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0. Einleitung

Die Chemie beschaftigt sich mit den Eigenschaften von Stoffen / Verbindungen:

physikalische Eigenschaften bzw. Materialeigenschaften

toxikologische Eigenschaften, Umweltverhalten

Verhalten von Stoffen gegeniiber anderen Stoffen, chemische Reaktionen

Beweglichkeit von Stoffen in der Umwelt, Transportphdnomene, Stoffdynamik

Stofthierarchie:

Stoffe

Heterogene Gemische Homogene Stoffe

fest-fest: Gemenge (Granit)
fest-flissig: Suspension (Kalkmilch)
fest-gasformig: Rauch (Ruf3 im Abgas)
flissig-flissig: Emulsion (Milch)
flissig-gasformig: Nebel (Wolken)
gasf.-gasf.: gibts nicht

Homogene Gemische (Losungen) Reinstoffe

fest-fest: Legierung (Messing)
fest-flissig: Lésung (Sole)
flussig-flussig: Loésung (Wodka)
flussig-gasformig: Lésung (Sekt)
gasf.-gasf.: Gasgemisch (Luft)

Y

Verbindungen Elemente

Molekiile aus verschiedenen oder Ensemble von Atomen gleicher

gleichen (Modifikationen) Atomen chemischer Eigenschaften
Isotope



1. Atombau

1.1. Was ist ein Atom (Modellvorstellungen)?

Antike: Atome sind die kleinste, unteilbare Bausteine der Welt (Demokrit, 5. Jhd. v. Chr.).
Dies ist keine schlechte Definition. Sie ist jedoch mit einem falschen Elementbegriff (Feuer,

Erde, Wasser Luft) verkniipft.

Neuzeit: Einflihrung eines neuen Atom- und Elementverstdndnisses durch Dalton (18. Jhd.):

Gesetz von den festen Massenverhdltnissen: Elemente verbinden sich nur in festen
Massenverhiltnissen, z. B. Hg, S immer im Verhiltnis 200:32 (beide Stoffe waren damals
bereits als Elemente erkannt).

1. Gesetz von der Erhaltung der Masse: LaBt man beispielsweise Hg und S in einem
Reaktionsgefa, das sich auf einer Waage befindet, unter Luftabschiuf3 (Késeglocke)
miteinander reagieren, so bemerkt man weder eine Gewichtszu- noch —abnahme.

Gesetz von den vielfachen Massenverhdltnissen: Gehen zwei Elemente A und B mehrere
Verbindungen ein, so stehen die Massen von A, die sich mit der selben Masse B verbinden

immer im Verhiltnis ganzer Zahlen, z. B. FeS und FeS,.

Daraus folgt:

1. Jedes Element besteht aus Atomen (kleinste Einheit). Diese sind unzerstorbar und konnen
aus Verbindungen wiedergewonnen werden.

2. Alle Atome eines Elements sind gleichartig und haben die gleiche Grofse und Masse (s. u.
Isotope)

3. Die Bildung von Verbindungen erfolgt atomweise, es verbinden sich zwei oder mehrere
Atome.

4. Die kleinste Einheit einer Verbindung ist ein Molekiil.



1.2. Aufbau der Atome

Am Anfang des 20. Jahrhunderts werden nach und nach die Elementarteilchen, aus denen sich

die Atome aufbauen entdeckt.

Elektronen: 1897 Thomson, Bestimmung von e/m, 1909 Millikan, Kathodenstrahlexperiment:
Elektronen sind negativ geladene Teilchen mit der Masse m, = 9.11007" kg und der Ladung -
1.602007"° C.

Protonen: 1906 Thomson, Kanalstrahlexperiment mit unterschiedlichen Gasfiillungen:
Thomson beobachtete die grofite Ablenkung des Teilchenstrahls (d. h. die kleinste Masse) beit
einer Wasserstofffiillung. Er berechnete folgende GroBen fiir Protonen: Masse mp =
1.6725007 kg (ca. 1838 mal die Masse des Elektrons), Ladung = +1.602007"° C.

Zns

Neutronen: wurden bereits friiher von Rutherford postuliert, 1932 gelang Chadwick der
Nachweis durch Beschuf3 von Li, Be, B mit a-Strahlen (‘He-Kernen): Be + “He -> "2C + 'n.
Die Neutronenmasse betragt my = 1.6749-10%" kg. Dies entspricht ungefahr mp.

Atomautbau: 1911, Rutherford, Streuung von a-Teilchen (He-Kerne) an einer Goldfolie.

235 Zahlrohr
(auf einer Kreisbahn
«/\/\/\/\/\/\/\/\/\, ‘j beweglich)

50 pm Goldfolle
ca. 1000 Atomlagen




Ca. 0.01 % der a-Teilchen werden reflektiert, nur wenige gestreut, die meisten passieren die
Goldfolie unbeeinflult. Das bedeutet, dal Afome (zumindest Goldatome) einen positiv
geladenen Kern aus Protonen und Neutronen besitzen. Um diesen Kern existiert eine negativ

geladene Hiille aus Elektronen. Der Kerndurchmesser betragt ca. 10 m.

