau sind voll besetzt metalle
tive Elemente)
3 Ubergangs-Elemente auRBere Niveaus sind nicht voll | alle sind Metalle

besetzt, die d-Niveaus werden
schrittweise aufgefullt

4 innere Ubergangs-Elemente | duRere s- und p-Niveaus sind
gleich besetzt, Auffullung er-
folgt schrittweise im f-Niveau

Die einzelnen Element-Typen sind durch
mehr oder weniger charakteristische
Merkmale gekennzeichnet.

Am deutlichsten wird dies vielleicht fur
die Edelgase, die chemisch praktisch
nicht reagieren. Bei den Ubergangs-
Elementen, wie auch bei den inneren +
Ubergangs-Elementen, sind es beson-

ders die Bildung von mehreren Arten von
lonen, die eine Vielzahl von fein diffe-

renzie_rten chemischen Reaktionen_ einer Lage der Element-Typen (-Gruppen) nach BOHR
Reaktions-Klasse  (Redox-Reaktionen) im Periodensystem der Elemente
zulassen.
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Das Periodensystem der Elemente wird in Perioden und
Gruppen eingeteilt. Die Perioden entsprechen den Zeilen.
Aus dem Atombau wird die Zuordnung eines Elementes Uber
die mit Elektronen besetzten Schalen (BOHRsches Atom-Modell)
vorgenommen. Ein Element in der 3. Periode besteht aus
Atomen, welche die Elektronen-Schalen K, L und M besetzt
haben. Dies sind die drei inneren Schalen. Die Aul3en-
Elektronen der Elemente der 3. Periode liegen somit immer
auf der dritten Schale.

Die Perioden werden entweder mit arabischen Zahlen oder
mit den Schalen-Buchstaben aus dem BOHRschen Atom-
Modell gekennzeichnet.

Fur viele Zwecke benétigt man nur die Normal-Elemente.
Werden nur sie in einem kleinen Perio-
densystem dargestellt, sprechen wir vom
Kurzperiodensystem.

Im sogenannten Langperiodensystem
werden zusatzlich noch die Ubergangs-
Elemente mit angezeigt. Der Name
kommt von der breiten oder besser lang-
lichen Darstellung.

~N OO gk W -

3. Periode (Periode 3)
im Kurzperiodensystem

~N o kR WON =

4. Periode (Periode 4) im Langperiodensystem

Nach der Anzahl der AulRen-Elektronen werden die Elemente
in Gruppen eingeordnet. Sie sind die Spalten im Perioden-
system der Elemente. Zur Kennzeichnung werden hier rémi-
sche Zahlen benutzt. Jedes Element in der V. Gruppe besitzt
also funf AufRen-Elektronen. Sie bestimmen das chemische
Verhalten. Hauptsachlich deswegen wurden die Elemente ja
auch von MENDELEJEW zu einer Einheit zusammengefasst.

Die charakteristischen Eigenschaften haben zu speziellen
Namen fur die Gruppen gefuhrt. Die Gruppe der Edelgase —
also die Elemente der VIII. (Haupt-)Gruppe — sind fir viele

IV v vIvVIVIIIE

ein Begriff. ——
V. (Haupt-)Gruppe
im Kurzperiodensystem
Haupt- | Kirzel | Spalten- | Benennung (Aulen-)Elektronen- | typische(r)
gr. Nr. Konfiguration Vertreter

l. la 1 Alkali-Metalle |£| ID|:||:||:| Na, K

S
. lla 2 Erdalkali-Metalle M ID|:||:||:| Mg, Ca

M. llla 13 Bor-Gruppe / Erd-Metalle s‘E p‘EDD Al

V. IVa 14 Cohlenstoff-Gruppe ALY p‘ElED C,Si

V. Va 15 Stickstoff-Gruppe ALY pElE‘E N2, P

VI. Via 16 Sauerstoff-Gr. (Chalkogene) | [AY] p@lﬂ‘ﬂ 02, S
VII. Vila 17 Halogene (Salzbildner) A ME”E”E Clz, Brz
VIIL. Villa | 18 Edelgase (Edelgas-Gruppe) | <[MY] p@lﬁ”ﬂ He, Ne

Nach dem erweiterten Atom-Modell nach BOHR-SOMMERFELD und SCHRODINGER befinden in
den Gruppen des Kurzperiodensystems nur die mit s- und p-Auf3en-Elektronen.
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Bei ihnen befinden sich die &uRersten Elektronen also auf s- oder p-Orbitalen. Da auf den s-
und p-Orbitalen insgesamt maximal acht Elektronen Platz finden gilt hier die Oktett-Regel im
namentlichen Sinne. In den Kurzperioden finden wir somit auch nur acht Elemente.

Im Langperiodensystem tauchen zwei-

mal Elemente z.B. mit sieben AuRen- |2 IVa Via Villla
Elektronen auf. Handelt es sich um so- lla lla Va Vllaﬂ
genannte Normal-Elemente (nach

BOHR), dann sprechen wir auch von Vb Vib

b vb Viib Vilib 1b llb

Hauptgruppen-Elemente. Sie stehen alle
in der siebenten Hauptgruppe. Zur siche-
ren Unterscheidung gibt man den Buch-
staben a (od. A) hinter der Gruppen-
Nummer mit an.

Im den neuen IUPAC-Periodensystemen

(IUPAC .. International Union of pure and applied
Chemistry (Internationale Vereinigung fir reine

und angewandte Chemie)) werden die Grup-

pen im Langperiodensystem von vorne

bis hinten (arabisch) durchnummeriert.

Leider geht dadurch der urspringliche Bau-Gedanke verloren. Da uns hier aber gerade der
Bezug von Atombau und Anordnung des Periodensystems interessiert, bleiben wir bei der
alten Beschriftung mit rémischen Zahlen.

Trotz diverser Eigentiimlichkeiten finden wir auch bei den Nebengruppen charakteristische
Eigenschaften. Sie sind allerdings nicht so markant, wie in den Hauptgruppen.

Eine andere Form des Periodensystems ist die versetzte — fast Schachbrett-artige — Kurz-
darstellung (auch als Kurzperiodensystem bezeichnet). Wenn man von den Lanthaniden und Actini-
den absieht — die in extra Zeilen notiert werden — sind alle Elemente der Ordnungszahl nach
in einer starker Gruppen-orientierten Form zusammengestellt. Die Hauptgruppen-Elemente
stehen innerhalb der Periode immer in der oberen Zeile, die Nebengruppen-Elemente in ei-
ner versetzten unteren Zeile.

VII. Nebengruppe (VIIb) und VII. Hauptgruppe (Vlia)
im Langperiodensystem der Elemente

| B VIII
Periode timpippe_Scsengrope Das Periodensystem der Elemente (kurzdarstellung) HmprgnppeNebcngnrre
T V0
1 | H Il 11
[ Wasscrstofi Haupiaruppe  Nebenanuppe JHaupianupoe  Nebenaruppe JHauptaruppe  Nebenanuppe |Haupseruppe  Nebenanuppe
T
2 s Be
[Benilium
3
Aluminium
T T T T
s Se 18 Ti Felis  Cofs Ni
[Scandium Titan Eisen (Cobalt [Nickel
4 o3 T C T T i
s Cu o Znfis  Ga s Ge o
upfer Fink Gallium Germ Arsen
9 =01 o T T T
13 Y 14 Ir Ruf::  Rhf:: Pd
; Y ttoum | Zarcomium Ruthenmm Rhodium ‘alladium
G T T 50 L] STEEE SR
o Ag| s Cdfi- In s Sn s Sbh L Te
il dmium_{indium Zinn Autimon Tellur
= o TR T L T
L7 W Osfe: Irf: Py
6 wotian | Rbheniom oo i Rotasin
79 [ 50 W06 81 EE] m e |
e Au s Hglis  TI o Po
sokd wecksilber ) Thallmm Polonmm
106 [263]| 108 B TS [T [
Sg Hs Mt Ds|
7 Ac - [Seaborgium Hassium (Meimerium | Darmstadtium|
TEES 1z Tz 116 1]
RG Cn Uut| Lv|
i ‘opernicium JUnuatrium Livenmorium l,'mm:zuwn
Ordmungszahl * Elemente der Lanthanreihe
o
T o0 B o1 B 92 P 93 B 9z Pl o B0 oe P 97 B os P w0 B 1m0 B 101 P 10z P 103 P
i Acfis Thfis  Pajir Uli: Npl:  Puf: Am|: Cmj: Bk|is Crf: Esfi: Fm|: Md}i: No|: Lr
Actinsum [T horrum | Protactinium _JUran [Neptunium __JPlutonium JAmencium _ JCunum [Berkelum Californium _JEinstesnium __JFermum Mendelevium [Nobelum Lawrencium
unbestimmi ity Anbehining i ie. Klasse 7-10: Volk und Wissen: Berlin 1983
Dt Tafehverk Matk ik Chemie: Vol fin 1999: akmalisicrt mit Wikipedia 201

Q: de.wikipedia.org (Aineias; Volk u. Wissen Verl.)
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Wahrend in den Hauptgruppen die Aul3en-Elektronen immer s- oder p-Elektronen sind, lie-
gen die Aulen-Elektronen der Nebengruppen-Elemente pro forma auf den d-Orbitalen.
Durch Verschmelzung (Hybridisierung) und spezielle Elektronen-Gruppierungen (> ) erge-
ben sich aber diverse Variabilitaten.

In die Z&hlung der Aul3en-Elektronen gehen neben den wirklich aul3en liegenden d-
Elektronen noch die s-Elektronen aus der energetisch darunterliegenden aber héherwertigen
(gréReren Haupt-Quantenzahl) Schale ein. Bei den Nebengruppen-Elementen der 6. und 7. Peri-
ode befinden sich zwischen den d-Orbitalen und dem s-Orbital noch vollbesetzte f-Orbitale.
Die sind energetisch so stabil (> durch Vollbesetzung) und so weit innen, dass sie an chemi-
schen Reaktionen nicht mehr teilnehmen.

Nebengruppen-Elemente besitzen oft mehrere chemische Wertigkeiten. Dies ergibt sich
durch eine schrittweise Einbeziehung der s- bzw. d-Orbitale in Bindungen und besondere
Effekte, die sich aus voll- oder halb-besetzten Haupt-Orbitalen ergeben.

Nebengruppen od. Ubergangs-Metalle

Nebengruppe Kirzel | Benennung typische(r) Vertreter
I. Nebengruppe Ib Cupfer-Gruppe Cu, Ag, Au

Il. Nebengruppe 1ls) Zink-Gruppe Zn

lll. Nebengruppe llb Scandium-Gruppe Sc

IV. Nebengruppe IVb Titan-Gruppe Ti

V. Nebengruppe Vb Vanadium-Gruppe V

VI. Nebengruppe Vib Chrom-Gruppe Cr

VII. Nebengruppe | Vlib Mangan-Gruppe Mn

VIIl. Nebengruppe | VIlIb Eisen- und Platin-Metalle Fe, Co, Ni

Fur die Schul-Chemie spielen die Super-Nebengruppen — auch als Lanthaniden und Actini-
den bezeichnet — kaum eine Rolle. In der technischen Nutzung sieht das heute ganz anders
aus. Diese Elemente werden auch als seltene Erden gefiihrt. Ohne sie lauft in der modernen
Elektronik oder HiTech-Produktion nichts mehr.

Die Lanthaniden (Lanthanoide) sind die Elemente mit &uReren 6d-Orbitalen. Elemente mit
auBeren 7d-Orbitalen finden wir in der Gruppe der Actiniden (Actinoide) wieder.
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1 H 2 He

re——g Hebum
2 SDH@©k @]DH@©k 13 14 15 16 17

3 Li(4 Be 5 B|6 c|7 M8 ol9 Fl10 HNe

LLithiiuam Beryllium Bor Kohdenstoff | Stickstoff Saverstoff | Fluor Neon
6,941 a,0122 10,811 12,011 14,007 15,999 18,988 20,180
n 2i2 — — 213 214 25 24 27 28

13 Al|14 5|15 P (16 S|17  Cl{18  Ar

Periode

Matrium Magnesium Aluminium | Silicium Phosphor | Schwafal Chilor Argon
22550 24,305 Gruppe 26,982 28,086 30,674 32,065 35453 30,946
HEM 218i2 21813 21844 2185 2186 2T 2188
3 4 5 3] T g 9 10 11 12

19 K|20 Cal21 Sc|22 Ti|23 V|24 Cr|25 Mn|26 Fe|27 Co|28 Ni|29 Cu|30 Zn|31 Ga|32 Ge|33 As|34 Se|35 Br |36 Kr
Eaalium Calcium Scandium Tikan Wanadium Chearm Mangan Eisen Caball Mickel Kupler Zink Gallurm Germanium | Arsen Seden Bram Krypton
39,008 40,078 44 456 47 56T 50,942 51,9946 54,938 55,845 58,533 58,683 63,546 65,38 68,723 72,64 74,022 TEBE 79,004 83,798
2B 28z 20882 2B 281152 2BM3N bl T Tl 28412 AR5 2862 218181 2ranane 21811853 2181804 ZBMas 21186 2BMan TR T

37 Rb|38 Sr|39 ¥(40 Zr|41 MNb|42 Mo|43 Tc|44 Ru|45 Rh|46 Pd|47 Ag|48 Cd|49 In|50 Sn|51 Sb|52 Te|53 1154 Xe
Rubidium Stranturn | irium Zircanium | Miok Malybdan | Technetium | Ruthenium | Rhodium Falladium | Silber Cadmium | Indium Zinn Arnitiman Talwr lod Xenon

85,468 BT 62 88,906 91,224 92,906 95 96 q8.91 101,07 102,91 106,42 107 87 112,41 114,82 118,71 121,76 127,60 126,90 131,29
ZEaan LA | 2081Rm2 ZEManZ | 2818121 | ZBMBEMEN | 2818132 | 21881 | ZEMENEM | 281818 2NN | ZANan82 | 28M8MEE | 28MEMEd | 2BMEMES | 2AM8MEE | ZBMEMET | 2818188

55 Cs|5 Ba|57-T 2  Hf|73 Ta|74 W75 Re|T6 Os|77 Ir|78 Pt|{79 Au|80 Hg|(&1 T8z Pb|83 Bi|84 Po|85 AtL|86 Rn

Csium Barum sigha Hafnism Tantal ‘Waolfram Rhaenium Qismium Iridium Pilatin Gold Camacksilbar | Thallium Biled Bisrmut Palanium Ashad Radon
132,91 137,33 unben 17E 48 180,35 1B3.B4 186,21 190,23 102 22 195,08 196,37 200,69 204,38 2072 208,08 208,98 (210 {222)
HBMEMa 2iaMaM8 2iaMansa 28118327 2B BE2 281832 2818320 | 2B B 2811832/ 208181325 2anansa 208181325 | HBABSE2! 28M18132¢ 2818132 2B A2 2818132
&1 a2 102 1112 1212 132 1412 152 1M 181 182 1813 1544 185 186 187 188

&7 Fr|[88 Ra|89-103 |104 Rf|105 Db|106 Sg(107 Bh|108 Hs|[108 Mt|110 Ds|111 Ra|112 Cn | 113 Uut | 114 Uug (115 Uup | 116 Uuh | 117 Uos |118 Uuo
Francaum Resdiurm sighe Rulherardium | Dubnium Seaborgiurm | Bahrium Hassism Maitnerum | Dammstadtium | Rontgeniem | Copemicum | Ununtrium  |Ununguadium (Ununpentivm | Unenhesiom | Ununseptium | Unimactium
(223) 226,03 umben 1261) [262) (263} (262) (265) {266) [269) (272) 1277) (287 (264) (268) (268) (293) [204)
2iaM8/3 | 2anaia 2B A 218118327 2B 28M18132¢ 2B | 2B AR 2811832/ 208180325 | 281832 21883 2IBMEE2 288X 283N 21883 2818132
RE-ET 18082 1oz azMn2 322z aznane EFIRET] 352 A2MTH 3z2Man 182 A28 32118/4 A2MAAS AZM1BG 32naT e LT

57 La(58 Ce|58 Pr|60 Nd|61 Pm|62 Sm|63 Eu|64 Gd|65 Th|66 Dy|67 Ho|68 Er(68 Tm(70 Y¥Yb|V1 Lu
Lanthan Car Prasecsdym | Meadym Prameathaurm | Samarium Europium Gadalinium | Terbium Dysprosium | Haolmium Erbium Thulium ilerbium Ludelivirm
Lanthanoide 13891 140,12 140,91 144,24 146,30 150,36 151,86 157,25 158,83 162,50 164,83 167,26 168,93 173.05 174,87
HEABMAE | 28M8N | MENEEY | BEMaRd | 28N8EYN | HENB24 | 2EM8Es | 28MBEE | HEMRET | 28180280 | 2BM8200 | 2EM8500 | 281831 | 28R | 2aMed
a2 an a2 az ar2 82 a2 ar2 a2 a2 a2 a2 a2 1 a2
8% Ac (90 Th|91 Pa|52 U|93 MNp|294 Pu|9 Am|(9 Cm|(9 Bk(98 Cf(898 Es|100 Fm|101 Md|102 Mo (103 Lr
Actinium Thorum  |Frotaktinium | Uran Neplunium | Flutenium | Amescium | Curium Besedurn | Californium | Einsteinium | Fenmiem Mendelevivm | Mobelium | Lawrencium
Actinoide | (227) 232,04 231,04 238,03 237,05 (244,100 (243,109 (247,10} (247,10} (251,100 (254,10) (257,10) (258) [2559) (260)
HEARGZ | 2ENAY | HENEEE | FEMeA | 2AM8N | MENREZ | ZRNa0 | 2005 | HRARE | 2aN80a0 | 28N | FEMAn | 2880030 | ARG | 2EMa
182 181072 20082 212 22112 24/8/2 25/812 261912 2501002 26812 2918/2 MNBS2 312 ez a2

Q: commons.wikimedia.org (Dr.cueppers et al; leicht geand.: dre)

BK_Sekll_allgChem_2PSE.docx - 78 - (c,p) 2009-2024 lern-soft-projekt: drews



4.4.1.1. alternative Aufbau-Prinzipien und Darstellungen fiir Perioden-

systeme

Muss das PSE eigentlich immer so rechteckig aussehen? Nein natdrlich nicht. Es gibt auch
andere Darstellungs-Mdoglichkeiten. Beschrankt man sich z.B. auf die wirklich Schul-

relevanten Elemente, dann kénnte das PSE auch so aussehen:

VIIl. Hauptgruppe
xs?xp®

VI_2Hau4plgruppe

Xs°Xp Po
09,0 18

4

B
& (@5
8 1 4

V. Haupt- 1
gruppe
xs?xp?

IV. Hauptgruppe
XsZXp?

. Hauptgruppe
xsZxp'

Te 400 -
1276 2, g - @ @
Se 8
780 2 F @ g
14 0
S ODE. B G
<] . 6 9 B @ s 1,
M

Il. Hauptgruppe
] xs?

lll. Nebengruppe
) yd'xs?

Lanthaniden

V. Nebengruppe

yd2xs?

V. Nebengruppe
J ydixs?

VI. Nebengruppe
& ! Nebeps PP

y=x-1

chemisches Symbol
Q) _ relative Atom-Masse
[294.0°"4.0)— Elektronegativitat (nach PAULING)
7 Ordnungszahl; Kernladungszahl

radiales Periodensystem der (Schul-relevanten) Elemente (DREWS)

Als grundlegende Prinzipien wurde hier
die klassischen Haupt- und Neben-
Gruppen sowie die Perioden benutzt. Zu-
satzlich wird in den Kreis-formig gehalte-
nen Perioden ein Bezug zu den Schalen
der Atome hergestellt. Es entsteht quasi
ein spiralférmiges Periodensystem, dass
man bei weniger Wert auf die Atom-
Schalen zu einem blasigen System wei-
terentwickeln kann. Die Hauptgruppen-
Elemente bilden das linke (obere) Spiral-
System. Die linke Blasen-Struktur beinhal-
tet die Nebengruppen-Elemente und die
untere Aufwoélbung wird durch die Actini-

den und Lanthaniden gebildet. Periodic Spiral

of Elements

spiralférmiges Periodensystem
Q: www.chartgeek.com
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Den Bau der Atom-Hiille — und dort
besonders die Elektronen-
Konfiguration wird beim folgenden
Periodensystem als Darstellungs-
Grundlage verwendet. Fur chemi-
sche Verwendungen ist dieses Perio-
densystem weniger geeignet.

Von Pawet NAJDEREK wurden neben
der Elektronen-Konfiguration auch
noch ein wenig Kunst mit ins Spiel
gebracht. Das an EscHErR-Kunstwerke
angelehnte  Periodensystem sieht
man ganz anders aus, bringt aber
wenig Zusatz-Informationen und ist
etwas schwer zu durchschauen. Fir
das Erkennen von GesetzméaRigkei-

ten und Regeln ist es kaum geeignet. Physik-orientiertes Periodensystem
Q: www.chemistry-blog.com (Timmothy Stowe)

Najderek Periodic Table New Periodic Table of the Chemical Elements
1985-2008

4 perlod ;

2\, 12y A VISR 4

3 penod

5 p riod

A S block f[block d[00 0 © www.egregoralfa.republika.pl

7 period
Periodensystem von Pawet Najderek im ESCHER-Stil
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Das Periodensystem von JANET (1929) orientiert sich praktisch vollstandig auf dem Auffull-
Prinzip der Orbitale.

Lo
Based on the electronic structure of atoms i
Janet (1929), Tarantola (2000), etc. EHRFEEEE E
B|C|N|O|F |Ne|Na
13 |18 | 15 | 16 | 27 | 18 | 28
Al|Si|P|S |Cl1|A | K
21 | 22 | 23 | 24 | 25 | 26 | 27 | 28 | 29 | 30 | 3% | 32 | 33 | 34 | 35 | 36 | 37
Sc|Ti| Vv |Cr|Mn|Fe|Co|Ni|cu|zn|Ga|Ge|As|se |Br |Kr |RD
39 | 40 | 41 | 42 | 43 | 44 | 45 | 46 | 47 | 46 | 45 | 50 | 5% | 52| 53 | 54 [ 55
Y [Zr|Nb|Mo|Tc|Ru|[Rh|Pd|Ag|Cd]In|Sn|Sb|Te| I [Xe|Cs
57 | 58 | 50 ] 60 | 61 | 62 | 63 ] 64 | 65 ] 66 ] 67 ] 68 ] 65 | 70 | 71| 72| 73 | 74 | 15 | 76 | 77 | 78 | 79 | 60 [ 81 |82 ]| 63 | 84 | 65 | 56 | 87
La|Ce |Pr |Nd|Pm|(Sm|Eu|Gd|Tb|Dy|Ho |Er |Tm|Yb|Lu|Hf [Ta| W |Re |[Os |Ir|Pt|Au|Hg|Tl|Pb|Bi|Po|At|Rn|Fr
55 | 90 | O1 | 92 | 93 | 94 | 95 | 96 | 97 | 98 | 99 | 100 | 101|102 [103 | 104 105|106 107|108 |105 |110 111|112 2113|114 [115 116117 [116]120
Ac|Th|Pa| U |Np|Pu|Am|Cm|Bk|Cf [Es |Fm|Md|No|Lr |Rf |Db |Sg|Bh |Hs |Mt [UunUuuUuly
[136 | 135 | 120 | 141 | 182 143 | 144 | 145|146 147|145 145|150 | 151|152 153|154 |155 156|157 | 106|159 |160 |161]162]163 164|165 166 167|160 |169
1s
2s
2p 3s
3p 4s
3d 4p 5s
4d 5p 6s
af 5d 6p s
5£ 6d Tp 8s

This table results from a simple filling of the natural classification of the energy levels of the atoms.
It allows a direct reading of the electronic structure.
As an example, for element (S,16) we have 1s2 2s2 2p6 352 3p4.
As some energy levels are quite close, some elements may have one or two electrons "misplaced".
These exceptional elements are: Cr, Cu, Nb, Mo, Ru, Rh, Pd, Ag, La, Gd, Pt, Au, Ac, Th, Pa, U and Cm.
Q: www.chemistry-blog.com (leicht gednd.: dre

Eine ebenfalls interessante Variation ist das sogenannte "Neue Periodensystem”. Es ver-
kehrt die Graphik ein wenig um und betont ebenfalls die Elektronen-Konfiguration mehr als
das Original von MENDELEJEW. Als ein grundlegendes Prinzip werden hier die lonisierungs-
Energien mit einbezogen.

, 65| 5 8.15] 1023| | 1036] 1297 15 sa| 682] 574 | 675] 7 B :
P 2 33 ¥ 35 g 7 3 39 40 - 3 s a5 45
Ge
772 | 9.39 500 [ 700 [o81 | [975 [ 2181 [2600] [ 817 [ 569 [ 621 [ 5565|680 [7.20 [850] 7.20] 750 | 830
a 55 5 5 5 52 50 52 3 &5

i s 9 50 51 5253

(2 T&d] [Mar[saser] [Erem]

| 760 [ 890 | | 580 ] 2.30 [ 860 | [9.01 [ 0.50 [ 12,10
98 82 &

[au T H [ o

Q: www.per-table.com

Aber die klassische Version hat sich in der breiten Praxis durchgesetzt und in Schule und
Wissenschatft gleichermalien genutzt. Der geringe Platzbedarf und die einfachen, verstandli-
chen Aufbau-Prinzipien sind bei der klassischen Version sicher unschlagbare Vorteile.

Im Internet finden sich auch noch einige lustige und Zweck-entfremdete Perioden-Systeme.
Die sind sicher nicht wissenschaftlich haltbar, aber Spald muss auch erlaubt sein.
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Aufoaben:

1. Geben Sie die Bauprinzipien des oben angegebenen Periodensystemns an!

2. Ordnen Sie die neuen IUPAC-Gruppen-Nummern den farbigen Speichen
zu!

3. Manchmal wurden bei den Eleklvonen-Konfigurationen fiiv die Orbilal-
Nummer ein x und manchmal auch ein y verwendel. Ist dem Aulor hier cin
Fehler unterlaufen oder was soll hier ausgedriickt werden? Begriinden Sie
Thre Meinung!

4. Welche Vor- und Nachleile sehen Sie im oben angegebenen radialen Perio-
densystem (DREWS) der (Schul-relevanken) Elementle.

BK_Sekll_allgChem_2PSE.docx -82- (c,p) 2009-2024 Isp: dre



4.4.2. Gesetzmaligkeiten und systhematische Zusammenhdnge im
PSE

Eine der Ausgangs-Bedingungen fur die Erstellung des Periodensystems durch MENDELEJEW
war die Regelmafigkeit bestimmter Eigenschaften innerhalb der Elemente. Diese wollen wir
uns hier noch einmal detailliert ansehen.

Im Allgemein werden die Edelgase bei den Betrachtungen ausgeklammert. Sie stellen ein-
fach eine herausgehobene Gruppe dar.

innerhalb einer Periode verdndern sich bestimmte

Element-Eigenschaften gesetzmafiig r

in anderen Perioden wiederholen sich die Verande- Abnahme der Quantitat
rungen der Element-Eigenschaften ahnlich innerhalb der Periode (Zeile)
In den nachfolgen schematischen PSE-Abbildungen

kennzeichnen wir die quantitativen Veranderungen _l
durch Balken mit veranderlicher Dicke. Beachten Sie, Zunahme der Quantitat
dass es sich nicht um Pfeile handelt. Die Dicke gibt innerhalb der Periode (Zeile)

die relative Auspragung der betrachteten Eigenschaft
wieder. Kleine UnregelmaRigkeiten werden dabei ein-
fach Ubergangen, um die Grund-Prinzipien deutlich zu
machen.

Quantitat verandert sich
nicht innerhalb der Periode (Zeile)

auch innerhalb einer Gruppe und [
zu den néachsten Gruppen hin gibt
es solche Effekte

charakteristisch ist aber ein ahnli-
ches chemisches Verhalten der
Elemente einer Gruppe

besonders deutlich bei den Haupt-
gruppen-Elementen

||

Abnahme in Zunahme in keine Veran-
der Gruppe der Gruppe derung

Aufoaben:

1. Geben Sie an, welchen Quanlilats-Balken Sie fiir die folgenden Sachverhal-
te nutzen wiirden! Begriinden Sie Ihre Wahl!
a) Verdnderung der Ordnungszahl innerhalb der Periode
b) Protonen-Anzahl eines Atoms des Flemenles innerhalb der Gruppe
¢) Anzahl der AuBen-Eleklvonen innerhalb der Periode
d) Anzahl der Aufen-Eleklronen innerhalb einer beliebigen Gruppe

2. Priifen Sie an, ob die Veranderungen fiir jede Periode / jede Gruppe giillig
sind!
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4.4.2.1. Atom-GroRe

Atom-Radius [pm]

O

260

220

HGr. | I 11| \Y V VI VI VIl
Per.
1H -He
] O
25 150
L +Be sB 6C 7N sO oF 10Ne
. @l @|@|e ool @
152 112 88 77 70 66 64 160
uNa 12Mg 13Al 14Si 15P 16S 17Cl 18Ar
s | O © @ oo
186 160 143 117 110 104 99 190
10K 20Ca 31Ga 32Ge 33AS uSe 3sBr 36Kr
O ©@ 0 o
231 197 122 123 125 116 200
37Rb 38Sr 49ln 509N 51Sb s21e 53l saXe
244 215 136 151 145 143 220
55CS s6Ba g1 Tl a2Pb a3BI g4PO gsAt gsRn
. O0leoe
262 217 170 175 155
g7Fr ggRa
7 O

Daten-Q: /15, S. 27/, /17/, de.wikipedia.org

Nach allen Bestimmungs-Methoden sind Atom-Radien von der GréRen-Ordnung 10° m (=
10% cm =107 mm = 10 pm = 100 pm).

Die GréRe von Atomen wird statt in der SI-Einheit Meter in der veralteten GroRe A fir

ANGSTROM angegeben.
1A =100 pm=101°m
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spezielle Atom-Radien aus speziellen Mess-Methoden

Uber Struktur-Untersuchungen kristalliner Stoffe erhalt man die Atom-Radien durch Zweitei-
lung der Atom-Abstéande

bei Metallen wird der geteilte Atom-Abstand metallischer Atom-Radius genannt

aus dem Atom-Abstand von Molekilen berechnet man die kovalenten Radien der Atome

Wie man aus der vorstehenden Ubersicht sehr gut ablesen
kann, nehmen in den Hauptgruppen die Atom-Radien von
oben nach unten (also mit steigender Ordnungs-Zahl) zu. Da — T
die Atome ja auch mit jeder héheren Periode auch eine zu-
satzliche — weiter au3en liegende — Elektronen-Schale ent-
halten, erscheint das auch logisch.

Innerhalb der Perioden nimmt der Atom-Radius ab. Dies
kommt uns auf den ersten Blick doch etwas komisch vor.
Aber wegen der starkeren Anziehung von immer mehr La-
dungs-Tragern (Protonen im Kern und Elektronen in der Hul-
le) ist auch das erklarbar. Die Anziehungskraft, der immer
mehr vorhandenen Protonen auf das einzelne Elektron ver- Veranderung der Atom-Radien
starkt sich immer mehr. Die Elektronen werden dadurch na- im Kurzperiodensystem
her zum Kern gezogen. In der Konsequenz ergibt sich eine

kleinere Atom-Hyiille, also auch ein kleiner Atom-Radius.
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Aufeaben fiir die gehobene Anspruchsebene:

Hinweis: Wir befrachfen in den folgenden Aufgaben nur die Kurzform des ra-
dialen PSE - also nur die Hauplgruppen (ahnlich, wie in der klassischen
Darstellung oben)! Unten ist eine enltsprechende Version des radialen PSE
angegeben.

1. Zeichen Sie in einem skizziervten rvadialen PSE die Quantilals-Pfeile bzw. —
Balken fiir die Ordnungszahl (Kernladungszahl) ein! Evklaren Sie anderen
Kursteilnehmern, warum Sie die Quanlitils-Anzeiger so eingezeichnel ha-
ben!

2. Wie miissen die Quantilils-Balken bzw. -Pfeile fiir die Atom-Radien im ra-
dialen Periodensystemn ausschen! Geben Sie fiir jeden Quanlilals-Anzeiger
eine Begriindung an!

VII. Hauptg
Halogene

Hauptgruppe
Salerstoff-Gruppe
Chalkogene

w\h. tall

V. Hauptgruppe
Sticksto#—gmppe

Cohlenstoff-

chemisches Symbol
© relative Atom-Masse
2 g Eektronegatitst (nach PAULING)
87— Ordnungszahl; Kerladungszahl
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4.4.2.2. lonisierungs-Energien

Die lonisierungs-Energie ist die Energie, die bendtigt wird, um ein (bestimmtes) Elektron aus
der Atom-Hlille eines Atoms zu entfernen (Das Elektron wird soweit vom Kern entfernt, bis
dieser praktisch keinen Einfluss mehr auf dessen Bewegung hat.)

Fur Chemiker sind vor allem die lonisierungs-Energien der Aul3en-Elektronen interessant, da
diese ja an den chemischen Reaktionen beteiligt sind.

1. lonisierungsenergie & Alkalimetalle

30 4 % Erdalkalimetalle
" @ Ubergangsmetalle
> 25 4 i3 ¢ Metalle
& er-_t @ Halbmetalle
‘% 20 4 # Nichtmetalle
E Ar < Halogene
2 15 4 : & Edelgase
=] Hg Rn @ Lanthanoide
E 10 4 &Oy{ %(VL ¢ Actinoide
B
’g s J W ¥ P s ﬁnw W
- Li Na
D T T T
0 8 16 24 32 40 48 56 64 72 80 88 96 104

Ordnungszahl
Q: de.wikipedia.org (Sponk)

Nun wissen wir auch schon, dass gar nicht alle Atome so gerne Elektronen abgeben. Den-
ken wir z.B. an das Chlor. Sie sind eher bestrebt, Elektronen aufzunehmen. Trotzdem sind
Physiker natirlich in der Lage aus jedem Atom ein Elektron zu entfernen — koste es (Ener-
gie) was es wolle.
Somit ist auch die 1. lonisierungs-Energie — also die Entfer-
nung eines / des ersten Elektrons aus der Hille — fiir jedes
Atom ermittelbar. Das bietet uns die Mdéglichkeit die lonisie- |
rungs-Energie Uber das gesamte Periodensystem zu verfol- L ‘
gen.
Innerhalb der Perioden nimmt die lonisierungs-Energie im- \
mer mehr zu. Es wird immer schwieriger ein Elektron aus -
dem Atom zu entfernen. Wir wissen ja auch schon, dass bei a
den Atomen der héheren Gruppen eher die Tendenz zu ver- U
zeichnen ist, ein Elektron aufzunehmen, da ist sehr viel
Energie notwendig, um solchen Atomen ein Elektron zu ent- .
reiRen. Die Elemente der niederen Gruppen haben von sich Veranderung der
aus schon die Tendenz die wenigen AuRen-Elektronen los- 1. lonisierungs-Energie
L ; . L im Kurzperiodensystem
zuwerden, um fir sich eine energetisch gunstigere Elektro-
nen-Konfiguration zu erreichen.
In den héheren Perioden wird es immer einfacher, die weit von Kern entfernten Elektronen
aus der Hulle zu entfernen. Innerhalb der Gruppen wird die daflir bendtigte Energie immer
kleiner werden. Also nimmt die lonisierungs-Energie innerhalb der Gruppen immer ab.
Die Mdglichkeit — ein Elektron aus der Hille abzugeben — ist aber unter nattrlichen Bedin-
gungen (in der praktischen Chemie) nicht fir jedes Atom realisierbar. Besonders die Elemen-
te der VI. und VII. Hauptgruppe nehmen lieber Elektronen auf. Wenn man sich die Verande-
rung der lonen-Radien im PSE anschauen will, dann muss man die wirkliche lonen-Bildung
mit beachten.
Trotzdem ergeben sich Tendenzen, die fur die Kationen- bzw. Anionen-Bildner gelten, als
auch solche die fir beide lonen-Arten unabhangig voneinander gelten. In jedem Fall nimmt
die lonen-GroRRe (Radius) innerhalb der Periode fur eine lonen-Art immer ab. Innerhalb der
Gruppe gilt, dass die gleichartigen lonen immer gré3er werden. Dies darf aber nicht dartber
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hinwegtauschen, dass viele Atome niemals Kationen bzw. andere keine Anionen bilden wer-
den.

lonen-Radius [pm]

HGr. | Il 1l v vV VI VI VI
Per.
1H oHe
1
sLi sBe 5B 6C 7N 8O oF 1oNe

2 @) ® o O

74(+) | 35(2+) | 23(3+) | 16 (4+) | 16 (3+) | 140 (29) | 131 ()
11Na 12Mg 13Al 14Si 15P 169 17Cl 18Ar

Q @ ® ) O

102 (+) | 72 (2+) | 53 (3+) | 40 (4+) | 44 (3+) | 184 (2-) | 181 ()

@

10K 20Ca 31Ga 32Ge 33AS uSe 3sBr 36Kr

. QOOOOO

138 (+) | 99 (2+) | 62(3+) | 53(4+) | 58(3+) | 198 (2-) | 195()

37Rb 38Sr 49ln 509N 51Sb sple 53l 54Xe

5 OOOOOO

149 (+) | 112 (2+) | 81 (3+) | 71(4+) | 76(3+) | 221 (2-) | 216 (-)

55CS seBa g1 Tl g2Pb g3Bi 84PO ssAt gsRN

- Q 0|O® @ o e

170 (+) | 136 (2+) | 150 (+) | 118 (2+) | 102 (3+) | 67 (6+)

g7Fr gsRa

O @

180 (+) | 143 (24)

Daten-Q: /17/

abhangig von der Grofe der Ladung:
bei Kationen (selbst also positiv geladen) gilt:
je hoher die Ladungs-Zahl, umso kleiner ist das lon (/ der lonen-Radius)

bei Anionen (selbst also negativ geladen) gilt:
je hoher die Ladungs-Zahl, umso groRRer ist das lon (/ der lonen-Radius)

lonen-Radius auch von der Koordinations-

Zahl abhéngig Kordinations-Zahl 8 6 4

je mehr lonen-Radius 11 10 | 0,8
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Elektronen-Affinitdt und Elektronegativitat (> 4.4.3.3. Elektronegativitat (nach PAULING) und
Elektronen-Affinitat) sind weitere wichtige Kennzahlen, die Aussagen Uber das chemische
Verhalten von Atomen bzw. Elementen machen.

lonisierungs-Energien

... lonisierungs-Energie [e
OZ | Sym- | Elektronen- 1. 2. 3. 4. 5. 6. 7. 8. 9. 10.
Konfiguration

1|H 1s? 14

2| He |1s? 25 55

3| Li 1s? 2s! 5 75| 122

4 | Be | 1s?2s? 9 18 | 154 | 218

5|B 1s? 2s? 2p? 8 25 38| 260 | 340

6|C 1s? 2s? 2p? 11 24 48 65| 392 | 490

7N 1s? 252 2p° 15 30 47 78 98 | 552 | 667

8|0 1s? 252 2p* 14 35 55 77 114 138 739 871

9 |F 1s? 252 2p° 17 35 63 87| 114 | 157 | 185 | 954 | 1100
10 | Ne | 1s?2s?2p® 22 41 64 97 | 126 | 158 | 207 | 238 | 1190 | 1350
11 | Na_ | [10Ne] 3st 5 47 72 99| 139 | 172 | 208 | 264 | 300 | 1460
12 | Mg | [10Ne] 3s? 8 15 80| 109 | 141 | 187 | 225 | 166 | 328 | 367
13 | Al [10Ne] 3s? 3p? 6 19 28 | 120 | 154 | 190 | 242 | 285| 332 | 399
14 | Si [10Ne] 3s? 3p? 8 16 34 45| 167 | 205 | 246 | 303 | 349 | 407
15|P [10Ne] 3s? 3p° 11 20 30 51 65| 220 | 263 | 309 | 380 | 433
16 | S [10Ne] 3s? 3p* 10 23 35 47 73 88| 281 | 329 | 379 | 459
17 | CI [10Ne] 3s? 3p° 13 24 40 54 68 97 | 114 | 348 | 399 | 453
18 | Ar | [10Ne] 3s2 3p® 16 28| 41 60| 75| 91| 124 | 144 434 | 494
19 | K [18Ar] 45t 4 32 46 61 83| 101 | 120 | 155| 176 | 501
20 | Ca | [18Ar] 4s? 6 12 51 67 84 111 127 151 189 211

1ev=16*10"*J=0,16 aJ

Aufoaben:

1. Geben Sie fiir die die cinfach ionisierten (-1 Elektron) Elemenle der 2. Pe-
riode die Eleklronen-Konfiguralion in der PAULING-Schreibweise an!

2. Stellen Sie die FEleklronen-Konfiguralionen in der vollslandigen Text-
Schreibweise fiir die einfach ionisierten Elemente der 3. Periode auf!

3. Berechnen Sie fiir Cohlenstoff;, Aluminium, Chlor und Calcium alle Ionisie-
rungs-Lnergie-Differenzen fiiv benachbarte Ionisierungs-Energien!

4. Stellen Sie die Differenzen von Aufgabe 1 gra-

phisch (gegen die Stufe) fiir jedes Flement ein- O -
zeln dar! O - : ..
5. Interprelieren Sie die Kurven-Verliufe bzw. .. ) ..
die Energie-Differenzen! o : @
fiir die gehobene Anspruchebene: KRS .. Q) .. P
6. Skizzieren Sie die Tendenzen der 1. Ionisie- .. : ..
rungs-Fnergie  in  ein  radiales  Kurz- .. 9, ..
Periodensystem cin! Evlaulern Sie die Darslel- :

lungen!
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4.4.2.3. Wertigkeiten in Verbindungen

4.4.2.3.1. stochiometrische Wertigkeit

Die stochiometrische Wertigkeit eines Elementes gibt an, mit wievielen Atomen eines ande-
ren Elements es sich binden kann. Da man festgestellt hat, dass Wasserstoff mit einer Wer-
tigkeit von "Eins" praktisch die kleinste Wertigkeit hat, wird Wasserstoff als Referenz betrach-
tet.

Die Wertigkeit beschreibt die mogliche Elektronen-Aufnahme oder -Abgabe fur ein Atom, al-
so praktisch die lonen-Bildung. Dabei werden aber nur die absoluten Ladungen betrachtet.
Es interessiert nicht, ob die Elektronen aufgenommen oder abgegeben werden. Die Wertig-
keit macht vielmehr eine Aussage darlber, wieviele Elektronen eines Atoms in Bindungen
eingehen. Praktisch wird auch eine Aussage dariiber gemacht, wieviele Elektronen abgege-
ben oder aufgenommen werden missen, um die néchst glinstigste Edelgas-Konfiguration zu
erzielen.

Hauptgruppe | T 1T W v VI VIL | VI
Atom Li Be B C N @] F Ne
lon Li*t | Be | B¥* |C*,C*| N¥ oz =

Elektronen-Aufnahme
od. -Abgabe 1 2 3 4 3 2 1 0

stochiometrische
Wertigkeit | [l 11 AV 11 Il | -

Wenn wir also von der stéchiometrischen Wertigkeit sprechen meinen wir praktisch immer
die Wertigkeit gegentiber Wasserstoff (= Wertigkeit gegeniiber Wasserstoff).

Im Prinzip kdnnte man nattrlich bei jeder Verbindung eine spezielle Wertigkeit der Elemente
untereinander ausmachen. Das macht aber wissenschaftlich nur selten Sinn.

Ein besonderen Fall haben wir noch bei Sauerstoff. Die Verbrennung / Oxidation von Stoffen
/ Elementen ist eine der altesten chemischen Interessen. Deshalb wird die Wertigkeit gegen-
Uber Sauerstoff gesondert betrachtet (> Wertigkeit gegeniiber Sauerstoff).

Die Wertigkeit eines Elementes gibt an, wieviele Wasserstoff-Atome es in einer Verbindung
ersetzen wirde.

wichtige Wertigkeiten: (Lernstoff!!!)

ein-wertig [ Wasserstoff, Chlor, Brom, Natrium, Kalium; (Nitrat-lon)
zwei-wertig 1 Sauerstoff, Magnesium, Calcium; (Sulfat-lon, Sulfit-lon)
drei-wertig Il Aluminium; (Phosphat-lon)

Die Wertigkeit eines Elementes gibt an, mit wievielen ein-wertigen Atomen (Ublich Wasser-
stoff oder Chlor) es sich binden kann.