1.3. Definition des Elementbegriffs aus dem Atombegriff

Alle Atome eines Elements besitzen die gleiche Anzahl Protonen und damit auch die gleiche
Elektronenzahl. Deshalb konnen die Elemente nach steigender Kernladungszahl Z (Nachweis

der Kernladungszahl iiber die Rontgenspektren der Elemente, siche unten) geordnet werden.
Man unterscheidet:

Isotope sind Atome eines Elements mit unterschiedlicher Neutronenzahl (d. h. unterschied-
licher Atommasse; z. B. 'H, °H, *H, '°C, '*C. Es existieren nur wenige Reinelemente, d. h.
Elemente mit nur einem stabilen Isotop (z. B. Fluor: '°F).

Isotope konnen getrennt werden aufgrund der:

a) unterschiedlichen chemischen Reaktivitit (Isofopeneffekt), die verschiedene Isotope in
Molekiilen induzieren. Beispiel: Elektrolyse von Wasser (Eq = elektrochemisches
Potential, s. u.)

2 H" +2¢ ->H,, Eg = 0.0000 V (per Definition); 2 D" + 2¢” -> D5, Eg =-0.0034 V
Demnach wird D0 bei der Elektrolyse eines H,O/D,0-Gemisches angereichert.

b) unterschiedlichen physikalischen Eigenschaften, die verschiedene Isotope in Molekiilen
induzieren. Beispiel: Destillation von Wasser
H>O (Fp: 273,16 K, K,,: 373.16 K); D,O (Fp: 276,98 K, K,,: 374.59 K)

Beispiel: Gasdiffusion, Thermodiffusion (Trennung von *°U, >**U, #°U als UF).

Isobare sind Atome mit ,gleichem” Atomgewicht aber unterschiedlicher Kernladung.

. 140 40 40
Beispiel: " jgAr, 19K, Tp0Ca.

Isochore sind Atome mit gleicher Neutronenzahl: z.B. 136C und 147N.



1.4. Exkurs: Radioaktivitét

Der sogenannte Massendefekt stabilisiert Atomkerne, trotz der starken gegenseitigen
Abstofsung der Protonen. Beispiel:
% He-Kerne (Masse = 4.0015 atomic mass units) bestehen aus je 2 Protonen und Neutronen.

Die Summe der Massen von 2 Protonen und 2 Neutronen betrdgt 2x1.0073 a.m.u. + 2x1.0087

a.m.u. = 4.0320 a.m.u.. Die Differenz (Massendefekt) AM = 0.0305 a.m.u. ist mit der Energie,
die bei der Bildung eines He-Kernes aus 2 Protonen und 2 Neutronen frei wird iiber die
Gleichung E = m¢’ verkniipft. Es ergeben sich folgende Werte: E = 28,5 MeV = 2,745-10"
J/mol.

Kernspaltung
E/M

100 200

Maximum ca. 55

Kernfussion M(Fe, Ni, Co)

Durch Auftragung des relativen Massendefekts E/M gegen M (Atommasse) erhélt man eine
Kurve, die die stabilsten Kerne anzeigt. Demnach liefert die Kernfusion bei besonders
leichten Elementen sehr viel Energie und die Kernspaltung ist bei besonders schweren

Elementen bevorzugt.

Kernspaltung: entdeckt 1938 von Otto Hahn, Liese Meitner und Fritz StraBmann durch den
Beschuf3 von schweren Isotopen (z. B. 2°U) mit Neutronen.

235 236 90 143 1
92U -> "33Sr + 54Xe + 3 on

9oU + 'on >
Es entstehen eine Vielzahl von Spaltprodukten. Diese weisen bevorzugt Massen um M = 95
sowie M = 138 auf.

Die Spaltung von 1kg **°U setzt ca. 1.6-10'° J frei, der Massenverlust betrigt etwa 0.7 g.

Kernfussion: Verschmelzen leichter Atomkerne unter hohem Druck und hoher Temperatur.

Beispiel: 63Li + 21H -=>2 42He.



Radioaktivitdt nennt man den spontanen Zerfall von Atomkernen.

Griinde die Instabilitidt von Atomkernen:

1) zu hohe Kernmasse. Dies fithrt zu a-Zerfall (Freisetzung von *,He-Kernen)

2) Neutroneniiberschuf3. Dies fiihrt zu B-Zerfall (‘on -> ' 1p + ¢, Freisetzung von Elektronen,
B)

3) Protoneniiberschuf3. Dies fiihrt entweder zu Positronen-Strahlung (Freisetzung von
Positronen B', bevorzugt bei leichteren Kernen) oder zu K-Einfang (Elektron einer

inneren K-Schale stiirzt in den Kern; bevorzugt bei schwereren Kernen).