Die Wertigkeit (Bindigkeit) eines Elementes gibt an, wieviele Atom-Bindungen das Element
insgesamt eingehen kann. Bei lonen-Bindungen entspricht die Bindigkeit der GroRe der Ladung des lons.

Betrachtet man in der nachfolgenden Tabelle die Wertigkeiten der Hauptgruppen-Elemente
in den klassischen Verbindungs-Gruppen, dann sieht das Ganze recht geordnet und Uber-
sichtlich aus. Lediglich Blei ragt da etwas heraus. Da es ein sehr grof3es Atom ist, ergeben
sich zwei verschiedene lonen, die fur sich gesehen, beide relativ gleich stabil sind. In der Na-
tur ist die zwei-wertige Variante etwas stabiler, so dass die zwei-wertigen Verbindungen eher
gebildet werden, als die vier-wertigen.
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Trotzdem gibt es diversen Elementen auch andere — aber sehr seltene — Wertigkeiten. So kennt man von Chlor
Verbindungen in denen es neben der ublichen Ein-Wertigkeit (1) auch zwei-, drei-, vier-, fiinf-, sechs- und sieben-
wertig auftritt. Diese Sonderfélle sollen uns in der Schulchemie aber weniger interessieren.

Element Wlfg'tg Oxid Hydroxid Chlorid Nitrat Sulfat
(i) 0] 0) 0] (1)
Hauptgruppen-Elemente
H | H-0 HOH (H:0) HCI HNOs H2S04
Wasserstoff Wasser Wasser Chlorwasserstoff Salpertersaure Schwefelsaure
Salzsdure
Na | Na20 NaOH NacCl NaNOs3 Na2S0a4
Natrium Natriumoxid Natriumhydroxid Natriumchlorid Natriumnitrat Natriumsulfat
K | K20 KOH KCl KNO3 K2SO4
Kalium Kaliumoxid Kaliumhydroxid Kaliumchlorid Kaliumnitrat Kaliumsulfat
Mg Il MgO Mg(OH): MgCl2 Mg(NO3)2 MgSOs4
Magnesium Magnesiumoxid | Magnesiumhydroxid | Magnesiumchlorid | Magnesiumnitrat | Magnesiumsulfat
Ca Il CaO Ca(OH)2 CaClz Ca(NO3)2 CaS04
Calcium Calciumoxid Calciumhydroxid Calciumchlorid Calciumnitrat Calciumsulfat
Al 1l Al203 Al(OH)3 AICI3 Al(NO3)3 Alx(SO4)3
Aluminium Aluminiumoxid Aluminiumhydroxid Aluminiumchlorid Aluminiumnitrat Aluminiumsulfat
Pb IV | PbO2 Pb(OH)4 PbCla Pb(NO3)s Pb(S04)2
Blei (tn Blei(lV)-oxid Blei(lV)-hydroxid Blei(lV)-chlorid Blei(lV)-nitrat Blei(lV)-sulfat
Pb I | PbO Pb(OH)2 PbCl, Pb(NO3)2 PbSO4
Blei Blei(ll)-oxid Blei(ll)-hydroxid Blei(ll)-chlorid Blei(ll)-nitrat Blei(ll)-sulfat
Nebengruppen-Elemente
Cu | Cu20 CuOH CuCl CuNOs Cuz2S04
Cupfer Cupfer(l)-oxid Cupfer(l)-hydroxid Cupfer(l)-chlorid Cupfer(l)-nitrat Cupfer(l)-sulfat
Cu I CuO Cu(OH)2 CuCl2 Cu(NO3)2 CuSOq4
Cupfer Cupfer(l)-oxid Cupfer(I)-hydroxid Cupfer(Il)-chlorid Cupfer(I))-nitrat Cupfer(I)-sulfat
Fe I FeO Fe(OH)2 FeCl2 Fe(NOs)2 FeSO4
Eisen Eisen(ll)-oxid Eisen(ll)-hydroxid Eisen(Il)-chlorid Eisen(l)-nitrat Eisen(ll)-sulfat
Fe 1l Fe203 Fe(OH)s FeClz Fe(NOz)3 Fe2(S0a4)3
Eisen Eisen(lll)-oxid Eisen(ll)-hydroxid Eisen(lll)-chlorid Eisen(lll)-nitrat Eisen(lll)-sulfat

Bei den Nebengruppen-Elementen treten fast immer mehrere Wertigkeiten auf. Man benétigt
entweder Zusatz-Informationen oder ein gehdriges Maf3 chemische Erfahrung, um hier die
richtigen / stabilsten / haufigsten Wertigkeiten anzuwenden. Welche Wertigkeit ein Element
dann letztendlich in einer Verbindung einnimmt, hangt auRer von den beteiligten Stoffen
(Elementen) auch von den Reaktions-Bedingungen ab (z.B. pH-Wert). Einige der theoretisch
moglichen Verbindungen sind auch im Labor eher die Ausnahme oder sehr instabil. Wo dies

zutrifft, haben wir die Verbindungen gleich kursiv gesetzt.
Beim Osmium finden wir sogar acht-wertige Verbindungen. Das ist die absolute Ausnahme und auch die héchste
beobachtete Wertigkeit. Andere Nebengruppen-Elemente mit vielen und hohen Wertigkeiten sind z.B. Mangan

und Chrom.

Aufoaben:

1. Ubernehmen Sie die folgende Tabelle und fiillen Sie diese vollstindig aus!

Element ngltg Oxid Hydroxid | Chlorid Nitrat Sulfat Phosphat
Li

Ba

Zn
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4.4.2.3.2. Wertigkeit gegeniiber Wasserstoff

Bei den Reaktionen der Elemente binden sich diese immer in festen ganzzahligen Verhalt-
nissen (= ). Mit der Wertigkeit wird dieses Zahlen-Verhaltnis fir jede Element-Kombination
charakterisiert. Dabei hat man schon sehr frihzeitig festgestellt, dass Wasserstoff sich im-
mer mit einer Wertigkeit von | (rémische Eins) bindet. Deshalb wird diese Wertigkeit auch als
Basis benutzt. Trotzdem kann man flr jede andere Element-Kombination véllig andere Wer-
tigkeiten ermittel. Sehr haufig wird auch noch die Wertigkeit gegentiber Sauerstoff verwen-
det. Die Oxide waren ja schon bei den Alchemisten ein beliebter Forschungs-Gegenstand.

typisch ist eine Wertigkeit, die sich aus der kleinsten Elektronen-Differenz zum Erreichen ei-
ner vollen Valenz-Schale ergeben. Fir die Elemente der Gruppen | bis Il sind das die Abga-
be von ein bis drei Aul3en-Elektronen. Somit entspricht deren Wertigkeit der Hauptgruppen-
Nummer. Bei den Elementen der Gruppen V bis VIl ist die Aufnahme von Elektronen gunsti-
ger. Hier ist die Wertigkeit gegeniiber Wasserstoff deshalb die Differenz aus acht und der
Gruppennummer. Die Halogene haben somit die Wertigkeit I, die Chalkogene die Il und die
Elemente der Stickstoff-Gruppe die Wertigkeit 111.

Die Elemente der IV. Hauptgruppe kdnnen sowohl Elektronen aufnehmen, als auch abge-
ben, um eine volle Schale zu erreichen. Bei ihnen ist die Wertigkeit IV.

Fur die Edelgase entfallt die Aufstellung einer Wertigkeit, da sie nicht mit Wasserstoff reagie-
ren.

In der 2. Periode lassen sich die Wertigkeiten sehr schén an den Wasserstoff-Verbindungen
zeigen:

Hauptgruppe I Il Il \Y V VI VII VI
H-Verb. LiH BeH: BH; CH, NHs H.O HF
Name d. Verb. Lithium- Beryl- Borhy- Methan | Ammoniak | Wasser | Fluorwas-
hydrid ium- drid serstoff
hydrid
Wertigkeit ge-
geniiber H I 1] " v 11 I I

Wiederholt man die Erarbeitung der Wertigkeit fiir die nachs-
ten Perioden, dann findet man ein recht stabiles System. Die
Wertigkeit steigt bis zur IV. Hauptgruppe, um dann wieder bis

zur VII. Hauptgruppe abzunehmen. JIL

Veranderung der Wertigkeit
zu Wasserstoff
im Kurzperiodensystem
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die wichti

sten Elemente (der Schulchemie) mit ihren (wichtigsten) Wertigkeiten

Wertig-
Keit I Il 11 I Y,
Ele- H | Wasserstoff | O | Sauerstoff | Al | Aluminium | C | Cohlenstoff Phosphor
ment Cl | Chilor Mg | Magnesium | N | Stickstoff | Si | Silicium
Br | Brom Ca | Calcium
Na | Natrium Ba | Barium
K | Kalium Zn | Zink
Ag | Silber
Hg | Quecksilber
F Fluor
I lod
Cu | Cupfer Cu | Cupfer
S Schwefel S | Schwefel
Fe | Eisen Fe | Eisen
Wertig-
Keit I Il 1] 11 Vv
Zus.: NOs~ | Nitrat S0,2 | Sulfat PO,3 | Phosphat
Saure- NO,~ | Nitrit SO52 | Sulfit
Reste S Sulfid
CO52" | Carbonat
Aufoaben:

1. Stellen Sie mit Hilfe der obigen Tabellen die Formeln zu den folgenden

Stoffen auf?!

a) Bariumfluorid
C) Silberchlorid

e) Quecksilber(l)-chlorid

Q) Silbernitrat

i) Eisen(lll)-chlorid
k) Aluminiumphosphat

m)  Quecksilber(l)-phosphat

0) Kaliumoxid
q) Eisen(ll)-sulfit
S) Eisen(lll)-sulfid

u) Stickstoff(l)-oxid
w) Stickstoff(lll)-oxid
y) Stickstoff(V)-oxid

aa) Natriumnitrit

ac) Kaliumsulfid

ae) Distickstoff(mon)oxid
ag) Distickstofftrioxid

ai)  Distickstoffpentoxid
ak)  Blei(ll)-sulfit

am)  Aluminiumnitrid

2. Ermitteln Sie die Wertigkeiten von ...

a) Ca inCaO

C) Mn in MnO:2

e) P in PCl3

0) O inH20

i) O in H202

k) Cd in Cd(NO3)2
m) Fe inFezx03

0) Ti inTiCls

o)) Fe in Fes30q4

b) Calciumbromid

d) Silberiodid

f) Blei(ll)-nitrat

h) Magnesiumsulfat
) Zinn(l)-sulfat

)] Calciumcarbonat
n) Quecksilber(ll)-phosphat
p) Magnesiumcarbonat
r Cupfer()-phosphat
t) Natriumcarbonat
V) Stickstoff(I)-oxid
X) Stickstoff(IV)-oxid
2) Gold(ll)-chlorid
ab) Eisen(ll,lll)-oxid
ad) Blei(ll)-oxid

af)  Distickstoffdioxid
ah) Distickstofftetraoxid
aj)  Phosphoroxid

al)  Siliciumcarbid

an) Blei(IV)-oxid

b) C inCCls

d) H in H0

f) C inCO:2

h) C inCO

)] P in PCls

)] Ni in NiSO4

n) Mn in Mn(S0a)2
p) Mn in Mn2(SOa)3
r Mo in Mo(OH)s
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4.4.2.3.3. Wertigkeit gegeniiber Sauerstoff

hier eignet sich die 3. Periode besser zur Darstellung der GesetzmaRigkeiten, in der zweiten
Periode gibt es einige Besonderheiten, die eine Erkennung der Gesetzmaligkeiten etwas

erschweren
Hauptgruppe I Il 1l v V VI VII VIII
hochstoxi- Na,O MgO Al,O3 SiO» P,Os5 SOs3 Cl,O7
dierte Verb.
Name d. Verb. Natri- Magnesi- Alumini- Silici- Phos- Schwefel- Dichlor-
umoxid umoxid um(ll)-oxid | umdi- phor- trioxid hept-
oxid pentoxid oxid
Wertigkeit
gegeniiber O | I " v \/ VI VII

gegenlber Sauerstoff entspricht also die (groRt-moégliche) Wertigkeit der Hauptgruppen-
Nummer (Sauerstoff besitzt hier als Bezugs-System die (stochiometrische) Wertigkeit: Il
(zwei)). Damit vermeidet man gebrochene Zahlen, wenn man z.B. Sauerstoff auf eine Wer-
tigkeit von "Eins" setzen wirde, bzw. veranderliche Wertigkeiten auch fir Sauerstoff, wenn

man immer das einfachste ganzzahlige Verhaltnis nutzen wirde.

bei Elementen hoéherer Gruppen gibt es auch Oxide mit gerin-
gerer Wertigkeit. Sie kdnnen mit weiterem Sauerstoff spater
noch weiter und hoher oxidiert werden. maximal aber nur bis
zur oben aufgezeigten Wertigkeit gegeniiber Sauerstoff.
Betrachten wir zuerst ein einfaches Beispiel — die Oxide des
Schwefel:

(\VAll

S + O, — ™ S0
Schwefeldioxid

VI

SO, + L0, —= SO3

Schwefeltrioxid

Die hochste auftretende Wertigkeit ist die VI (sechs) beim
Schwefeltrioxid, welche genau der Hauptgruppen-Nummer
entspricht..

Chlor bildet noch wesentlich mehr verschiedene Oxide:

Cl, + 0O, —= (C|L0O
Dichlormonoxid
1 I
ChbOg + o0, —m= (C|.0O,
Dichlordioxid
111 I
CLO, + 0O, —= (C|,03
Dichlortrioxid
11N} \YAlll
ChbO; + o0, —= (Cl|,04
Dichlortetraoxid
IV Il Vol
ChbOs + Y20, —= (.05

Dichlorpentoxid

Veranderung der Wertigkeit

Zu Sauerstoff

im Kurzperiodensystem

.94 -
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VI VI
CbOs + % 0O, — (|0
Dichlorhexoxid

VI VI
ClbOg + %% 0O, —= (Cl|,0y
Dichlorheptoxid
Aufoaben:

1. Stellen Sie eine Tabelle mit den Oxiden der 2. Periode auf! Beachlen Sie
dabei die gefundene Geselzmapigkeil aus der obigen Tabelle! Priifen Sie mit
Hilfe Ihres Tabellen-Buches / Ihrer Formel-Sammlung, ob es die enlspre-
chenden Oxide gibl?

2. Finden Sie die verschiedenen Oxide von Stickstoff! Geben Sie fiir jedes
Oxid an, wie grof3 die Wertigkeit des Stickstoffs hier jeweils ist!
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4.4.2.3.4. Oxidationszahl

charakteristische (haufig vorkommende) Oxidationszahlen bei Hauptgruppen-Elementen
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charakteristische (h&ufig vorkommende) Oxidationszahlen bei Nebengruppen-Elementen
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4.4.3.3. Elektroneqgativitat (nach PAULING) und Elektronen-Affinitat

Unter der Elektro-Negativitdt (Abk.: EN; Formel-Zeichen: y (chi)) versteht man das Mal} fur
die Fahigkeit eines Atoms Bindungs-Elektronen (in einer Bindung) zu sich zu ziehen. Diese Ei-
genschaft ist von den Ladungen innerhalb des Atoms (Anzahl der Protonen), der GréRe des
Atoms und seiner lonisierungs-Energie abhéngig.

Die Elektronegativitat nach Linus PAULING legt eine relative Skala an. Dabei erhalt das elekt-
ronegativste Element Fluor den willkirlichen Wert 4,0 (exakt 3,98 (Referenzwert)). Je weni-
ger die Elemente in Bindungen die Elektronen-Paare zu sich ziehen kdnnen, als umso elekt-
ropositiver gelten die Elemente. Die Elektronegativitat Iasst sich mit Hilfe einer Formel, die
PAULING entwickelt hat, genau berechnen. In diese geht die Energie ein, die bei der Tren-
nung der Bindung gebraucht wird (Bindungsdissoziations-Energie). Als Referenzwert dient —
wie schon gesagt — das Element Fluor mit 3,98.

Die Elemente Casium und Franzium sind die elektropositivsten Elemente des PSE und be-
sitzen den Wert 0,7.

Die Elektronegativitat beschreibt das Mal fiir das Bestreben eines Atomes in einer Bindung,

die Bindungs-Elektronen zu sich zu ziehen.
Zumeist wird die Skalierung / Berechnung nach Linus PAULING verwendet (Fluor als Elektronen-negativstes
Element erhalt die 4,0 als Maximal-Wert).

Mit der Elektronegativitat lasst sich die Art der Bindung zwischen zwei Atomen relativ einfach
charakterisieren. Berechnet wird dazu die absolute Differenz zwischen den Elektronegativita-
ten der beiden Bindungs-Atome.

AEN=0 - kovalente Bindung (Atom-Bindung) bzw. Metall-Bindung

0<AEN<1,7 - kovalente Bindung mit polarem Charakter (Atombindung mit lonen-
Charakter)

AEN=17 - polare Bindung (lonen-Bindung, lonen-Beziehung)

HGr. | I 11 1V Vv VI VI VI

Per.
1H oHe

1 2,1

2 sLi +Be sB 6C 7N sO oF 10Ne
1,0 1,5 2,0 2,5 3,0 3,5 4.0

3 uNa 12Mg 13Al 14Si 15P 16S 17Cl 18Ar
0,9 1,2 15 1.8 2,1 2,5 3,0

4 10K 20Ca 21Ga 32Ge 33AS uSe 3sBr 36Kr
0,8 1,0 1,6 1,7 2,0 2,4 2,8

5 37RDb 38SI 40l 505N 51Sb s2lTe 53l 5aX€e
0,8 1,0 1,7 1.8 1,9 2,1 2,5

6 55CS seBa g1Tl s2Pb g3Bi 84P0O ssAL gsRN
0,7 0,9 1,8 1,8 1,9 2,0 2,2

7 g7Fr gsRa

EN 0,7 08-11(12-15|16-19 | 20-23 | 24-2,7|28-31| 32-36| 3,7-3,9 4,0
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Zusammengefasst kann man die folgenden Gruppen mit charakteristischen Elektronegativi-

tats-Werten finden:

Edelgase mitder EN =0
Alkali-Metalle mit einer EN £ 1

Halb-Metalle mit EN im Bereich von 1,8 bis 2,4
Nicht-Metalle mit einer EN = 2,4 (bis max. 4,0)

Innerhalb der Hauptgruppen nimmt die Elektronegativi-
tat immer ab. Da die Atome immer grof3er werden, sinkt
der Einfluss des Atom-Kerns auf die weiter auf3en lie-
genden Elektronen immer mehr ab. Der Effekt ist bei
den hoheren Gruppen wesentlich deutlicher als bei
niedrigen.

Betrachtet man die Perioden mit (relativ) &hnlichen
Atom-Gro63en, dann nimmt die Elektronegativitat inner-
halb der Periode immer zu. Wir haben ja schon bei den
Atom-Radien festgestellt, dass dies im Wesentlichen
mit der steigenden Ladung der Kerne zu tun hat.
Hohere Perioden zeigen — wegen der insgesamt gréi3e-
ren Atome — einen kleineren Anstieg der Elektronegati-
vitat.

alle anderen Metalle mit EN im Bereich von 1 bis 2,4

]

Veréanderung der Elektronegativitat
im Kurzperiodensystem

Wasserstoff nimmt eine Sonderstellung ein, wenn man es innerhalb der Gruppe oder Perio-
de betrachtet. Betrachtet man es aber als Element auf einer Diagonalen von links oben nach
rechts unten, dann nimmt es einen der dort typischen mittleren Werte ein.

Die besprochenen Tendenzen gelten fast
uneingeschréankt auch fir das gesamte
PSE. Lediglich im Bereich der VIII. und

der I. Nebengruppe (Spalten 8 -11) gibt es
einen lokalen Anstieg. Diese sind bedingt

Seooin

I

durch Elektronen-Konfigurationen, denen L

nur wenige Elektronen fehlen, um beson-

l

ders Energie-ginstige Konfigurationen

einzunehmen. E

Andere Skalen der Elektronegativitat (nach
MULLIKEN, ALLRED und RocHow, ALLEN oder SAN-

person), die zumeist starker physikalische
Grund-Werte (lonisierungs-Energie, Elekt-
ronen-Anziehungskréfte), unterscheiden
sich praktisch nur geringfuigig.

A ——= A+ €

Tendenzen der Elektronegativitat
(nach PAULING) im Langperioden-
System der Elemente
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Unter der Elektronen-Affinitat verstehen wir die Anzie-
hungs-Kraft / die Vorliebe eines Atom fir ein Elektron.

Betrachtet werden dabei immer Atome im gasformigen
Zustand. Viele Elemente sind zum Aufflllen ihrer au-
Rersten Elektronen-Schale sehr an Elektronen "inte- I \

=

ressiert". g

=
——

|

Veranderung der Elektronen-
Affinitat im Kurzperiodensystem

Elektronen-Affinitit [eV]
4

3,2 K
25 /
' /

\
\
R

B AN/ A/

o | /\ A

05 5 K ¥ 15

1 }

Die Elektronen-Affinitat ist die Energie, die erforderlich ist, damit sich aus einem einwertigen
(atomaren) Anion ein Atom bildet.

Die Elektronen-Affinitat ist die Energie, die erforderlich ist, um aus einem einwertigen (ato-
maren) Anion ein Elektron abzuspalten.

Die Elektronen-Affinitat ist die Energie, die mit der Aufnahme eines Elektron's durch ein
Atom (im gasférmigen Zustand) verbunden ist.

Aufoaben:

1. Vergleichen Sie Elektronegalivitit und Elekfronen-Affinilal in einer geeigne-
ten Tabelle!

W N
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Elektronen-Affinitat
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4.4.2.4. Metall- und Nichtmetall-Charakter

4.4.2.4.1. Metall-Charakter

ist durch die Neigung des Atoms gepragt, (Aul3en-)Elektronen bevorzug abzugeben (elektro-
positiver Charakter)

zu den Metall-Eigenschaften zahlen (phanomenologisch):

fester Aggregatzustand (Ausnahme: Quecksilber, kristalline Struktur

metallischer Glanz

graue bis silberne Farbe (wenige Ausnahmen: Cupfer, Gold)

gute Warme-Leitfahigkeit

sehr gute elektrische Leitfahigkeit

Duktilitat (plastische Verformbarkeit (plastische Verformung vor Bruch); friher Syno-
nym: Schmiedbarkeit)

Metall-Charakter nimmt bei den Hauptgruppen-
Elementen innerhalb der Periode ab und innerhalb der T
Gruppe zu (metallischstes Element ist Francium)

E—
E——

damit assoziiert: Base-Charakter des Elementes / der
Oxide (= Saure- und Base-Charakter (der Oxide)) T

Veréanderung der Metall-Charakters
im Kurzperiodensystem

4.4.2.4.2. Nichtmetall-Charakter

ist die Neigung eines Atoms bevorzugt Elektronen abzugeben (elektronegativer Charakter)
typisch sind geringe oder fehlende elektrische Leitfahigkeit, geringe Warme-Leitfahigkeit,
eher farbig und selten glanzend, eher flissig oder gasférmig, amorph

damit assoziiert: Saure-Charakter des Elementes / der Oxide (= Saure- und Base-Charakter

(der Oxide))

Nichtmetall-Charakter nimmt innerhalb der Periode zu
und innerhalb der Gruppe ab (nicht-metallischtes Ele-
ment ist Fluor) ]

SR

.

Veranderung des
Nichtmetall-Charakters
im Kurzperiodensystem
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HGr. | Il 11 \Y V VI VII VIII
Per.

1H 2He

5 aLi 4Be & 6C 7N sO oF 10Ne

3 uNa 12Mg 13Al \\Si 15P 16S 17Cl 18Ar

4 10K 2Ca 1Ga »Ge \&As uSe 3sBr a6Kr
5 37Rb 38Sr s0ln 508N 518b\<'|'e sal saXe
6 55Cs seBa 81Tl g2Pb g3Bli 84P(NQ°¢ gsRN
B e7Fr ssRa ~N

Bor-Astat-Trennlinie

bei Einbeziehung der Halbmetalle als Ubergangs-Klasse ergibt sich ein differenzierteres Bild
mit der gleichen Grundtendenz

HGr. I Il 1 v \Y \ Vil Vi
:er. - =
5 aLi 4Be oF 10Ne
3 121Na 12Mg 17Cl 18Ar
4 19K 20Ca 3sBr 36Kr
5 37Rb 38Sr 53l saXe
6 55CS seBa ssAt gsRn
! i wre Bor-Ast}Trennlinie
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4.4.2.5. Sdure- und Base-Charakter (der Oxide)

Lasst man die Oxide der verschiedenen Elemente mit Wasser reagieren, dann erhalt man
saure, neutrale oder basische Lésungen.

Charakter des Oxides:

4.4.25.1. Sdure-Charakter der Oxide:

nimmt innerhalb der Periode zu

innerhalb der Gruppen nimmt der Saure-Charakter ab

starkste saure "Oxide" sind die des Fluor, diese sind aber laut
Benennung-Regeln (IUPAC) als Sauerstofffluoride zu be-
zeichnen! bilden bei Kontakt mit Wasser sofort die giftige und
stark atzende Fluorwasserstoffsaure (Flul3saure)

Nm + nO; — NmOx
Nichtmetall Nichtmetalloxid

NmOx + HZO e — HmeOz

Nichtmetalloxid Séaure

HNmMO, + yH, 0O =F——— yH;O0" + NmO¥
Saure Hydronium-lon ~ Sé&urerest-lon
Beispiele:

2F + %20, —* Ok

T ——

OF;, + HO ==— 2HF + O,

—eeeee .

HF + H,0 = H,0" + F

|
|
|
]

Veranderung des Saure-
Charakter der Oxid im Kurz-
periodensystem
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S + O ——= SO,

SO; + H,O ==— HyS0;

schweflige Saure

H.,SO; + 2H,O =— 2H0" + SOSZ-

S + 1,0, —* S0O3;

SO; + HO ==— H,S0
Schwefelsaure

H.SOs + 2H,O0 =—— 2H;O0" + SOs*

4.4.2.5.2. Base-Charakter der Oxide:

nimmt innerhalb der Periode ab
innerhalb der Gruppen nimmt der Saure-Charakter zu
starkstes basisches Oxid ist Franciumoxid

M+ O ——*™ MOy
Metall Metalloxid
MOx + nH,O0 =——= M(OH),
Metalloxid Metallhydroxid
M(OH), = W' + yOH
Metallhydroxid Metall-lon Hydroxid-lon

Baserest-lon

Beispiele:
Fr + O, —— Fr.O
Fr,O + H,O =——= 2FrOH

FrOH =——= Fr* + OH

Na + O, — Na)O

—

Na,O + H,O =—"" 2 NaOH

NaOH =—— Na" + OH

Mg + O ——= MgO
e — )

MgO + H,O0O == Mg(OH).

Mg(OH), =——* Mg* + 20H

S— — — . |

Veranderung des Base-
Charakter der Oxid im Kurz-

periodensystem
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4.4.2.6. Schmelz- und Siede-Temperaturen

innerhalb einer Gruppe zumeist eindeutige Tendenz zu beobachten, deren Richtung aber
scheinbar dreht
innerhalb einer Periode zeichnen sich aber keine eindeutigen Trends ab

Schmelz-Temperatur Fp [°C] (Flusspunkt, Erstarrungs-Temperatur)

HGr. | Il 11 \Y \V Vi VIl VIl
Per.
1H oHe
! 2270
5 aLi 4Be sB eC 7N 8O oF 10Ne
180 -220 -249
3 uNa 12Mg 13Al 14SI 15P 16S
98
4 10K 20Ca 1Ga 32Ge 33AS 3aSe
64
5 38SIr 40l 505N 51Sb s2le
6 ssBa 81T| 82Pb 833i a4aPO
7 g7Fr gsRa
T [°C] T [K]
>1000 >1273
>800-1000 | >1073-1273
>600 — 800 >873 - 1073
>400 — 600 >673 - 873
>250 — 400 >523 -673
> 100 - 250 >373 - 523
> 50-100 >323 - 373
> 0-50 >273 —-323
>-150-0 >123 -273
-273 —-150 0-123

Die Schmelz-Temperatur ist die Temperatur, bei der ein Stoff (unter ansonsten Standard-
Bedingungen) jeweils zur Halfte im festen und flissigen Aggregat-Zustand vorkommt.
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Siede-Temperatur Kp [°C]

Kochpunkt, Kondensations-Temperatur)

HGr. | Il 11 \Y \V VI Vil Vil
Per.
1 1H 2He
-269
5 aLi 4Be sB eC 7N 8O oF 10Ne
1330 -188 -246
3 11Na 12Mg 13Al 14Si 15P 16S 18Ar
892 -186
4 10K 20Ca uGa 2Ge 33AS uSe 3sBr 36Kr
760 58 -152
5 37Rb 38Sr 49ln 503N 51Sb s2le 53l
688 183
6 55Cs seBa g1l g2Pb g3Bli 8aP0O ssAl gsRn
690
7 g7Fr ssRa

Die Siede-Temperatur ist die Temperatur, bei der ein Stoff (unter ansonsten Standard-
Bedingungen) jeweils zur Halfte im flissigen und gasformigen Aggregat-Zustand vorkommt.

interessante Links: i
http://www.webelements.com diverse Tabellen und Ubersichten rund um das PSE
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la Vilia
1 H Legende 7 He
1 "rgqmmm Ordnunaszahl Symbol Ordnungszahl Serie_ Tm
1 schwarz = nicht radioaktiv SEL‘;“':E‘?“’"? ' DHEILEHE | 2
lla 1 H = radioaktiv crdalkalimelale O Halbmetalle lila IVa Va Via Vila
- Name- ol O Ubergangsmetalle O Nichtmetalle
3 Lif4 Be Atomgewicht—1007a  {— Serie Symbol O Lanthanoide 0 Halogene 5 B|6 C(7 M| 8 o8 F{10 Ne
Litium Barylilum L4’ ch = Festztoff O Actinoide [ Edelgase Bor Kohlenssoff | Stickstoff | Sauerstofl | Fluor Mean
2 | 6pa1 8.0122 Elektronen- sehwarz = Fesislo - 10,811 12,011 14,007 15,889 16,368 20,180
a1 2tz konfiguration rot= Gas durchgehend = natirliches Element 2 o4 2% Py Py e
blau = Flissigheit schraffiert = kiinstliches Element
11 Na|12 Ma 13 Al 14 Si|15 P16 5|17 Cl18 Ar
Matrium Blagresium Aluminium | Sdicium Phoaphar | Schwefal Chiar Argon
3 22,980 24,305 G 26,062 28,088 30,974 32,065 35453 39,948
2801 20802 rup 20813 2804 2B/S ZEiE BT 288
Il Vb Vb Vib Vilb Vilib Vil Vilib Ib 1]+
% 19 K|20 Cal21 Sc |22 Ti| 23 W24 Cr|25 Mn|26 Fe|27 Co|28 Ni |28 Cu|30 Zn|31 Ga|32 Ge|33 As|34 Se|3d Br|3c Kr
o FK.abuim Caleium Scandium | Titan Vanadium | Chrom hiangan Elsan GCaobalt Mckel Kupfar Zink Galliuim Garmanium | Arsen Salen Brom Krypton
= 4 | 30,008 40,078 44,956 47 BET 50,842 51,996 54,938 55,846 58,933 58,603 63,546 65,38 69,723 72,84 74,922 78,96 73,904 B31.798
@ 288N 288 ZI8MHE 2|z 2081152 28131 ZEMNHE ZIEBMAZE 2152 281612 28181 2081872 28133 2185 B 2B B85 2T 281808
o
37 Rb|38 Sr|38 ¥ [ 40 Zr |41 Mb (42 Mo Tc|44 Ru|43 Rh |48 Pd|47 Ag |48 Cd|49 In{50 Sn|51 Sh |52 Te |53 1|54 Xe
Rubsidium Strontium | ¥FHrium Zrconlum | Misk Molybdan | Technetium | Ruthaniem | Rhodium Palladium | Silbar Cadmium | Indiurm Zinm Andinmon Tallur lod Xanon
5 85,468 ar.62 HE,904 81,224 02,806 B5, D06 oa.9 101,07 102,941 106,42 107 87 11241 114,82 18,71 121,78 127 .60 126,80 131,28
2Hai18081 2igiamie | 2anae2 2EMEMNE | 28181217 | 2811813 | 2B18MHZ | ZBMETST | ZHBE6M | 2081818 28MBMEM | 2818182 | 28M8M83 | ZBABTEY [HENBAE | HBM8M88 | ZBMBNET | 288188
55 Cs|56 Bals7-71 72 HF|73 Tal74 W |75 Re|76 Os|77 IF|78 Pt 79 Au|80 Hgl|s1 TI|82 Pb Bi Po At Rn
Gésium Barum shahe Hafrium Tantal ‘Walfram Rhaniem Crsamium Iricdiam Platin Geold Quecksliber | Thalllem Biel Elamut Polenlum Astat Radan
6 132,81 137,33 unlen 17E,48 180,85 183,84 186,21 180,23 18222 185,08 196,87 200,69 204,38 2072 204 98 M998 (210} [&22)
2a1ahar | qahanss 2N BEES 2181 B3 2N BEE 2IBM B3 HEMB3Y | HENM8E2 | B8 | 2AM8E2T | 28MEE20 | 2813820 | 281858 2BMERE | HEN8EY | HBNS20 | 2eaia2
an 812 12 112 1272 132 1442 1562 i 181 182 183 184 186 188 187 18/
Fr Ra Rf Db Sn Bh Hs Mt Ds Ra Cn Lt Llug Liup LIuh Uus Lo
Framcim | Radium siefe Rutherfordium | Dubnium Seaborglum | Bahrium Hassiurn Meimariurm | Darmsladium | Rontgenium | Copemicium | Unmbium  (Ununquadium [Ununpersum |Ununhexiom  [Unurseptium | Uniusactiuem
T (223} 226,03 unban [261) [262) (263} (262) [265) (268} (264) (272) [277) {287} [289) (284) [283) [293) [294)
ZEMBGEE | 2/8/185320 28N BEE 218N B3 218N BEE ZIBM B3 SEBMEAY | ZBM832 | 818327 | 2AMEBEE | 2185827 | 2aM8E2 | ZEMEE BN B8R | AEBN8a20 281 BIEES 218/18/32
RE 18582 { 20z e 22 A2 X242 2152 T EFal ] e ela e A2MBE I8 32185 2185 IZET Jam
57 La|58 Ce|59 Pr|60 Nd Pm |62 Sm|63 Eu|64 Gd|65 Th|66 Dy|67 Ho|68 Er|69 Tm|70 Yb|7V1 Lu
) Larithan Cer Prazeodym | Meadym Promethium | Samarivm | Europium | Gadolinium | Terbium Dysprosium | Halmiurm Estiiuim Thuliurn Yiterbiem | Lutetium
Lanthanoide |1383 140,12 140,91 144,24 146,50 150,26 151,596 167,25 154,93 162,50 164,53 167,26 168,93 17305 174,57
HEMAME | 2MMAaNeT | N8R | ZAMEZaT | ZEaM B2 ZEMB24) 2IBM BI25/ 2IBMBES | HBMBZTY | HBMAZET | 2M8MAEE2a0 | 2HE500 | 28185817 | D8MEE 2IEM BEE
2 42 a2 a2 a2 B2 B2 a2 82 82 a2 a2 a2 az a2
Ac Th Pa u MNp Fu Am Cm Bk Cf Es Fm Md Mo Lr
Actiriurn Tharium Fralakbinium | Liran Meptunium | Flutonium Armericium | Curiuim Berkalium | Califarniurn | Einstenium | Fermiom Wlendakevium | Nobelium Lawrantium
Actinoide | (227 232,04 231,04 238,03 237 05 (244,10} {243,10) (247 .10) {24710} (251,10} {254,100 {257.10) (254) {250} {260)
2/8M18/32¢ | 2081181327 | 2@NaEy | 2aMEER | 2EMEGR | 2BMEEY | 2EAEEY | ZEMEE2 | HEM8E2Y | 28M8ha20 | 281837 | 2MMaEy | 2EMene | 2EMEE | 2@MEEY
182 1annz JeTki Tl 212 2Ez b I 2582z ZHINE 25102 2R82 29502 Ao e ARz AWz
Q: de.wikipedia.org (Dr.cueppers et al.; geénd. dre)
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Aufoaben (fiir Wiederholungen, Ubunven und z.B. zur Vorbereilune auf

Kontrollen)

1. Eriiutern Sie den Aufbau des Perviodensystems derv Elemente! Welche Prin-
zipien wurden fiir den Aufbau benulzl?

2. Skizzieren Sie ein Atom (Modell nach BOHR) und benennen Sie die Teile!

3. Zeichen Sie in die folgenden Skizzen die Elektronen-Anordnung enlspre-
chend dem BOHRschen Atom-iModell fiir die angegebenen Elemente ein!

Schale der Atomhiille
Atomkern

1o0Ne 13A| 35Br

4. Evlautern Sie, was man in der Chemie unfter der Oklett-Regel versteht!

5. Geben Sie fiir die folgenden FElemente die vollslandige FElekfronen-
Konfiguration in der Texlschreibweise an!
a) sLi b) 121*7;," c) 1Al d) ;N e) sO ﬂ 36ler

6. Wie lautet die Eleklronen-Konfiguration fiiv die folgenden Elemente in der
vollstandigen PAULING-Schreibweise?
a) 148i b) ;sBr ) 1AY

7. Stellen Sie fiir die folgenden Elemente fiiv jeweils ein Atom das Energieni-
veau-Schemala auf!
a) H b) iBe ¢ C d) 1sAr

8. Was versteht man unfer einem Ab- A
sorplions-Spektrum? Wie enlsteht so 4 n=4 3
elwas? Erlautern Sie kurz! ) - . o
9. Ein Mitschiiler hal das nebensfe- +3s M 2 e
hende Schema fiir das Chlorid-Ion 2 .
in seinem Hefter. Finden Sie min- —M_ o e
destens 10 Fehler und berichligen 2p TR B
Sie diese! Mzs e oe
10. Von einem Experiment ist das fol- : ty; 2 e
gende Spekhrum liegen geblieben.
Um welche Art Spekfrum handelf es ‘
sich? Begriinden Sie Ihre Meinung! =LK 1d (L1 2 p
Wie konnle das Spekhrum entstan-  0k/— o CI* 18 o

sein?

Q: en.wikipedia.org (Artem Karimov + JMPerez)
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11. Stellen Sie fiir die folgenden FElemente eine verkiirzle FEleklronen-
Konfiguration sowohl fiir das Afom als auch fiiv das Wpische Ion auf!
Geben Sie die chemische Gleichung fiir die Ionen-Bildung mit an!
a) sLi b) 12Vlg c) 13Al d) sO

12. Was versteht man unter der Eleklronegalivilil (nach PAULING)? Wie verdndert
sich die Elektronegalivital innerhalb des Periodensystems der Elemente?

fiir die gehobene Anspruchsebene:

2. Vergleichen Sie die Elektronen-Konfiguration der folgenden Stoffe! Evliu-
fern Sie, warum diese so sein miissen!
12(: 14 C

2. Die Physiker kennen derzeit 118 Elemenlte im PSE. Nicht alle in der lelzlen
Periode sind wirklich bestandig und in mehr als ein paar Alomen hergestellt
worden. Nun suchen die Wissenschaftler nach dem Element 119. Welcher
besonderer Sachverhall ware mit der Enldeckung von Element 119 verbun-
den? Evlautern Sie auch damit zusammenhangende Sachverhalle aus dem
Alom-Bau und dem Aufbau des PSE!
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4.5. chemische Bindung und Bindungs-Arten

Eine der wichtigsten Grundfragen in der Chemie ist Klarung des inneren Zusammenhaltes
der verschiedenen Stoffe. Wieso verbinden sich Elemente zu — teilweise unterschiedlichen —
Stoffen. Wie halt diese Verknupfung (/ Verbindung)? Warum kdnnen manche Verbindungen
leicht getrennt werden, wahrend andere unverwustlich erscheinen? Wie bilden sich die Ver-
knipfungen?

auf Grund verschiedener Stoff-Eigenschaften schlieRen die Chemiker heute auf verschiede-
ne Arten von Bindungen. Besonders die Schmelz- und die Siede-Temperatur, aber auch die
Wasser-Lo6slichkeit oder die elektrische Leitfahigkeit werden zur ph&nomenologischen Unter-
scheidung verschiedener Bindungen herangezogen. Die unterschiedlichen Stoff-
Eigenschaften lassen auf verschiedene Bau-Typen schlieBen. Fir vergleichende Betrach-
tungen hinsichtlich des Baus werden die Stoffe in den festen Zustand gebracht bzw. ge-
dacht. Dabei entstehen zumeist sehr geordnete Systeme, die in Anlehnung an die typischen
Salz-Strukturen Kristalle genannt werden.

In der nachfolgenden mehrseitigen Tabelle sind die verschiedenen Bau-Typen von Stoffen
zusammengestellt. Beachten Sie aber unbedingt, dass zuerst zwar die gasférmigen und
fliussigen Zustande beschrieben werden, diese aber nicht reprasentativ fur einen "Kristall"
sind. Da aber viele Stoffe bei Zimmer-Temperatur als Flussigkeit oder Gas vorkommen, sind
diese Zustande mit aufgefiihrt. Prinzipiell kann man sich den entsprechenden Stoff mehr
oder weniger stark abgekuhlt als Feststoff vorstellen oder auch herstellen.

Wegen der Ubersichtlichkeit sind die Teilchen selbst nur zwei-dimensional und auch die Auf-
enthalts-Raume ist nur als Flache dargestellt. Der "Raum" flr den gasférmigen Zustand
misste deutlich gréRer sein, wenn man gleiche Druck-Verhaltnisse unterstellt.

Die verschiedenen Bau-Typen lassen sich nur durch einen unterschiedlichen inneren Bau
erklaren. Da der Wechsel des Aggregatzustandes nicht den Stoff an sich andert, miissen
viele Stoff-Eigenschaften aus dem Bau der Bau-Elemente oder deren Verknipfungen unter-
einander resultieren. Die Verkniipfung von Atomen oder lonen werden chemische Bindungen
genannt. Durch Bindungen entstehen neue Stoffe — Verbindungen genannt — mit neuen Ei-
genschaften. Eine gewisse Ausnahme davon konnen Stoffe sein, die nur aus einer Art Ato-
me bestehen, aber molekular gebaut sind. Dies sind die molekular-vorkommende Elemente.
Derzeit postulierte Bindungs-Arten sind:

Atom-Bindung bzw. kovalente Bindung bzw. homé&opolare Bindung

lonen-Bindung bzw. lonen-Beziehung bzw. ionische (polare) Bindung

polare Atom-Bindung bzw. Atom-Bindung mit teilweisen lonen-Charakter
Metall-Bindung bzw. metallische Bindung

koordinative bzw. dative bzw. Komplex-Bindung (zwischen-molekulare Wechselwir-
kungen)

basieren auf verschiedenen Erklarungs-Modellen. Allgemein entstehen durch Bindungen
energetisch stabilere (Energie-armere) Zustande, als wenn die Bindungs-Elemente alleine
vorkommen wiurden. Dabei werden u.U. immer andere Atom-Eigenschaften in den Vorder-
grund gestellt. Durch diverse quantitative oder berechnete Atom-Eigenschaften werden die
verschiedenen Modell-Vorstellungen dann bestatigt.

Atom-, lonen- und Metall-Bindung werden als starke Wechselwirkungs-Krafte verstanden
die Koordinations-Bindung entspricht schwachen Wechselwirkungs-Kraften
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Bindungen kdénnen gerichtet sein, wie wir es

z.B. bei der Atom-Bindung und der polaren B .
e ]

Atom-Bindung vorfinden. Hier gibt es eine aus- ?% . & °
gepragte Bindungs-Achse, die zwischen den e * o

Bindungs-Partnern existiert und von den betei- € 6 e ©

ligten Orbitalen gebildet wird Atom-Bindung (gerichtete Bindung)

"Koordination-Zahl" entspricht der Anzahl der

Bindungen, Ublich sind 1 bis 4

es ergeben sich zumeist abgeschlossene Mole- ‘

kile ® g & o
=

) e

e

polare Atom-Bindung (gerichtete Bindung)

><
e

Andere Bindungen sind ungerichtet. Beispiele
hierfur sind die lonen-Bindung und die Metall-
Bindung.

Teilchen (lonen, Protonen oder Elektronen) sind
hier als Ganzes geladen, die Polaritat strahlt in
alle Richtungen gleichmafig aus

es ergeben sich drei-dimensionale unendliche
Strukturen - Kristalle

Koordinationszahl — also die Anzahl der unmit-
telbaren Nachbarn im Kristall — ist nicht primar

“
N

von der Ladung-Zahl abhangig, sondern von der _ Ionen-Bmdung (UngefiChtete Biﬂqung)
Polaritat und der GroRe beider lonen, dblich Mt - und AbstoRungs-Kraften,
sind 6 und 8

Modell der Elektronegativitdt nach PAULI ist praktisches Hilfsmittel, um Art der Bindung zu
bestimmen

AEN=0 - kovalente Bindung bzw. Metall-Bindung
0<AEN<1,7 - kovalente Bindung mit polarem Charakter
AEN=1,7 - ionische (polare) Bindung

Merksatz zur Bindungs-Energie

Beim Bilden einer Bindung wird immer Energie frei. Der gleiche Energie-Betrag wird fur das
Losen der Bindungen benétigt und muss dementsprechend zugefiihrt werden.

Aufoaben:
1. Vergleichen Sie in einer geeignelen Tabelle die gerichtefe und die ungerich-

tete Bindung!
2.
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Die chemische Bindung ist ein chemisch-physikalisches Phanomen, dass die Koppelung
von zwei Atomen zu einer Einheit beschreibt. Das Phanomen wird durch den energetischen

Vorteil fir beide Atome in der Konstellation verursacht.
Jedes Atom in der Konstellation kann u.U. weitere Bindungen (zu weiteren Atomen) eingehen.

Die Koordninations-Zahl gibt die Anzahl unmittelbarer (/ nachsten) Nachbarn eines Atoms
od. lons an.

Bindungs-Art Bindungs- | Bindungs-Starke [kJ / mol]
Lange im Vakuum in Wasser
[nm]
kovalent 0,10 377 377
jonisch 0,25 335 3
Wasserstoff-Bricke 0,17 4 1

Q: ALBerTs et.al.: Essential Cell Biology — 4. Edit.; Garland Science; S. 48
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Stoff-Art / Kristall-
Art

Atom-Kristall

Molekul-Kristall

lonen-Kristall

Metall-Kristall

m

gasformigen

Zustand

Y o

@@0

O
O

typischer Bau

Atome oder ein-elementige
Molekile

mehr-elementige Molekile

typische Vertreter

Sauerstoff (molekular)

Chlorwasserstoff

(bei Zimmertempera- | Wasserstoff (molekular) Bromwasserstoff
tur) Stickstoff (molekular) Ammoniak
typische Vertreter lod (molekular) Wasser

(nach Erhitzen)

Schwefel (molekular)
Phosphor (molekular)

Kréafte zwischen den
Teilchen

VAN-DER-WAALS-Kréafte
sehr gering

elektrostatische und
VAN-DER-WAALS-Krafte

gering

typische
Eigenschaften

e (nicht elektrisch leitfahig)

e nicht Wasser-16slich

¢ (sehr niedrige Schmelz-
Temperatur)

¢ sehr niedrige Siede-Tem-
peratur

o (nicht elektrisch leitfahig)

* Wasser-loslich

o (niedrige
Temperatur)

¢ niedrige Siede-Tempera-
tur

Schmelz-
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Stoff-Art / Kristall-
Art

Atom-Kristall

Molekul-Kristall

lonen-Kristall

Metall-Kristall

im
fllissigen

Zustand

Sess

RESRt

aeess

typischer Bau

Atome oder ein-elementige
Molekdle, freibeweglich

mehr-elementige Molekiile,
freibeweglich

freibewegliche lonen (Kati-
onen u. Anionen)

Metall-
lonen (/ -Kationen) und
freibewegliche Elektronen
(Elektronen-Gas)

typische Vertreter Brom (molekular) Wasser Kaliumnitrat Quecksilber
(bei Zimmertempera- Natriumchlorid
tur) Magnesiumbromid
Calciumhydroxid
typische Vertreter Schwefel Zinn
(nach Erhitzen) Blei
Eisen

Kréafte zwischen den
Teilchen

VAN-DER-WAALS-Kréafte
gering

elektrostatische und
VAN-DER-WAALS-Kréafte
mittelstark

elektrostatische Krafte
stark

elektrostatische Krafte
stark

typische
schaften

Eigen-

e nicht elektrisch leitfahig

¢ nicht Wasser-l6slich

e nicht oder
elektrisch leitfahig
e \Wasser-loslich

wenig

o elektrisch leitfahig

e \Wasser-loslich

e elektrisch leitfahig

¢ nicht Wasser-l6slich

e niedrige  Schmelz-Tem- | e niedrige  Schmelz-Tem- | e hohe Schmelz-Tempera- | ¢ hohe Schmelz-Tempe
peratur peratur tur e sehr hohe Siede-
e niedrige Siede-Tempera | e niedrige Siede-Tempera- | e sehr hohe Siede- Temperatur
tur Temperatur
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Stoff-Art / Kristall-
Art

Atom-Kristall

Molektl-Kristall

lonen-Kristall

Metall-Kristall

festen

Zustand
(Kristall-Defini-
tions-Zustand)

typischer Bau

Atome oder ein-elementige
Molekile

mehr-elementige Molekiile

lonen (Kationen u. Anio-
nen)

Metall-lonen (/ -Kationen)
und freibewegliche Elekt-
ronen (Elektronen-Gas)

typische Vertreter | Phosphor Natriumchlorid (Kochsalz) Aluminium

bei Zimmertempe- | lod Natriumhydroxid Eisen

ratur Cupfer

Krafte zwischen | VAN-DER-WAALS-Kréfte elektrostatische und elektrostatische Kréfte elektrostatische Kréfte

den Teilchen

gering

VAN-DER-WAALS-Kréfte
mittelstark

stark

stark

typische
Eigenschaften

e nicht elektrisch leitfahig

e nicht Wasser-19slich

e niedrige Schmelz-Tempe-
ratur

e niedrige  Siede-Tempe-
ratur

e plastisch verformbar
(duktil)

e nicht elektrisch leitfahig

e Wasser-loslich

e niedrige Schmelz-Tempe-
ratur

e niedrige
ratur

e eher nicht plastisch ver-
formbar (eher spréde,
wenig duktil)

Siede-Tempe-

e nicht elektrisch leitféhig

* Wasser-loslich

e hohe  Schmelz-Tempe-
ratur

e sehr hohe Siede-Tempe-
ratur

e nicht plastisch verformbar
(sprode)

o elektrisch leitfahig

e nicht Wasser-loslich

e hohe  Schmelz-Tempe-
ratur

e sehr hohe Siede-Tempe-
ratur

e plastisch
(duktil)

L]

e [Bslich in flissigen Metal-
len oder Metall-
Schmelzen

verformbar

zugehdorige
Bindungs-Art

Atom-Bindung

polare Atom-Bindung

lonen-Bindung

Metall-Bindung

koordinative Bindung
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45.1. Atom-Bindung

kovalente Bindung, Elektronen-Paar-Bindung, homdpolare Bindung

Ziel ist das Erreichen einer Edelgas-Konfiguration. Ermoéglicht durch gemeinsame Nutzung
von Elektronen, Energie-armer / -armerer Zustand, keines der an der Bindung beteiligten
Atome kann die Bindungs-Elektronen vollstandig fur sich beanspruchen (Atome haben eine
Zu geringe eigene Elektronegativitat bzw. beide zueinander eine zu geringe Differenz der
Elektronegativitat)

bei solchen Atomen mdglich, die Uber einzelne Elektronen auf Neben-Orbitalen verfligen
(s.a. HUNDsche Regel (Elektronen-Konfiguration))

aus zwei einzeln besetzten Atom-Orbitalen der Atome werden doppelt besetzte Molekdl-
Orbitale, diese stellen Energie-armere Zustande der Atom-Hiille dar und werden deshalb von
den Atomen bevorzugt

Treffen zwei Atome aufeinander, dann beeinflussen sich die Kerne und Elektronen immer
mehr. Bei einem sehr dichten Abstand kommt es zu massiven Abstol3ungen der Kerne un-
tereinander (s. a. u. Abb.: Situation A), wie auch der Elektronen untereinander. Entfernen
sich die Atome wieder etwas voneinander, dann tritt u.U. eine besonders Energie-arme Situ-
ation auf (Situation B). Im Fall von Wasserstoff hat scheinbar jedes Atom die bindenden
Elektronen fir sich zur Verfigung. Die AbstoRung der Kerne ist bei diesem Abstand dazu
noch relativ gering. Die Wasserstoff-Atome kdnnen nun scheinbar eine stabile Edelgas-
Konfiguration (He) einnehmen und stabilisieren sich in dieser Situation. Somit liegt eine Bin-
dung zwischen den Atomen vor. Nimmt der Abstand der Atome — z.B. durch Energie-Zufuhr
— wieder zu, dann verringern sich die Chancen fur die gemeinsame Nutzung der Elektronen
(Situation C). Der Zustand wird energetisch unglnstiger und es liegt praktisch keine Bindung
mehr vor.

Beim weiteren Entfernen verringert sich die Chance der gemeinsamen bzw. teilweisen Nut-
zung des fremden Elektrons. Dies entspricht energetisch dann der Nicht-Bindung der beiden
Atome (Situation D).

Bindungs-
Energie [aJ]

100

80

60

\
\ \\\ —
\ 5

0

-20 \ Abs
-40

Situation: @ @ @ ®D @
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Atom-Bindungen sind nur bei Nichtmetall- e
Elementen bekannt. Es handelt sich aus- S48
schliel3lich um Element-Verbindungen. Die- e © e
se bestehen jeweils nur aus einem einzigen e e
Element. Neben Wasserstoff tritt Atom- - B e o °
Bindung bei allen gasférmigen Elementen f; s &o
auf. Bekannte Beispiele sind Sauerstoff, e o e .
Stickstoff, Fluor und Chlor. Hier sind es fast ® o e °40 e
ausschlieB3lich zweiatomige (binare) Moleki- o © e =

le (O2, N2, F2 und Cl2), die gebildet werden. . S
Sauerstoff bildet unter hochenergetischen ° & o el
Bedingungen ein Molekil mit einer recht sel- &e o T
ten terndren Struktur — das Ozon (Ox). o e N
Brom — das ebenfalls zweiatomige Molekiile — 9 _
(Bro) bildet — ist die einzige Element- Atom-Bindung (schematisch)

Flissigkeit mit Atom-Bindung. Schwefel,

Phosphor und lod bilden z.T. sehr hochato-

mige Molekile.

Bei ihnen handelt es sich deshalb auch um feste Stoffe (Elemente).

Bei z.B. Cohlenstoff und Phosphor taucht noch ein weites Phanomen auf. Es gibt verschie-
dene stoffliche Darstellungen in der Natur. Cohlenstoff kann z.B. als Graphit aber auch als
Diamant vorkommen. Beim Element Phosphor kennen wir die weil3e, rote, violette und
schwarze Form. Gibt es von einem Element verschiedene Formen, dann sprechen wir von
Modifikationen. Wenn sich die Eigenschaften der verschiedenen Modifikationen z.T. deut-
lich unterscheiden (weil3er Phosphor z.B. giftig, roter nicht), dann missen die Ursachen im
unterschiedlichen atomaren Bau zu suchen sein. Unterschiedliche Atom-Arten (also Isotope)
kommen dabei nicht in Frage und konnten als Ursache auch ausgeschlossen werden. Also
bleiben nur verschiedene Bindungen zwischen den Atomen als Erklarung ubrig.

bei Atom-Bindung kleine Koordinations-Zahlen, da hier die tber Elektronen-Paare realisier-
ten Bindungen weitesgehend die Koordinations-Zahl bestimmen

Beispiel Struktur Anzahl Bindun- | Koordinations-
(Formel) Molekil-Form | gen eines Atoms Zahl

02 2 1

Ss Ring 2 2

P4 Tetraeder 4 3

C (Diamant) | Tetraeder 4 4

Elektronen-Schreibweise nach LEwIS (LEwIS-Formel, LEwiIs-Struktur, Elektronen-Formel)
konzentriert sich auf die Auf3en-Elektronen (Valenz-Elektronen), jedes Elektron wird als
Punkt geschrieben, man beginnt zuerst mit einzelnen Punkten (= ungepaarte Elektronen auf
Unter-Orbitalen)

in der Valenz(-Strich)-Schreibweise werden dann die Elektronen-Paare (-vor allem die bin-
denden -) als Strich geschrieben
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Zeichen | Beschreibung Bedeutung Beispiel
Punkt(e) bindungsfahige(s) Atom-Orbitale
Xe (reaktionsfahiges) Radikal He Na-*
*Xe ... 2 AuRRen-Elektr.
weitere AuRen-Elektronen werden | "5 MI”
. zuerst einzeln und dann doppelt um
oo .. 3 AuRen-Elektr. | das Symbol herum geschrieben . .
.B' -Al-
. ab funf AuRen-Elektronen kommt es zur .
Dopplung der Punkte .
Xe ... 4 AuRen-Elektr. | zwei (gepaarte) Elektronen werden tblicher- | *C° *S1°
¢ weise zusammengefasst = siehe néachste : *
Zeile
_ anliegende(r) (tren- | nicht-bindungsfahige(s) Atom- _ _
X nende(r)) Strich(e) Orbital(e) | Ne | *Ne
zwischenliegende(r) | (bindendes) Molekdl-Orbital
X - X (verbindende(r)) H-H
Strich(e)
plus und minus positive und negative Ladung _
©) ©) (wegen der Verwechslungsgefahr eines ein- |c11°®
fachen waagerechten Striches (nicht-bind. -
AO bzw. bind. MO) mit einem (einfachen)
Minus-Zeichen werden die Ladungen einge-
kreist)
Warum Atome miteinander Verbindungen eingehen,
wird vielleicht klar, wenn man sich das Energieniveau-
Schema einer solchen Bindung ansieht. Das gemein-
sam genutzte Elektronen-Paar liegt energetisch giins- Atom-Orbital
tiger (niedriger) als die einzeln besetzten Atom- E bindendes Molekt-Orbital
Orbitale. Wir sprechen in so einem Fall von einem = 1
bindendes Elektronen-Paar auf einem gemeinsamen ’ '
Orbital (Bindungs-Orbital, c-Orbital (o ... sigma)). Die H H, H
beiden Atom-Orbitale (bei Wasserstoff 1s?!) ver-
schmelzen also zu einem Hantel-fsrmigen energe- HO OH
tisch bevorzugten Molekiil-Orbital.
Fir die neu entstandenen Molekiil-Orbitale gilt eben- H®H

falls das PAULI-Prinzip. Die beiden bindenden Elekt-
ronen haben einen entgegengesetzten Spin.
In der LEWIS-Schreibung wird das bindende Molekiil-

Orbital

dungs-Partnern dargestellt.
Bei der Bildung des (bindenden) Molekul-Orbitals entsteht parallel ein weiteres Molekul-Orbital. Dieses liegt ener-
getisch hoher — also ungulnstiger. Wir sprechen hier von einem anti-bindenden Molekul-Orbital. Es ist gewisser-
mafien eine energetische Verbotszone fiir die Au3en-Elektronen des Wasserstoffs. In anderen Atom-gebundenen
Molekilen kénnen die anti-bindenden Molekul-Orbitale aber Giber die Raumstruktur mitbestimmen. Bei kovalenten
Bindungen sind hier keine Elektronen zu finden, so dass man diese Orbitale nicht beachten muss. Die anti-
bindenden Orbitale stellen in Metallen die frei-beweglichen Elektronen. Diese werden in fur die gute elektrische
Leitfahigkeit verantwortlich gemacht.

als Bindestrich zwischen den beiden Bin-

gemeinsames
H Elektronen-Paar

T
|
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Betrachten wir nun die Verhaltnisse im
Chlor-Molekil. Mit seinen sieben Au-
Ren-Elektronen ist das Chlor-Atom

schon  kurz = vor der Edelgas- E:“ / bindendes Molekil-Orbital
Konfiguration (hier wére es [18Ar]). Es fehlt 1
lediglich ein Elektron zur grol3en “DININTT - (NN /- NI -
Gluckseligkeit (> Oktet-Regel). Einem 35 S
zweiten Chlor-Atom geht es genauso. — N —
Beide vereinen nun ihre einzeln be- 2
setzten p-Orbitale zu einem doppelt _RM_ — N
besetzten Molekiil-Orbital. Dieses ist 25— S
energetisch gegeniber den einfachen (g o ere Otbitale
p-Orbitalen bevorzugt. Die anderen bei_teir?te:lr;Bir!;:_lu?gg
Orbitale (der &uBeren Schale (3s und nicht betelllg
3p)) nehmen nicht an einer Bindung teil. 15_@_ _Eﬂ_
Exakterweise mul} festgestellt werden, dass

h die and AuRen-Orbitale sich zu bin-
auch die anderen AuRen-Orbitale sich zu bin Cl C|2 Cl

denden und anti-bindenden Orbitalen differen-
zieren. Da sich der energetische Vorteil des

deshalb auch nur ein Bindestrich zwi-
schen den Chlor-Atomen auf. Die nicht-
bindenden Elektronen-Paare stellen wir
bei Bedarf als anliegende Striche dar.
Ahnlich, wie bei Chlor, sind auch die Bindungs-Verhaltnisse im Brom-Molekiil. Es ist das ein-
zige flissige Element, dessen Atome paarweise mit Atom-Bindung koordiniert sind. Als Basis
fur das Bindungs-Orbital wird hier jeweils eines der 4p-Orbitale benutzt. Der flissige Aggre-
gatzustand lasst sich Uber die recht gro3e Atom-Masse von 79,9 u erklaren. Die Molekile
sind relativ schwer (159,8 u), da aber zwischen den Molekillen keine sehr starken Anzie-
hungskrafte wirken, ist es leicht aus der Flissigkeit verdampfbar.

lod ist ein Beispiel fir eine feste Verbindung mit Atom-gebundener Struktur. Seine Atome
sind nochmals deutlich schwerer (126,9 u). Sie bilden Molekile, bei denen jeweils ein 5p-
Orbital zum bindenden Molekdl-Orbital zusammentreten.

Das zwischen den Einzel-Molekilen auch im Kristall-Gitter nur geringe Anziehungs-Krafte
wirken, kann man u.a. daran erkennen, dass lod schon bei relativ geringen Temperaturen
(186 °C) sublimiert — also direkt vom festen in den gasformigen Zustand Ubergeht.

einen mit dem energetischen Nachteil des an- @

deren Orbitals ausgleichen, betrachten wir diese IIY.]
als unveranderlich. Sie bringen keinen Bin- @CID DC“E
dungs-Effekt. Unter bestimmten Bedingungen

kdénnen auch sie noch Beziehungen zu anderen |E|
Stoffen aufnehmen (> 0.3.4.5. koordinative |E| |E

Bindung).

Praktisch entsteht nur ein gemeinsam ‘ECI CHE’
genutztes Elektronen-Paar, was dem EilcT(tt-bindeane (¥ N gemeinsames
bindenden Molekiil-Orbital entspricht. (nicht-bindende Fiektronen Paar
In der LEWIS-Formel von Chlor taucht Atom-Orbitale) C| Molekiil-Orbital)

<l

Aufoaben

1. Stellen Sie fiir Brom e¢in vollstindiges Energie-Niveau-Schemala fiiv die
FEinzel-Aftome und das Molekiil (wie oben fiir Chlor) auf!

2. Zeichnen Sie cin verkiirzles Energie-Niveau-Schemala fiiv die Aufen-
FElektronen von Iod in den Einzel-Atomen und im Molekiil!
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Die Molekularitat der gasformigen Nichtmetalle geh6rt zum Grundwissen der
Chemie. Sie kann zwar jederzeit aus den Molekulorbital- und Energie-Niveau-
Schemata abgeleitet werden. Dies ist fur die praktische Arbeit aber zu aufwen-
dig. Die Kenntnis und Verwendung der entsprechenden Formeln (Hz2, N2, Og,
F2, Cly, Bry) ist deshalb als obligatorisch anzusehen!!!

bei festen Stoffen findet man ein Molekil-Gitter, sehr
grol3e — ev. polymere — Molekdl-Strukturen

gleichartige und gleichgerichtete Ausrichtung der Mole-
kile

Zusammenhalt Uber VAN-DER-WAALSsche Kréafte

abgeleitete Eigenschaften von Stoffen mit Atom-
Bindung

molekulare Bau, meist gasformig oder flissig, selten
fest

relativ geringe Schmelz- und Siede-Temperaturen
elektrische Leitfahigkeit sehr gering (Nichtleiter)

I6slich vorrangig in unpolaren Lésungsmitteln

eher geringe Ldslichkeit in polaren Lésungsmitteln
geringe Warme-Leitfahigkeit

geringe Festigkeit

Q: www.3dchem.com

BK_SeklI_allgChem_2PSE.docx -121 - (c,p) 2009-2024 Isp: dre



45.1.1. Mehrfach-Bindungen

Den Elementen (z.B. Sauerstoff, Schwefel) A
aus der VI.-Haupt-Gruppe fehlen aber zwei E / bindende Molekiil-Orbitale
Elektronen zum Erreichen einer Edelgas- -
Konfiguration. Sie besitzen zwei einzelne
Elektronen auf den &uf3eren p-Orbitalen.

Nunmehr missen sich die Sauerstoff-
Atome jeweils zwei Elektronen vom ande-
ren ausborgen. Das klappt auch wechsel-

innere Orbitale

seitig, weil das andere Atom das gleiche Is g " bereiner Bindung i)

"Problem" hat. nicht beteiligt

Somit bilden sich zwei bindende Molekiil- O 02
Orbitale. Die anderen Elektronen des au-
Beren s- und p-Orbitale bleiben von der

Bindungs-Erstellung unberihrt. OJ N
Ganz exakt muss hier gesagt werden, dass die au-

Beren s- und p-Orbitale hybridisieren (verschmel- [ﬁl O lD IE O
zen) und vier sp3-Hybrid-Orbitale bilden, die alle das |E| D
gleiche energetische Niveau zwischen dem s- und

dem p-Orbital-Niveau besitzen. Zwei dieser Orbitale E’ FEI

sind dann jeweils nur mit einem Elektron besetzt. [EO OlE

Sie bilden dann die bindenden Molekiil-Orbitale. Die nicht-bindende )
nicht-bindenden Elektronen-Paare haben das glei-  Elektronen-Paare B B aare
che Energie-Niveau. Der Einfachhalt halber bleiben g‘tigr*“‘t_'gir'gﬂg?ge (bindende
wir bei unserem Schema mit der Betonung auf die oy P Molekil-Orbitale)
wesentlichen Veranderungen. O - O

Aufoaben:

1. Warum haben die Afome der Elemente in der VI.-Hauplgruppe des PSE ¢i-
genltlich zwei ungepaarte Flekfronen in den p-Orbitalen? Sollten die nicht
besser als ein Paar vorliegen?

2. Haben eigentlich alle Elemente der VI-Hauplgruppe p-Orbilale als duPere
Orbitale? Evklaren Sie, warum das so ist bzw. wie es ev. anders ist!

3. Skellen Sie ein Schema (wie oben) fiiv die Bildung cines hypothelischen
Schwefel-Molekiils (S2) auf! Uberlegen Sie sich, wie die Bindungen in einem
Ss-NMolekiil aussehen miissten. Woran konnle es liegen, dass es keine Sz~
Molekiile gibt?

4. Entwickeln Sie eine Schema (analog zu oben) fiiv die Bindung in einem Stick-
stoff-rMolekiil!
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Methode: Molekil-Orbital-Modell

Strategie zum Bestimmen von Molekil-Orbitalen

1. aufstellen der LEWIS-Formeln
2. abschatzen des Bindungs-Winkels nach dem Elektronen-Paar-AbstoRungs-Modell
3. schlussfolgern der Hybridisierung aus dem (beobachteten) Bindungs-Winkel

109° - sp? 120° - sp? 180° = sp

4. aufstellen der Elektronen-Konfiguration (im Grund- bzw. Normal-Zustand)

5. IST die Zahl einfach besetzter Orbitale geringer als die Anzahl der Bindungen dieses
Atoms DANN muss vor der Hybridisierung (= 6.) eine Promotion (Anregung, Aktivierung)
erfolgen

6. Hybridisierung (Gleichmachung) der Unter-Orbitale auf ein mittleres Energie-Niveau
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4.5.1.2. Element-Verbindungen mit kovalenter Bindung

a-Schwefel Sg

natirlich vorkommende Form
ringférmige Molekdle >

bei verdnderten Temperaturen oder dem Umschmelzen

bilden sich auch andere Molekiile (z.B. S6)

bei einem Schmelzen und einem nachfolgenden schnellen

Abklhlen zB _durch e!ngleBen in Wasse_r' entsteht ein o \iojel (Cyclooctaschwefel)
Schrauben-férmiges (helikales) Makro-Molekill Q: de.wikipedia.org (Benjah-bmm27)

Phosphor

kommt in mehreren Modifikationen als weil3er, schwar-
zer, roter und violetter Phosphor vor

unterscheiden sich sehr stark im Molekil-Bau und in
ihren physikalischen, chemischen und biologischen Ei-
genschaften

weil3er Phosphor Py

Molekile haben Tetraeder-Form, an jeder Ecke befin-

det sich ein Phosphor-Atom

hochgiftig, weil sehr reaktiv ist und stark reduzierend Struktur von weiRem Phosphor
wirkt

schwarzer Phosphor

polymere Struktur

jeweils zwei Reihen von Phosphor-Atomen bilden Berg

bzw. Tal der wellenférmigen polymeren Struktur, liegen

immer abwechselnd in der einen oder anderen Reihen, e R o
Zickzack-artig mit jeweils einer Atom-Bindung verbun- AR >
den, die dritte Bindung geht hinunter zum Tal bzw. hin- 7

auf zum Berg
ungiftig Struktur von schwarzem Phosphor

roter Phosphor

Mischung aus verschiedenen Molekil-Strukturen
amorph ()

ungiftig

a-Selen Ses

gibt es in den Modifikationen schwarz, grau und rot Q:
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Cohlenstoff

Die Modifikationen von Cohlenstoff (Graphit, Diamant
und Fullerene) werden ausfuhrlicher im Skript zur or-
ganischen Chemie besprochen.

Graphit

Q: www.3dchem.com

mehrere ineinander geschachtelte Fullerenen

(Buckminster-Fullerene, Bucky-Balls)
Q: www.3dchem.com

Diamant
Q: www.3dchem.com

Fullerene
Q: www.3dchem.com
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Exkurs: Theorie der Molekul-Orbitale

Die Bildung von Molekil-Orbitalen aus Atom-Orbitalen folgt dem Regelwerk:

Die Anzahl der neu gebildeten (kombinierten) Molekil-Orbitale ergibt sich aus der
Summe der beteiligten Atom-Orbitale.

Die mittlere Energie der Molekul-Orbitale ist genauso groR3, wie die mittlere Energie der
(urspriinglichen) Atom-Orbitale.

Es kombinieren sich vorrangig solche Orbitale, die vergleichbare Energie-Zustande be-
sitzen.

Es gilt das Energie-Prinzip (Zuerst werden immer die Energie-armeren Orbitale besetzt.).

Es gilt das PAULI-Prinzip (Es kénnen héchstens zwei Elektronen auf einem Orbital angeordnet sein.
Beide haben einen entgegengesetzten Spin.).

Es gilt die HUNDsche Regel (Orbitale des gleichen Energieniveaus werden zuerst einzeln und dann
gepaart besetzt.).

Nur solche Atom-Orbitale, die sich Uberlappen, kénnen Molektil-Orbitale ausbilden.

Die Anzahl und die Intensitat der Uberlappung der Atom-Orbitale bestimmt die Festig-
keit der Bindung (Stabilitat der Molekul-Orbitale).

Halogen Kp [°C] Molekul- VdWw- Dipol-
Oberflache | Krafte Krafte

) -188

Cl -34

Br, 59

I 186

VdW-Kréfte .. VAN-DER-WAALS-Krafte
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Methode: Aufstellen einer LEWIS-Formel

Strategie zum Aufstellen von Formeln in Valenz-Strich- bzw. LEwis-Schreibweise

1. die Summe der Valenz-Elektronen / Au3en-Elektronen aller Atome bestimmen

2. korrigieren der Summe der Valenz-Elektronen fur Molekil-Kationen bzw. —Anionen
(bei Kationen wird die Ladung von der Summe abgezogen; bei Anionen hinzugez&hilt)

3. Bedarf an Elektronen fir jedes Atom berechnen (Oktet-Bedarf fir Wasserstoff 2 Elektro-
nen, fiir die anderen Elemente 8)

4. berechnen der gemeinsamen Elektronen-Paare Uber:
__ Y Oktet—Bedarf — Y Valenz—Elektronen
Ngp = 5

5. Wasserstoff bindet vorrangig an Sauerstoff

6. mit den freien Elektronen die Oktette erganzen

Grenzen der LEWIS-Formeln

z.B. Sauerstoff O, O :: 0
Brauchbare und haufig verwendete Formeln sind: . .
Diese beschreibt aber alle Elektronen als gepaart. Beim Abgleich mit anderen ©=20
physikalischen Eigenschaften taucht aber ein Problem auf. Sauerstoff ist pa-
ramagnetisch, was bedeutet, es besitzt ungepaarte Elektronen.

Etwas besser geeignet wéare danach eine Formel mit freien Elektronen. Die _  _
tragt aber nicht der beobachteten Bindungs-Art und -Starke Rechnung. ‘0 - O
In der Fach-Literatur wird als Kompromif3 z.B. die folgende Formel angeboten:
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4.5.1.3. anti-bindende Molekul-Orbitale

Da uns hier nur die Bindungen zwischen den Teilchen
interessieren, haben wir die anti-bindenden Molekl-
Orbitale — noch dazu da sie zumeist unbesetzt waren
— einfach weggelassen. Die anti-bindenden Molekiil-
Orbitale kbnnen aber auch gut zur Erklarung von nicht
erfolgenden Bindungen zwischen zwei Atomen die-
nen.

Nehmen wir hier eines der einfachsten Beispiele, um
das Prinzip zu verdeutlichen. Eigentlich kénnte Heli-
um doch als Gas auch molekular vorkommen. Warum
kommt es hier nicht zur Ausbildung irgendeiner Bin-
dung?

Wie beim Wasserstoff konnen wir hier leicht die bei-
den (bindendes und anti-bindendes) Molekdl-Orbital
in einem Energieniveau-Schema einzeichnen. Beide
Orbitale sind mit Elektronen der 1s-Orbitale der Ato-
me belegt. Der energetische Vorteil des bindenden
Molekil-Orbitals wird durch den gleichgroRen Nach-
teil des anti-bindenden aufgehoben.

Ein energetischer Vorteil entsteht dabei also nicht.
Damit gibt es fir die Helium-Atome auch keinen
Grund in der Verbindung He: zu bleiben.

Atom-Orbital  anti-bindendes Molekl-Orbital
E bindendes Molekul-Orbital

L ﬂ_/—fﬁ'—
He He, He

‘He- ‘He*

bindendes Molekiil-Orbital (griin)
(fur das theoretische Hez)

antibindendes Molekiil-Orbital
(fur das theoretische Hez)

kombinierte MoIeI;UI—OrbitaIe
(fur das theoretische Hez)

Bindung Kern-Abstand Bindungs-

Energie
[pm] [Al | [kd/mol]
H-H 74 436
F-F 142 1,43 | 159 -2,64*101° J (pro Molekilil)
Cl-CI 199 2,00 | 242
Br — Br 228 2,28 |193

-1 267 2,67 |151

0=0 120 1,21 | 497 -8,97*10*° J (pro Molekiil)
S=S

>N — N< 146 -2,72*10*° J (pro Molekill)

-N=N - 125 -6,97*10*° J (pro Molekiil)
N=N 110 1,10 | 945 -15,7*10*° J (pro Molekdl)
c-C 154 413
cC=C 134 348
C=cC 120 614

Daten-Q: /18, S. 78; 3, S. 155; 16, S. 44/
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Aufoaben:

1. Stellen Sie die Shuktur-Formeln in LEWIS-Schreibweise fiir die folgenden

Stoffe auf?
a) F2
d) Wasser
9) Ammoniak
)] Phosphortrichlorid
m)  CzHe
p) SOs
s) N2S3
V) Ameisensaure

y)

Ea: Atomisierungs-Energie - vollstéandige A
Zerlegung von Methan in die Atome

Eg mittlere Bindungs-Energie (fir Methan

Ammonium-lon

[CH4] bzw. Methyl [-CHj3])

Ep Dissoziations-Energie - Ablosung ei-

nes Wasserstoff-Atoms

Herauslosen ist Energie-aufwandiger als
die mittlere Bindungs-Energie

Brom C) HF
Schwefelwasserstoff f) CH4
SF2 i) Difluoroxid
AsCls ) CBra
C2H4 0) SOz
CO r N20s
NOs" u) S04z
Ethanol X) Phosphat-lon
COs%
C + 4H
E A _
EB
= 1218 kJ/maol
E -
= 1641 fli‘mul —Vﬁ
E FCH,]
C_ ¥. [ *llm‘ﬁl."mul " 'CH3 + .H
[CH,] — AT
E
C H4 v =410 KJ/mol =422 kJ/mol

Atomisierungs- Dissoziations- und Bindungs-
Energien im Methan-Molekil und im Methyl-Radikal

nach: /22, S. 102/
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45.1.4. die Raum-Struktur von Atom-Bindungen — das VSEPR-Modell

Die raumliche Struktur der besprochenen Molekile haben wir meist intuitiv oder pauschal
abgeleitet. Es bleibt natirlich die Frage, ob die Anordnung nicht auch wissenschatftlich er-
klarbar ist?

Die englischen Chemiker NYHOLM und GILLESPIE stellten in den 60iger Jahren des 20. Jahr-
hunderts das — urspriinglich VEPR-Theorie genannte — Erklarungs-Modell auf. VEPR ist da-
bei die Abklrzung zur englischen Bezeichnung valence electron pair repulsion (Valenz-
Elektronen-Paar-Abstof3ung). Heute findet man allgemein die Bezeichnungen GILLESPIE-
NYHOLM-Modell, Elektronenpaar-Abstofungs-Modell oder VSEPR-Modell. Die Abktrzung
VSEPR steht dabei fir valence shell electron pair repulsion (Valenzschalen-Elektronen-Paar-
Absto3ung).

Im deutschen Wissenschafts-Bereich findet man auch die Abk. EPA fir Elektronen-Paar-
AbstolRung.

Mit wenigen Regeln werden nun Aussagen zur Anordnung der Bindungen und der freier
Elektronen-Paare gemacht, um dann die Raumstruktur der Molektile zu charakterisieren.

1. die Elektronen-Paare eines / des (zentralen) Atoms ordnen sich so an, dass ihr raumli-
cher Abstand moglichst grof3 ist

2. freie Elektronen-Paare beanspruchen mehr Platz als bindende Elektronen-Paare (er-
hohter Raum-Bedarf) — dies bewirkt eine Weitung des Winkels zwischen der Bindung
und der Lage-Achse des freien Elektronen-Paares

3. starke polare Bindungen (hohere Differenz der Elektronegativitat) vermindern den
Raum-Bedarf (/ den Winkel zu freien Elektronen-Paaren oder anderen Bindungen)

4. Mehrfach-Bindungen beanspruchen mehr Platz als einfache Bindungen; fiir die Raum-
struktur wird die Mehrfach-Bindung als eine Bindung gesehen (praktisch wird nur die o-
Bindung gezahlt, die n-Bindungen spielen nur fir den Raum-Bedarf eine Rolle)

5. einzelne freie Elektronen (in Radikalen) beanspruchen weniger Platz als freie Elektronen-
Paare

6. groRRere Liganden beanspruchen mehr Platz, als kleinere (> groRere sterische (raumliche)
und elektrostatische Abstoung)

Einige haufig vorkommende Molekil-Strukturen sind umseitig dargestellt.
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Anzahl
. freie e- | freie e Raumstruktur Winkel Beispiele
Bind. Paare einzeln
1 . . 180° H2
linear linear
1 3 180° HCI
tetraedrisch linear
2 180° BeClz
J . J J“_\) CO:
linear linear
2 1 ~115° SO2
Os
2 JA‘) NO2
trigonal planar gewinkelt
2 2 I ) ~104° H20
tetraedrisch gewinkelt
3 1 : ~107° NHs
tetraedrisch trigonal pyramidal
4 ' 109,5° | CHas
S04
| ollgm) , ol PO
J J Clos
tetraedrisch tetraedrisch
alle Bilder: Q: de.wikipedia.org (Benjah-bmm27)
Aufoaben:
1. Ordnen Sie die folgenden Molekiile obigen Strukturen zu!
a) F2 b) Brom c) SOs
d) CHsCl e) Schwefelwasserstoff f) N20s3
9) Difluoroxid h) Sk i) CHs-CH20H

2. Welche Bindungs-Winkel erwarten Sie fiir die nachfolgenden Strukturen?

Begriinden Sie Thre Meinung!

a) Cl b) 0 c)
\ 1
Cl-C-H H - H-C
\
H H - H
d) e) i H f)
| |
H-C=C-H c=cC CH; - CO - CHs
| |
H H

fiir die gehobene Anspruchsebene:
3. Uberlegen Sie sich, wie die Raumstrukltur von Schwefelhexafluorid ausse-
hen miisste!
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Molekdl Atomisie- | mittl. Dissoziation
Formel | Bezeichnung / Name rungs- Bindungs- ['Bindung [ mittl. Dissoziations-
Energie Energie R‘—R*¢ Energie Episs[R*-R“]
Eat Episs [kcal/mol]
[kcal/mol] [kcal/mol]
CO2 Cohlendioxid 381,5 190,8 0C-0 125,7
CS2 Schwefelcohlenstoff 272,0 136,0 SC-S 96,2
NO2 Stickstoffdioxid 221,8 110,9 ON-0O 71,8
SOz Schwefeldioxid 253,0 126,5 0S-0 129,4
H20 Wasser 219,4 109,7 HO-H 118,0
H2S Schwefelwasserstoff 172,1 86,1 HS-H 90,7
BF3 Bortrifluorid 452.8 150,9 F2B—F 133,0
NH3 Ammoniak 276,8 92,3 H2N-H 104,0
CIF3 Chlortrifluorid 120,8 40,3 F2CI-F 17,7
CHg4 Methan 392,1 98,0 HsC-H 101,0
CF4 Tetrafluormethan 462,2 115,6 FsC—F 118,0
CCls Tetrachlormethan 308,0 77,0 Cl:C—ClI 66,0
XeFa Xenontetrafluorid 114,5 28,6
PFs Phosphorpentafluorid 305,1 61,0
SFs Schwefelhexafluorid 460,9 76,8
H202 Wasserstoffperoxid 252,3 - HO-OH 49,6
HOO-H 87,3
N20 Distickstoffmonoxid 263,7 - NN-O 38,7
ON-N 113,7
N204 Distickstofftetraoxid 456,5 - 0O2N-NO2 12,8
O2N2(0)- 75,0
0]
Daten-Q: /22, 102/
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4.5.2. lonen-Bindung (lonen-Beziehunq)

ionische (polare) Bindung

zu beachten ist, dass der Begriff polare Bindung nicht nur fir lonen-Bindung zutreffend ist,
sondern auch fur eine — noch zu besprechende — Ubergangs-Form zwischen Atom- und lo-
nen-Bindung (2> 3.4.3. Atom-Bindung mit teilweisen lonen-Charakter (polare Atom-

Bindunq)).

Atome sind bestrebt fur ihre dulRere Elektronen-Schale eine stabile Edelgas-Konfiguration zu
erreichen, diese ist besonders stabil — weil Energie-arm

dabei kommt es u.U. zur lonen-Bildung

besonders ausgepréagt ist die lonen-Bildung bei den Elementen der I. und Il. sowie der VI.
und VII. Hauptgruppe.

Die Elemente der I. und Il. Hauptgruppe bilden, wie die anderen Metalle auch, einfach oder
mehrfach positiv geladene lonen (Kationen). Bei ihnen liegt also eine Tendenz vor, dulRere
Elektronen abzugeben. Sie erreichen so am einfachsten eine Edelgas-Konfiguration. Es
handelt sich dabei um die Konfiguration, die dem Edelgas mit der nachstniederen Ordnungs-
zahl entspricht.

A H A
E[n=3:M lonen-Bildung  glisv
| 3 durch ™, 3
25 E le =2 D
=21 20 N 6 e =21 2D R 6 e
“25 gy ,.  Elektronen-Abgabe 28 1) 2 e
-
n=1:K 1s E . n=1: K Is | s e
+

11Na 11 e 11Na 10 e

Na E— Na®* + e

Fur das Natrium ware dies die Neon-Konfiguration:
1Na: [10Ne] 3st — uNa*: [10N€] + e

Die Elemente der VI- bzw. VII. Hauptgruppe erreichen eine stabile Achterschale (Edelgas-
Konfiguration) durch Aufnahme von Elektronen.

A H A
EpiM 3 g lonen-Bildung  glsv 5 e L
5 e r h . 3
e E 2 e du ¢ 25 u@ﬂ 2 e
2L 2L R 6 e 2L 2L [ -
28 vl 2 « Elektronen-Aufnahme .28 I 2 e
Ja—

n=1; K ls ] - n=1: K ls v s e
el 17 & Gl we

Cl + e — = CI

Das bedeutet, dass immer die nachsthéhere Edelgas-Konfiguration erreicht wird. Beim Chlor
ist das Argon.

17C|Z [1oNe] 3s2 3p5 + e - = 1YC|-: [18Ar]
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Der jeweilige energetische Vorteil ist fur die betroffenen Elemente besonders stark, so dass
eine starke Tendenz zur lonen-Bildung vorliegt. In der Chemie merken wir dies meist daran,
dass diese Stoffe sehr reaktiv sind.

Die Bildung der beiden lonen wird dadurch méglich, dass quasi gleichzeitig das Natrium-
Atom sein eines Aul3en-Elektron abgibt (doniert, spendet), wahrend ein Chlor-Atom das
Elektron sofort aufnimmt (akzeptiert, sich einverleibt).

Na — = Na* + e Elektronen-Abgabe
Cl + € —_— = Cr Elektronen-Aufnahme

Die Teil-Gleichungen lassen sich zu einer Reaktions-Gleichung zusammenfassen:

Na + CIl + & —= Na" + e + CI

Die auf beiden Seiten vorkommenden Elektronen kénnen dann "gekirzt" werden:

|[Na + CI ——= NaCl | 11l chemische Gleichung noch nicht richtig!

Da Chlor nur molekular (zwei-atomig) vorkommt, missen die Teil-Reaktionen doppelt ablau-
fen.

2 Na e 2Nat* + 2¢e Elektronen-Abgabe
Ch, + 2 ————= 2CI Elektronen-Aufnahme
2Na + Cl, ———= 2 NaCl Gesamt-Reaktion

Ob man die Teil-Gleichungen zuerst richtig stellt — also hinsichtlich der Elektro-
nen-Zahl ausgleicht oder z.B. wegen der Molekularitat eines Stoffes korrigiert —
oder ob man dies erst vor der Erstellung der Stoff-Gleichung tut, ist Ge-
schmacks-Sache! Nur vergessen darf man es am Ende nicht!

Bei molekularen Stoffen darf Gbrigens auch mit (ganzzahligen) Briichen bei der Stoffmenge
gearbeitet werden. Damit ware auch die folgende Gleichung richtig:

Na + %Cl, ————= NaCl Gesamt-Reaktion

Diese Stoff-Gleichung hat zudem den Vorteil, dass sie direkt aus den Teil-Gleichungen abge-
leitet werden kann. Man spart sich also das Extra-Schreiben von erweiterten Teil-
Gleichungen.
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Aufoaben:

1. Weisen Sie durch saubere

mathemabtische Addilionen

und Term-

Umformungen der chemischen Teil-Gleichungen nach, dass die oben ange-
gebene chemische Summen-Gleichung fiir die Bildung von Nalviumchlorid
rvichlig ist! (Der Reaklionspfeil ist ein chemisches Gleichheilszeichen!)

(ev. ist es eine Hilfe, die chemischen Gleichungen (z.B. Cl + ¢ ———

CT) zuerst in Wpische Variablen-Gleichungen umzuwandeln, z.B.:
und diese dann spater zuriickzuiiberselzen)

= c

a + b

2. Stellen Sie die Reaklions-Schemas (Teil- und Gesamt-Reaktionen) fiir die nach-

folgen Reakltionen auf!

a) Kalium + Chlor

b) Magnesium + Brom

¢) Aluminium + Fluor

d) Eisen + Schwefel

e) Bildung von Lithiumoxid

Nach der lonen-Bildung folgt nun die (lo-
nen-)Paar-Bildung. Jedes lon ist so stark
geladen, dass es sich sofort mit einem ande-
ren — entgegengesetzt geladenen — lon
paart. Die elektrostatischen Krafte bewirken
eine feste Bindung der beiden lonen anei-
nander. Es liegt eine lonen-Bindung vor.
Diese ist eine sehr starke Bindung.

Die elektrostatischen Kréafte wirken aber
auch in die anderen Raum-Richtungen. An-
dere lonen-Paare lagern sich nach und nach
an und stabilisieren die stark polaren lonen
im Zentrum von drum herumliegenden an-
ders geladenen lonen.

Gelangen dagegen gleich-geladene lonen
aneinander dann stof3en sich diese ab.
Durch die (abwechselnde) regelméRige An-
ordnung ergeben sich elektrostatisch sehr
stabile Gebilde — die lonen-Kristalle oder
lonen-Gitter.

Den Entstehungs-Vorgang bezeichnen wir
auch als lonen-Kristall-Bildung.
lonen-Bildung, die Paar-Bildung und letzt-
endlich die Kristall-Bildung sind unmittelbar
aufeinanderfolgende Einzel-Prozesse, die
immer zusammengehdren und zusammen
ablaufen.

e el © = E
e © ¢ - e o) e e &R
e :ff? kﬁf;é’ e @iﬁj o ¥ © 6%
e 6 © e e . e o S
e e ) e
e ® B e e
Fx fre | © ) © )
® o © o * . e
e e % ) e
= e ) B =
Ba . © _ afp e &ye & © a3
e o o W° o § X5 e
) e © e
e e e e e
e ) ) 4 9
> 2 e ® e -~
) fo <o Fpe o g ¢
£3% © e @ am ¢
> & &e e W @ D -
E e e C)

= -~ = ‘
lonen-Bindung (schematisch)

S

-

A I

Die resultierenden Salze / Salz-artigen Verbindungen sind nicht etwa dadurch so stabil, dass
sie aus lonen mit Edelgas-Konfiguration bestehen, sondern durch die Gitter-Energie, die erst
durch die Zusammenlagerung der verschiedenen lonen frei wird.
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Graphisch und energe-
tisch lasst sich dieser A
Sachverhalt im soge- E
nannten BORN-HABER-
Kreis-Prozess darstel-
len und erklaren. Sinn
dieses Schemas ist die
ErschlieBung von ener-
getischen GroéRen, die

Nalg) Cl(g)
E, . =502 klmol E =365 kdmol
Tonis.” ~ J/mo + _
Na(g) YClg
Na(g) Clig)
Na(g) iClz(g) E ;=109 ki/mol

experimentell nicht oder

Nas)A

3Cla(g) Esup= 121 kmeol A H-=-778 ki/mol

nur sehr schwer zu-
ganglich sind. Vielfach
ist dies z.B die Elektro-
nen-Affinitats-Energie
Eke.aff..

Der BORN-HABER-Kreis-
Prozess ist eine prakiti-
sche Anwendung des
Satz von HESSs.

Neutrale Chlor-Molekdile treffen auf Natrium-
Atome in einem Metall-Gitter (2 Metall-
Bindung). Die Elektronen-liebenden Chlor-
Atome interagieren mit dem Natrium, wel-
ches eine geringere Elektronegativitat hat.
Die Chlor-Atome entziehen den Natrium-
Atomen ihre einzelnen AufRRen-Elektronen,
wodurch diese eine Edelgas-Konfiguration
([Ne]) erreichen. Die Chlor-Atome aus dem
Molekdl fullen mit diesen Elektronen ihre
Lucke zur Edelgas-Konfiguration ([Ar]) auf.
Das negativ geladene Chlorid-lon paart sich
sofort mit einem positiv geladenen Natrium-
lonen. Im lonen-Paar bleibt jedes lon aber
eigenstandig. Die fehlenden bzw. uber-
schissigen Elektronen werden nicht ange-
glichen, da dies eine Verschlechterung der
energetischen Situation jedes Teilchen be-
deuten wirde. Die Beziehung (Bindung)
zwischen den beiden lonen basiert nur auf
elektro-statischen Kréaften (CouLomssche
Kréfte).

Die elektro-statischen Krafte wirken bei je-
dem lon in alle Richtungen. Dadurch werden
auch andere lonen-Paare angezogen.

Nach und nach lagern sich immer mehr lo-
nen-Paare zu einem lonen-Kristall zusam-
men. Hierin besteht der eigentliche energeti-
sche Gewinn der Reaktion. Durch Zusam-
menlagern der lonen wird eine gewaltige
Gitter-Enthalpie frei.

ApH~=- 411 ki/mol

Bildungs-Enthalpie

Gitter-Enthalpie

BORN-HABER-Kreis-Prozess fiir die Bildung
von NaCl aus den Elementen

cl—el
Na
_ Na —> Na® + &
Ionen-Bildung
ot P
c®
Na® ® . O
Na + C| ——> Na_ + Cl
A, A
lonen-Paar- Q@®G©  sna+ cl,—>2nP+201®
Bildung @'Y
®
Na
c®
N c®
Ionen-Kristall-
Bildung
/’7é,”7

Die Gitter-Energie ist die Energie, die bei der Bildung eines lonen-Gitters aus seinen lonen
in der Gas-Phase frei wird.
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Die Koordinations-Zahl gibt fur ein Struktur-Element (hier: lon) die Anzahl nachster Nach-
barn im (lonen-)Gitter an.

Q: www.3dchem.com

bei lonen-Bindung meist sehr hohe Koordinations-Zahlen, da sich die lonen rundherum mit
anders geladenen Teilchen umgeben

Beispiel Zentral- | Partner- | Koordinations-
(Formel) lon lon Zahl
cr Cs* 8
cr Na* 6
CaF: Ca?* = 8
F' Ca2+ 4
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4.5.2.1. Verbindungen mit ionischer Bindung

resultierende / abgeleitete / charakteristische Eigenschaften:

(sehr) hohe Schmelz- und Siede-Temperaturen, bei Zimmer-Temperatur immer Feststoffe
grol3e Harte

allgemein sehr gut I6slich in polaren Losungsmitteln

im festen Zustand nicht elektrisch leitend

in der Schmelze oder in der Losung dienen die lonen als frei bewegliche Ladungs-Trager,
Schmelzen und Ldsungen sind daher elektrisch leitend; Leitfahigkeit nimmt mit steigender
Temperatur zu (zum Vergleich: bei Metallen ab)

beim Stromfluss kommt es auch zur Elektrolyse, d.h.

wegen der starken AbstoR3ungs-Krafte gleichgeladener Teilchen kommt es bei &ul3eren
Krafteinwirkungen zum sproden Bruch

+°+‘+’+’ * (L0
R Ganssss
0,000,000 0 JIK0 0’0650 0/0'0
000000 90,0020

die Anordnung der lonen kann relativ unterschiedlich erfolgen
Man unterscheidet verschiedene Koordinationszahlen. Diese beschreiben die Anzahl der
entgegengesetzt geladenen lonen mit denen sich ein (als zentral angesehenes) lon umgibt.

Natriumchlorid (Kochsalz)
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Aufoaben:

1. Informieren Sie sich iiber den Bau der folgenden ionischen Verbindungen!
Natriumchlorid, Aluminiumnitrid, Casiumchlorid, Magnesiumbromid, Zinksulfid (Zinkblen-
de), Blei(ll)-chlorid (Bleidichlorid)

2. Stellen Sie die Formeln auf bzw. suchen Sie diese aus Tafelwerken heraus!
3. Bestimmen Sie die vorliegenden Koordinalions-Zahlen!
4. Ordnen Sie die Verbindungen nach folgenden Kriterien!

a) Ladung der Kalionen b) Ladung der Anionen

¢) ITonen-Radien der Kalionen d) Ionen-Radien der Anionen

¢) Koordinationszahl fiiv die Kalionen

) Koordinalionszahl fiir die Anionen

2) Schmelz-Temperatur h) Siede-Temperatur
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45.3. Atom-Bindung mit teilweisen lonen-Charakter (polare Atom-

Bindung)

Manche Bindungen in Molekilen, wie
z.B. bei Chlorwasserstoff (HCI) oder
Wasser (H:0) kbénnen keine reinen
Atom-Bindungen sein, obwohl wir nach
unserem  Molekiil-Orbital-Modell  eine
solche erwarten kénnten. Fur eine Atom-
Bindung sprechen z.B. die niederen Sie-
de-Temperaturen und dazu passend ein
flissiger oder gasformiger Aggregatzu-
stand. Gegen eine Atom-Bindung spre-
chen einige andere beobachtbare Ei-
genschaften. So l6sen sie sich (sehr) gut
in polaren Ldsungsmitteln (z.B. Wasser)
und zeigen auch sonst sehr haufig pola-
re Eigenschaften. Reine Atom-
gebundene Molekile sind immer unpo-
lar. Lalt man von den genannten Sub-
stanzen einen dinnen Strahl durch ein
elektrisches Feld flieRen, dann wird der
Strahl abgelenkt.

Aus dem nebenstehenden Energie-
Niveau-Schema lieRe sich fiir Chlorwas-
serstoff eigentlich eine Atom-Bindung
ableiten.

Weitere Stoffe, in denen ebenfalls keine
reine Atom-Bindung vorliegt, sind bei-
spielsweise  Bromwasserstoff  (HBr),
Ammoniak (NHs) und Schwefeldioxid
(SOy).

Atom-Orbital
A

/ bindendes Molekil-Orbital
S-S
rrrrrr e
T 22
mere Orbitale ___{Rj) 25

sind an den Veranderungen
bei einer Bindung

nicht beteiligt
I Is
H HCI Cl
(Y]
H [ O Cl M
(Y]
(Y
H & Cl
B piomees
(bindenang 2ar —— (nicht-bindende

Molekiil-Orbital) — Atom-Orbitale)

H--CI

Dies bedeutet, dass der Stoff irgendwelche Ladungen oder Ladungs-Anteile enthalten muss.
Die Molekiile richten sich im Feld aus (Influenz) und werden alle zur starkeren Seite hinge-
zogen. Letztendlich wird der gesamte Stoff bewegt.

Alternativ versuchen wir nun die Bindung im Chlorwasserstoff als lonen-Bindung zu erklaren.

??? mogliche

E E

lonen-Bildung 1 ,

n=1; K ls =1: K 1s -
"""" e e durch =

1e H+ 0 e”

H Elektronen-Abgabe 1

J—
H ——= H o+ &
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A e A
E=3iM 3 . ??? mogliche  glsim 5 ] .
35 oo ... lonen-Bildung 35 g ).
nd| Jund)
) durch )
n=2. L P [ 6 n=2:L P —fHN—— 6 e
‘ Ll 2 e Elektronen-Aufnahme E—_L. ze
T

n=1: K 1s ] 5 e n=1: K Is ] s e
el 17 & Gl we

Cl + € — = cr

Scheinbar funktioniert das lonen-Modell ebenfalls zur Erklarung einer mdglichen Bindung im
Chlorwasserstoff-Molekiil.

Aber auch hier spricht die Praxis wieder z.T. dagegen, da z.B. der erwartete lonen-Kristall
nicht entsteht. Somit kdnnen nicht wirklich lonen in der Verbindung enthalten sein. Unsere
untersuchten Stoffe sind alle durchweg leicht verdampfbar — haben also einen eher geringen
Siedepunkt. Auch das passt nicht zu einer lonen-Bindungen. Gut passen wirde das lonen-
Modell dagegen zur guten Loslichkeit in polaren Losungsmitteln, wie z.B. Wasser.

Eine sinnvolle Losung der "Widerspriiche" ist eine neue Bindungs-Art, die sowohl Aspekte
einer Atom-Bindung enthalt, wie auch solche einer polaren / ionischen Bindung.

Diese neue Bindungs-Art heif3t polarisierte Atom-Bindung (polare Atom-Bindung) oder auch
Atom-Bindung mit teilweise lonen-Charakter.

Die Bindungs-Partner verfigen nur tuber eine kleine Kraft, die Elektronen an sich zu binden
(geringere Elektronegativitéat). Keiner der beiden Bindungs-Atome ist so stark, die Bindungs-
Elektronen ganz auf seine Seite zu ziehen und ein echtes lon zu bilden.

Ein Blick ins PSE zeigt fur Wasserstoff eine

Elektronegativitat von 2,1 und fir Chlor von 0@
3,0. Das Chlor ist also in dieser Verbindung o
der elektro-negativere Partner. & e
Es kommt also nicht zur lonen-Bildung, wie *

es ja z.B. fur Chlor gut moglich ware. Statt- & o
dessen bilden die Bindungs-Partner eine &5
Atombindung, die zum elektro-negativen o
Partner verlagert / verschoben ist. &
Haufig benutzt man einen Bindungsstrich mit ®
veranderlicher Dicke (im Prinzip ein Drei- e &
eck), um die Verlagerung des / der binden- ® . g o)
den Elektronen-Paarchen zum elektronega- e
tiveren Partner anzudeuten.

polare Atom-Bindung (schematisch)
H <« Cl

In der Konsequenz besitzt der elektro-negativere Partner mehr Elektronen als ihm zustehen,
aber noch nicht genug um ein echtes lon zu bilden. Wir sprechen hier von einer teilweisen
od. partiellen Ladung. Als Symbol verwendet man den kleinen griechischen Buchstaben o (s
. sigma). Die Ladungs-Richtung wird direkt hinter das Zeichen geschrieben. Der elektro-
positivere Bindungs-Partner verliert fast sein / seine Bindungs-Elektronen. Er wird dadurch
teilweise positiv geladen. Wir haben es hier dann mit einer positiven Partial-Ladung zu tun.

c+ o—
H <« Cl

Die Partial-Ladungen an einem Molekul werden "partiell positiv' bzw. "partiell negativ" oder
auch "sigma plus" bzw. "sigma minus" gelesen.
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ist die Differenz der EN <0,4 dann wird Molekul / Bindung als unpolar eingestuft
die Verschiebung der bindenden Elektronen-Paare ist so gering, dass sie praktisch keine
Rolle spielt

Uber AEN > 1,7, dann Ladungs-Trennung in lonen

Molekiil-Bau

Da die Elektronen / Elektronen-Paare alle eine gleichartige Ladung besitzen, kommt es zu
maximalen AbstoBungen. Diese fundamentale Erkenntnis / Regel verdanken wir dem briti-
schen Chemiker Ronald James GILLESPIE (1924 - ). Er entwickelte das Elektronenpaar-
AbstolRungs-Modell (VSEPR-Modell, Valence Shell Electron Pair Repulsion Model)

Zahl der Anordnung / Raum- Skizze(n)
Elektronen | Raum-Struktur Winkel
-Paare
2 linear, Linie 180° @=L
J @)
3 trigonal, planar, (gleichseiti- 120° \
ges) Dreieck ?—J
4 tetraedrisch, Tetraeder | 109,5°
(Dreiecks-Pyramide) ‘
o
5 trigonal bipyramidal, 90°, 120°
trigonale Bipyramide
J
6 oktaedrisch, Oktaeder 90°
)
;{54
>
7 pentagonal bipyramidal, 72°, 90°
pentagonale Bipyramide J—%}
J

Bilder-Q: de.wikipedia.org (Benjah-bmm27)

freie Elektronen / Elektronen-Paare (F) stoRen benachbarte bindende (B) starker ab als
gleichartige dies untereinander tun

F-F > F-B > B-B

daraus ergeben sich Abweichungen von den optimalen (theoretischen) Bindungs-Winkeln
um einige Grad (bis zu 6°)

von Mehrfach-Bindungen (Dreifach-Bindung (D), Zweifach-Bindung (Z)) gehen starkere Ab-
stofRungen aus, als von Einfach-Bindungen €; (vorrangig nur beim gleichen Element ver-
gleichbar!)

D >2Z > E
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werden die resultierenden (Raum-)Winkel zwischen den Bindungen / freien Elektronen / Elektronen-Paaren gro-
RBer als 120°, dann kdnnen sie vernachlassigt werden

Bindung Dipol- Stoff Dipol-
Atom-Gruppe | Moment Moment
1 [D] p[D]
c-¢C 0,0 Aceton HsC-CO-CHs 2,88
C-H 0,2-0,4 Ammoniak NH3 1,47
| Benzen CeHe 0
-C-H 0,31 Benzonitril CeHs-C=N 4,39
' Bortrifluorid BFs 0
[ _ Bromwasser HBr 0,79
- C - N 0,4 Chloroform HCCls 1,02
! Chlorwasserstoff HCI 1,03
P - H 0,4 Cohlendioxid CO2 0
H Cohlenmonoxid CO 0,11
= C< 0,63 Ethan HsC-CHs 0
i Ethanol HsC-CH,OH 1,7
S - H 0,7 Fluorwasser HF 1,98
[ _ lodwasserstoff HI 0,38
-Cc-0- 0,9 Methan CHa 0
! Methylchlorid HaCCl 1,87
=C-H 1,05 Nitrobenzen CsHs-NO2 3,8
cC - F 14 Phosphorpentafluorid | PFs 0
N - H 1,4-1,6 Schwefelcohlenstoff CS2 0
o - H 1,5 Schwefeldioxid SO2 1,63
c-Cl 1,5-2,0 Schwefeltrioxid SOz
C - Br 15-2,0 Stickstofftrifluorid NFs 0,2
c -1 1,8 Tetrachlormethan CCly 0
_ Tetrafluormethan CF4 0
>C =0 2.5 Wasser H.0O 1,85
- C = N| 3,3

rote Eintrédge nur zum Vergleich

abgeleitete / resultierende Eigenschaften:

molekularer Bau,

haufig Dipole

meist gute Loslichkeit in Wasser (Wasser ist selbst auch ein Stoff
mit zwei polaren Atom-Bindungen)
relativ geringe Siede-Temperaturen, aber meist deutlich hdéher als
vergleichbare / &ahnliche gleichatomige Molekile (ohne Partial-

Ladungen)

Dipolmomente nicht bei symmetrischen Molekilen wie CO,, BF3
CO: ist ein lineares Molekul, die beiden auf3en liegenden negati-
ven Partial-Ladungen haben ihren Ladungs-Schwerpunkt genau
im Cohlenstoff-Atomkern, dort hat auch das Cohlenstoff-Atom
seinen positiven Ladungs-Schwerpunkt (positive Partial-Ladung)
haufig gasformig, bilden aber auch Cluster (Flussigkeiten) oder
Kristalle (Feststoffe), vor allem Dipole

Dipol: Ammoniak

kein Dipol: Cohlendioxid

- 143 -
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BF; ist planar-sternformig, Ladungs-Schwerpunkte &hnlich
wie bei CO,, zentrales Bor-Atom hat positiven Ladungs-
Schwerpunkt, die drei Fluor-Atome haben resultierenden
Schwerpunkt genau im Kern des zentralen Bor-Atoms

Borfluorid-Molekiil

Q: www.zum.de

Ausgepragt bei unsymmetrischen Molekilen wie H,O, NHs

o

>

Ammoniak-Molekdil
Q: www.reciprocalnet.org (geénd. dre)

Bei einigen Stoffen, wie z.B. Methan CH4 sollte man ebenfalls unsymetrische Molekile er-
warten. Der Wasserstoff musste tber zwei unterschiedliche Bindungen (2x an s-Elektronen
und 2x an p-Elektronen) am Cohlenstoff hdngen. Beide Bindungs-Arten sollte unterschiedlich
lang und stark sein. In der Praxis beobachtet man bei Methan sehr symmetrische Molekiile
mit vier gleichartigen Bindungen.

Um diesen Effekt zu erklaren, passte man das traditionelle Molekul-Orbital-Modell um eine
sogenannte Hybridisierung (Gleichmachung) an.

Bei der sogenannte Promotion erh&lt das Atom durch Energie-Ubertragung von aufen (z.B.
Nachbar-Atome oder externe Energie-Zufuhr) einen angeregten Zustand, bei dem alle Orbi-
tale der 2. Schale (2s und 2p) jeweils einfach besetzt sind. Ein Elektron ist durch Energie-
Absorption in eine hohere Unterschale gesprungen.

Orbital
p 4| V| | Energiezufuhr Hybridisierung
S Energieabgabe De-Hybridisierung
Normal-Zustand angeregter hybridisierter
Zustand Zustand

Dieser angeregte Zustand stabilisiert sich nun durch Symmetrie. Alle

vier Orbitale haben nun das gleiche Energie-Niveau. Es liegt ener- H
getisch zwischen dem 2s- und dem 2p-Orbitalen. Raumlich entste-

hen vier Keulen-férmige Hybrid-Orbitale, die sich durch die elektri- \
C —?H
\\N

/

schen Abstofiungen maximal voneinander entfernen. Es entsteht
eine Tetraeder-Raum-Form.
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4.5.3.1. Verbindungen mit polarer Atom-Bindung / teilweiser lonenbin-
dung / Atombindung mit teilweisen lonen-Charakter

Wasser

Biologisch, chemisch und trophologisch gesehen
ist Wasser wohl einer der wichtigsten Stoffe.

Wasser-Molekiile (gasférmiges Wasser)

in verschiedenen Modell-Arten
Q: www.reciprocalnet.org (leicht geénd. dre)

Wasserstoff-Bruicken-Bindung (WBB)

o= o+ o= o+
|(|3—-—- Hweso l Io-—- H
H H
o+ ;

H H
o+ g+
Wasser-Cluster (fliissiges Wasser)
lE H--...E..—-—- H Q: www.3dchem.com
e
H H
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Wasser-Kristall (festes Wasser (Eis))
Q: www.nyu.edu (leicht geand. dre)

Halogenwasserstoffe (Wasserstoffhalogenide)

Halogenid Kp AEN Bindung | Molekilo- | VdW- Dipol- | WBB
[°C] berflache | Krafte | Krafte

HF 19 1,9 jonisch

HCI -85 0,9 polar v

HBr -67 0,7 polar

HI -35 0,4 unpolar

VdW-Kréfte .. VAN-DER-WAALS-Kréfte; WBB .. Wasserstoff-Briicken-Bindung
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Bindung Kern-Abstand Bindungs- | Dipol-Moment
Energie [103° Cm]=[D]
[pm] [Al | [kJ/mol]

H-F 0,92 567 6,47

H-Cl 1,28 431 3,60

H—Br 1,42 366 2,60

H-1I 1,62 298 14

H-C 109,2 413 1,33

H-S 2,27

H-0 97 463 5,04

H-N 391 4,37

C-H 109,2 413 1,33

cC-0 143 358 2,47

C-S 3,00

C-F 489 4,70

C-ClI 339 4,87

C-Br 285 4,60

C-I 218 3,97

cC=0 122 745 7,67

C=S 8,67

C=N 11,68

N=0 607 6,67

C=N 1,16 891

C=0 1,13
Daten-Q: /18, S. 78/; /21, S. 41/
Molekul betrachtete theoretischer | experimentell

i Bindungs-Reihe | Bindungs- gefundene Bin-

Formel | Name Winkel dungs-Winkel
H20 Wasser H-O-H 105°
ClL,O Dichlormonoxid Cl-0-CI 116°
F.0 Difluormonoxid F-O-F 100°
H>S Schwefelwasserstoff H-S-H 92°20'
NH3 Ammoniak H-N-H 108°
CHa4 Methan H-C-H
SCl, Schwefeldichlorid Cl-S-CI 102°
PCls Phosphortrichlorid Cl-P-CI 101°
AsCl; Arsentrichlorid Cl-As-Cl 103°
ShCls Antimontrichlorid Cl-sSh-Cl 104°
PFs Phosphortrifluorid F-P-F 104°
PBrs Phosphorbromid Br—P —Br 100°
Pls Phosphoriodid I-P-1 98°
Daten-Q: /18, S. 103/
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Formel | Name Kern-Abstand ro | theoreti- gemes- lonen- ionischer
sches Di- | senes Charakter | Charakter der
[nm] | [A] pol- Dipol- Wero Bindung [%]

Moment Moment | [-]
ero [D] (D]

H-F Fluorwasserstoff 0,92 4,42 1,98 0,45 45

H - Cl | Chlorwasserstof 1,28 6,07 1,03 0,17 17

H — Br | Bromwasserstoff 1,42 6,82 0,79 0,12 12

H-1 lodwasserstoff 1,62 7,74 0,38 0,05 5

1 D (DEBYE) = 108 Fr * cm = 108 elektrostatische CGS-Einheiten = 3,334 * 10°° Cm
(Fr ... ; CGS ... Zentimeter-Gramm-Sekunde-Einheitensystem; Cm ... CoLoums * Meter (Coloumbmeter))

Aufoaben:

100,0

90,0

80,0

70,0

i

/

60,0

/

50,0

/

40,0

/

30,0

= Charakter der lonen-Bindung [%]

/

20,0
10,0

/

0,0

0,0

1,0 2,0 3,0 4,0

1. Begriinden Sie mit Hilfe des obigen Diagramm's die FesHegung, dass bei ci-
ner Differenz der FEleklronegalivital (zwischen den beiden Bindungs-
Parinern) von iiber 1,7 eine polare Bindung vorliegt! Bei einer Differenz un-
ter 1,7 soll die Bindung eher kovalent sein. Was ware eigentlich, wenn die
Differenz genau 1,7 belragen wiirde?
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Bindungs-Enthalpie AgH [kJ / mol] (Einfach-Bindungen)
H B C N o] F Si P S Cl | Se | Br I

H 436 | 372 | 413 | 391 | 463 | 567 | 323 | 327 | 361 | 431 366 | 298
B 372 | 310 | 352 | (500) | (540) | 646 (400) | 444 269 | 269
C 413 | 352 | 348 | 305 | 358 | 489 | 306 | 264 | 289 | 339 285 | 218
N 391 | (500) | 305 | 163 | 201 335 | 290 193 159
@) 463 | (540) | 358 | 201 | 146 | 214 | 444 | 407 206 (239) | (201)
F 567 | 646 | 489 214 | 159 | 595 | 496 | 368 | 256 280
Si 323 306 | 335 | 444 | 595 | 302 226 | 398 329 | 234
P 327 264 | 290 | 407 | 496 205 | (285) | 328 264 | 184
S 361 | (400) | 289 368 | 226 | (285) | 268 | 272
Cl 431 | 444 | 339 | 193 | 206 | 256 | 398 | 328 | 272 | 242 218
Se
Br | 366 | 269 | 285 | 159 | (239) | 280 | 329 | 264 218 193

298 | 269 | 218 (201) 234 | 184 151

I
[ ] Atom-Bindung [ ] polare Atom-Bindung [ | lonen-Bindung

Daten-Q: /21, S. 41/

Bindungs-Enthalpie AgH [kJ / mol] (Mehrfach-Bindungen)

C: C:- Ne Nee O: Si P S Se

C: 614 745

e 839 891

: 418 607

O 891 945

s 745 607 498
Si
P
S
Se

[ | Atom-Bindung [ ] polare Atom-Bindung [ | lonen-Bindung

Daten-Q: /21, S. 41/

Einfachbindungen

Mittlere Bindungsenergien bei 298 K in k/molt!

I 208 | 269 | 214 | 234 = 184 |(201) = 211 | 179 | 151

Mehrfachbindungen
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Aufoaben:
1. Nolieren Sie die folgenden Stoffe die chemischen Formein!

Brom, Aluminiumchlorid, Wasser, Ethen, Stickstoff, Siliciumcarbid, Ammoniak, Cohlen-
dioxid, Kaliumiodid, Monosilan (Silan), Phosgen

2. Schreiben Sie die Formeln in vollstandiger LEWIS-Schreibweise!

3. Vereinfachen Sie die Formeln in der LEWIS-Schreibweise so, dass nur
noch die Bindungen zu schen sind!

4. Geben Sie fiir jedes Element in der Formel an, welche Ladung es als ge-
dachtes Ion halte! Nulzen Sie dazu eine Schreibung in der folgenden Form!

+1 -1 +0 +0 10
NaCl Cl, bzw. Cl - CI

5. Vergleichen Sie die Bindungs-Verhillnisse im Ammoniak mit denen im
(Mono-)Phosphan und im Phosgen!

fiir die gehobene Anspruchebene:

6. Welche Aussagen zur wirklichen chemischen Bindung lassen sich wie ablei-
ten?
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4.5.4. Metall-Bindung

hohe Packungs-Dichten der Atom-Rumpfe,
Koordinations-Zahlen fir die Metall-lonen

liegen entweder bei 8 oder 12
zwei Anordnungen (Kristall-Gitter) mit Koor- G
dinations-Zahl 12 mdglich:

e hexagonal dichteste Kugel-Packung
e kubisch dichteste Kugel-Packung

R

hexagonal dichteste Kugel-Packung

beim
e kubisch-raumzentrierten Gitter
Atome mit Koordinations-Zahl 8

hohe Koordinationszahlen deuten auf unge-
richtete Bindungs-Verhaltnisse also
der lonen-Bindung scheinbar sehr ahnlich

kubisch raumzentrierte Kugel-Packung

Lithium Koordinations-Zahl 14 (kubisch raumzentriert)

besteht aus positiv geladenen Metall-lonen
(haufig auch als Atom-Rimpfe bezeichnet)

e e
und delokalisierten / frei-beweglichen Elekt- & © @ o °&he e @he o
ronen, diese werden gewissermallen von @ _ & e ®e e © o ©°g5 ® e
den Metall-lonen gemeinsam benutzt, dane- 2 s ° e o e e
ben werden auch Metall-Atome gefunden, # %ge e @ o @@ e |® @99 e @
die Elektronen bewegen sich in den Zwi- _ <& e o e © o %6 g8 e
schenraumen zwischen den Metall-lonen rg” - . o6 e o e e
und Atomen (Elektronen-Gas) 30 @@ . @ s © @ s ,,@ .

° e e ] s ° e © e e

M ——= M* + xg e o e o
Metall e %e - @ e@ e e@@e e@
e © e o

e
Elektronen-Gas-Modell von RIECKE (1898) e e ® : ~ _
Metall-Bindung (schematisch)

die Elektronen fir die Gegen-Ladung im Kristall und fir die elektrische Leitfahigkeit stammen
besonders aus nicht-bindenden Molekul-Orbitalen

sie bringen keinen energetischen Vorteil, ganz im Gegenteil, sie verringern den Gewinn aus
bindenden Molekul-Orbitalen sogar, die "Ablésung” aus dem Atom bringt also praktische
Vorteile

wie stark die Herauslésung der Elektronen aus den Atomen vonstatten gegangen ist, lasst
sich u.a. an der besseren oder schlechten elektrischen Leitfahigkeit erkennen. Metalle mit
einer guten elektrischen Leitfahigkeit missen Uber mehr frei beweglichen Elektronen in viel-
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leicht grolReren Zwischenrdumen verfligen. Da die Elektronen dann sehr frei in ihrer Bewe-
gung sind, kénnen sie dem angelegten elektrischen Feld besser in Richtung Plus-Pol folgen
(physikalische Strom-Richtung).

Beachten Sie dass der Strom in technischen Wissenschaften aus historischen Griinden im-
mer von plus nach minus flie3t (technische Strom-Richtung)!

Beispiel Koordinations-
(Formel) Zahl

Mg 12

Al 12

Fe 8

sehr hohe Koordinations-Zahl

4.5.4.1. Element-Verbindungen mit Metall-Bindung

abgeleitete / resultierende / charakteristische Eigenschaften

fester Aggregat-Zustand (Ausnahme: Quecksilber)

die freien Elektronen sind fir die gute elektrische Leitfahigkeit und die gute Warme-
Leitfahigkeit verantwortlich, sowohl im festen als auch im fliissigen (geschmolzenen) Zu-
stand, Leitfahigkeit nimmt mit steigender Temperatur ab (zum Vergleich: bei Schmelzen und
Lésungen von ionischen Verbindungen nimmt Leitfahigkeit zu)

beim Anlegen eines elektrischen Feldes bleiben Metalle unverandert, es kommt nicht zur
Elektrolyse

unedle Metall reagieren mit Wasser, l6sen sich aber im klassischen Sinne nicht darin

plastische Verformbarkeit — sie sind duktil
(besonders hoch bei kubisch dichtester Git-
ter-Anordnung)

metallischer Glanz

lassen sich legieren, verlieren dabei die
elektrischen Eigenschaften nicht
Schmelz-Temperatur mittel bis hoch
Loslichkeit nur in flissigen Metallen oder
Metall-Schmelzen

in fast allen anderen Stoffen nicht I6slich
grol3e Dichte der meisten Metalle (Ausnah-
men sind die kleinatomigen Hauptgruppen-
Metalle der zweiten und dritten Periode

besondere Gruppe sind die Halb-Metalle

z.B. Silicium, Germanium

Gitter ahnelt eher dem Diamant, Bindung eher unpolare Atom-Bindung, relativ wenige freie
Elektronen, im Gitter gibt es (meist durch Verunreinigungen oder Dotierungen) Stoérstellen
(Atome mit zusatzlichen freien oder "fehlenden" Elektronen)

geringere elektrische Leitfahigkeit, beruht auf Stor-Stellen-Leitung, die elektrische Leitfahig-
keit steigt aber bei hbherer Temperatur, es nehmen die Stor-Stellen zu und damit sind mehr
Ladungstrager verfligbar
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elektrische Leitfahigkeit wird teilweise Uber die nicht-bindenden (anti-bindenden) Molekil-
Orbitale erklart, die Elektronen auf diesen Orbitalen sind gewissenmal3en frei — weil auf
energetisch ungulnstigen Positionen — und kdnnen gut durch elektrische Felder beeinflusst
werden.

im Verbund mit elektro-schwachen Metal-
len bilden einige Elemente der lll. bis VI.
Hauptgruppe (13. — 16. Gruppe) negativ
geladene Poly-Anionen

diese werden zur Ehrung von Eduard ZINTL
(1898 — 1941) entsprechend benannt

ZINTL und KLEMM haben sich mit dem Bau
und den Bindungs-Verhéaltnissen in inter-
metallischen Verbindungen beschéftigt

Struktur von NaSi mit Si,-Tetraedern / -ZINTL-lonen
Q: de.wikipedia.org (Muskid)
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4.5.5. koordinative Bindung

veraltet: dative Bindung

Bindungs-Elektronen stammen nur von einem Partner, Verwendung von nicht-bindenden
Atom-Orbitalen

kommt besonders bei lonen vor, die selbst keine stabile Edelgas-Konfiguration erreichen
koénnen, erst mit (freien) Elektronen-Paaren von anderen Stoffen werden stabile Schalen er-
reicht

Bau:
Zentral-Atom, Zentral-Teilchen, Zentral-lon
umgeben von Liganden

kann zwischen neutralen Molekilen (z.B. NHs; und BF3) aber auch zwischen neutralen Mole-
kilen und lonen (zumeist lonen der Nebengruppen-Elemente)

ein Partner fungiert als Elektronen-
Donator (Spender), der andere als
Elektronen-Akzeptor (Aufnehmer);
man spricht auch von LEWIS-Saure
und LEWIS-Base

hexagonaler Komplex
(links Raum-Kérper; rechts Bindungs-Linien

es entsteht kein Molekiil-Orbital, sondern energetisches Gewinn durch energetisch glnstige
Anordnung der Struktur-Elemente

teilweise gemeinsame Nutzung der Elektronen / Elektronen-Paare, ahnelt einer polaren
Atom-Bindung

z.B. Hexamincabalt(l11)-lon [Co(NH3)e]**

Co* + NH; — Co* |[NH; =——— Co0* - NHs

Das freie Elektronen-P&archen (rot) des Stickstoff (aus dem Ammoniak) wird vom positiv
geladenen Cobalt-lon angezogen. Es kommt quasi zu einer gemeinsamen Nutzung der
Elektronen. Mit funf weiteren Stickstoff-Elektronen-Péarchen kann das Cobalt-lon die
stabile Elektronen-Konfiguration von [3sKr] erreichen.

es bilden sich recht gro3e lonen
als Komplex beschrieben

Ubliche Schreibweise mit eckigen Klammern; Ladungen von Zentral-Teilchen und den Ligan-
den werden zu Gesamt-Ladung zusammengefasst, oft ist eine Lokalisierung der Ladung
nicht moglich. es scheint so als wenn das gesamte Objekt geladen ist bzw. als wenn die La-
dung innerhalb des Gesamt-Teilchens beweglich ist, es lassen sich theoretische Einzelzu-
stande notieren, die mal die Ladung auf das eine Atom, mal auf ein anderes zuordnen (me-
somere Zustande), Gesamt-Ladung aul3erhalb der Klammer (die Einzel-Ladungen werden
nicht mitgeschrieben)
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Komplex Zentral- Ligand(en) Name
Teilchen bzw. Gegen-lon
kationisch
[Cu(H20)4]* Cu® H.0 Tetraaquacupfer(l)-lon
[Cu(NH3)4]?* Cu® NH3 Tetraamincupfer(ll)-lon
CuClx*2H20 Cu?* H,O: CI Cupfer(ll)-chlorid (mit Kristallwasser)
[CU(HzO)z]C|2
[CuCl2(H20)2]
[Fe(H20)e]** Fe3* H,O Hexaaguaeisen(lll)-lon
[Fe(H20)sOH]** Fe3* H,0, OH"
[Fe(CN)e]* Fe® CN
Ka[Fe(CN)g] Fes* CN, K* Kaliumhexacyanoferrat
gelbes Blutlaugensalz
neutral
anionisch

Komplex-Reaktionen sind vorrangig Liganden-Austausch-Reaktionen

Metall-Komplexe bestehen im Allgemeinen aus Nebengruppen-Elementen (-Metalle)

bei ihnen werden die d-Orbitale mit Elektronen aufgefiillt, zusatzlich noch s-Orbital der hdhe-
ren Haupt-Quantenzahl mit ein oder zwei Elektronen belegt

sowohl die d- als auch die s-Orbitale kdnnen sich an Bindungen beteiligen, energetisch sehr
dichte Lage ermdglich einfache Verschiebung / Neuanordnung der Elektronen auf den Orbi-
talen z.B. um sehr stabile halb-besetzte Energie-Niveaus zu erreichen (HUNDsche Regel als
Energie-Prinzip)

gleiches Prinzip bei den Lanthaniden und Actiniden, hier werden die nach und nach zu be-
setzenden f-Orbitale von s- und p-Orbitalen der nachsten Haupt-Quantenzahlen begleitet /
abgeschirmt

dadurch vielfach auch mehrere verschiedene lonen oder Oxidations-Stufen maglich

resultierende / abgeleitete Eigenschaften

Verbindungen vielfach farbig, meist mehrere Farben in Abhangigkeit von der Oxidations-
Stufe / lonen-Ladung
koordinative Bindungs-Elektronen besonders gut anregbar - Farbigkeit

hier nur kurze Vorstellung einer Komplex-lonen bzw. Komplexe, die in Biologie und Ernah-
rungslehre eine Rolle spielen
nicht vollstandig oder erschépfend
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Liganden (in der anzufihrenden Reihenfolge)

Formel Name Formel Name
H hydrido 0% 0X0

CI’ chloro 0,2 peroxo
NO, nitro N3 azido
clo hypochlorito NH, amido
CN’ cyano CH3O" methoxo
sz thio CHsCOO™ | acetato
S0 sulfato H20 aqua
OH- hydroxo NH3 ammin
Zentral-Teilchen (Anion)

Formel Name Formel Name
Pb plumbat Fe ferrat

Au aurat C carbonat
Cu cuprat S sulfat

Ag argentat N nitrat

Al aluminat Cl chlorat
Sn stannat P phosphat

4.5.5.1. Verbindungen mit koordinativer Bindung

Cupfer-Komplexe

Tetraaquacupfer(ll)-lon

Teraamincupfer(ll)-lon

Chelate
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ausgewadhlte Bindungs-Arten im Vergleich

Merkmal / Kriterium

Atom-Bindung

polare Atom-Bindung

lonen-Beziehung Metall-Bindung

VAN-DER-WAALS- . , ; Wasserstoff- . .
Krifte 4 Dipol-Dipol-Krafte 4 Briicken-Bindung 4 lonen-Bindung 4 Atom-Bindung
Bind.-Lange 0.35 0,3 0,25 0,15
[nm]
Bind.-Starke
[kJ / mol] 0,4 4 12 - 350 380
1 (10) (30 —900) (950)
Starke- .
Verhaltnisse 1 10 >100 ] 1000

Bindungs-Stéarke

Bindungs-Energie
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T Schmelz-Temperatur (Fp)

600
K1 300
°C

500
200

400
100

300

ﬂ 0°C Wasser

200
-100

100
-200

-218°C  Sauerstoff
0
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Siede-Temperatur (Kp)

1465°C Natriumchlorid
600
KT 30
°C
500
200
186°C lod
100°C Wasser
100
59°C Brom
20°C Fluorwasserstoff
0
-35°C lodwasserstoff
Eﬂﬂ -67°C Bromwasserstoff
'1 m] -85°C Chlorwasserstoff
-34°C Chlor
100
-183°C Sauerstoff
.zuu -188°C Fluor
0
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Aufoaben:

1. Chlorwassersloff- (Hyrogenchlorid) und Iod-iMolekiile haben ungefahr die
gleiche Molekiil-Oberfliche. Damit gellen sie als vergleichbare Molekiile.
Trotzdem unlerscheiden sich die Siedepunkte deullich. Evklaren Sie dieses
Phanomen!

2. Bestimmen Sie die Polarvitat derv Bindung(en) in den folgenden Verbindun-

gen!
a) H20 b) H2S C) MgO
d) SOz e) SOs f) HF
9) NaF h) MgCl2 i) AICI3
)] SiCl4 k) SiO2 ) PCls
m) Ck n) Na20 0) SiO2
p) NacCl q) Ammoniak r CO:2
S) CHa t) C2Hs u) FeS
V) CClq4 w) Mgs(POa4)2 X) Essigsaure
Y) NaHSOs z) Ammoniumchlorid

2
.
fiir die vehobene Anspruchsebene:
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Aufgaben (fiir Wiederholungen, Ubungen und z B. zur Vorbereitung auf
Kontrollen
1. Bestimmen Sie die Polarilit derv Bindung(en) in den folgenden Verbindun-

gen!
a) F2 b) Brom c) HF
d) Wasser e) Schwefelwasserstoff f) CHa
0) Ammoniak h) SF2 i) Difluoroxid
)] Phosphortrichlorid k) AsCls )] CBra
m) C2Hs n) CoHa4 0) SO2
p) SOs3 q) CO r N20s
s)  N2Ss t) NOs" u) S04
V) Ameisensaure W) Ethanol X) Phosphat-lon
y) Ammonium-lon Z) COs2

2. Vergleichen Sie zwei selbstgewihlfe Avten der Bindung (aufer koordinalive)
mifeinander!

2. Priifen Sie, welche Art der Bindung in den folgenden Stoffen vorliegt! Be-
griinden Sie Ihre Wahl! Geben Sie fiir Afom- oder Ionen-Bindungen pas-
sende Energieniveauschema oder Eleklronen-Konfigurationen an! Fiir pola-
re Afom-Bindungen geben Sie sowohl den Nachweis einer moglichen Afom-
Bindung als auch den fiir eine mogliche Ionen-Bindung an!

a) H: b) HBr ¢ Al d) Ar e) KCl

3. Eine Stoff-Probe zeigl die folgenden Eigenschaften:
~ beim Schlag mit einem Hammer auf die feste Probe kommlt es zu einer
plastischen (bleibenden) Verformung
- die Stoff-Probe leifet den eleklvischen Strom
Um welche Art von Stoffen handelt es sich bzw. welche Art Bindung liegt
wahrscheinlich in diesem Stoff vor? Begriinden Sie Ihre Voraussage!

4. Durch welche beobachtbaren Figenschaften zeichnen sich Stoffe mit Alom-
Bindung aus? Erlaulern Sie aus Bau- und Bindungs-ierkmalen heraus, wa-
rum dies so ist!

fur die vehobene Anspruchsebene:
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