Es existieren 3 natiirliche radioaktive Zerfallsreihen (ausgehend von natiirlich vorkommen-
den Radionukliden):

1) Thorium-Reihe: *%5oTh (t;, = 1.4-10'% a) -> 2%, Pb

2) Uran-Reihe (Actinium-Reihe): 235 nU (tip="17. 1-108 a) > 20732Pb

3) Uran-Reihe: 23892U (tip=4.5 10° a) > 20682Pb

Bei allen anderen denkbaren Zerfallsreihen sind die Halbwertszeiten der beteiligten Nuklide
(Atomkerne) so kurz, daf} die Vorrite dieser Nuklide im Verlauf der Erdgeschichte verbraucht

wurden.

Wiederaufarbeitung: Beim radioaktiven Zerfall und bei der Kernspaltung entstehen neue

Kerne mit vollig wunterschiedlichen chemischen und physikalischen (Halbwertszeit)
Eigenschaften (z. T. Gase: Ra, Xe), die wiederum radioaktiv sein kénnen. Die Abtrennung
dieser Stoffe (z. B. aus einem Kernbrennstoff) kann nur {liber sehr komplizierte, chemische
Verfahren erfolgen (Wiederaufarbeitung). Nicht verwertbare, radioaktive Spaltprodukte
miissen irgendwo sicher gelagert werden, bis ihre Radioaktivitit auf ein sehr geringes Mal3

abgeklungen ist.



Die Halbwertszeit beim radioaktiven Zerfall ist derjenige Zeitraum in dem die Hdlfte aller
vorliegenden Kerne zerfallen ist. Das folgende Geschwindigkeitsgesetz gilt auch fiir
unimolekulare Reaktionen (A — B) in der Chemie.

-dN/dt = AN mit A = Zerfallskonstante, d. h. die Zerfallsgeschwindigkeit (Wahrscheinlich-
keit des Zerfalls eines Atoms) ist konstant (s. u.), N = Teilchenzahl des zerfallenden Nuklids.
Daraus folgt: dN/N = - A\-dt und nach nach Integration ergibt sich: In(N) = -A-t + In(Ny); d. h.
In(N/No) = -A-t und N/Ny = ™', N = Ng-e™",

Man definiert: zur Zeit t = ty; ist N = No/2 d. h. In(N¢/2'Ng) = -A-t;o d. h. In(2) = Aty ,
woraus folgt: #;, = 0.693/A.

t;» und damit auch A sind nicht konstant. Die Halbwertszeit nimmt bei sehr hohen Tem-
peraturen ab (therm. Anregung), bei sehr hohen Kerngeschwindigkeiten zu (Relativitits-
theorie) und sie ist schwach abhidngig von der chemischen Umgebung. Eine Anwendung der

Halbwertszeit liegt in der Altersbestimmung natiirlicher Proben (z. B. '*C-Methode).

1.5. Der Aufbau der Elektronenhulle

Uber die Kernladungszahl (Protonenzahl) ist die Zahl der Elektronen eines Elements defi-
niert. Sie bestimmt die chemischen Eigenschaften eines Atoms oder lons. Seit dem
ausgehenden 19. Jahrhundert wurden verschiedene Modelle zur Beschreibung des Aufbaus

der Elektronenhiille entwickelt.

1.5.1. Rutherford‘sches Planetenmodell

Hierbei umkreisen die Elektronen den Kern wie Planeten die Sonne. Ein grundlegendes
Problem dieses Modells ist sein Widerspruch zur Elektrodynamik. Demnach miissen bewegte
Ladungen Energie abstrahlen. Man postulierte deshalb ohne ndhere Begriindung, dal3 sich die

Elektronen strahlungsfrei bewegen.

Ein weiteres Problem des Planetenmodells ist folgendes: wenn die Elektronen eine diffuse

Hiille um den Atomkern bilden, dann lassen sich die Spektren des Wasserstoff nicht erklaren.
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1.5.2. Wasserstoff-Spektren

Wasserstoff-Spektren sind die zu beobachtende Strahlung bei elektrischen Entladungen im
Wasserstoffgas. Dabei entstehen H-Atome, die die Stahlung aussenden. Man beobachtet keine
kontinuierliche Strahlung, sondern scharfe Linien, die man in fiinf ,,Serien* einteilen kann
(nach Entdeckern benannt) und deren Emissionsfrequenzen sich nach folgenden Formeln

berechnen lassen:

a) Lyman-Serie (UV): v =R-(1/1%-1/n%); n =2,3,4,5...

b)  Balmer-Serie (sichtbares Licht): v = R+(1/2%-1/n%); n = 3,4,5.6...

c) Paschen-Serie (IR): v = R+(1/3%-1/n*); n =4,5,6,7...

d)  Bracket-Serie (IR): v = R:(1/4*-1/n%); n=5,6,7.8...

e) Pfund-Serie (IR): v = R+(1/5°-1/n%); n = 6,7,8,9...

Allgemein: v = R-(l/nlz-l/nzz); n, = n;+1,n;+2,n;+3; R = Rydbergkonstante = 3.29-10° Hz

1.5.3. Das Bohr’sche Atommodell

Die Elektronen bewegen sich auf bestimmten Kreisbahnen um den Kern. Fiir eine stabile
Bahn gilt, da} die elektrostatische Anziehung genauso gro3 wie die Fliehkraft sein muB, die
durch die Kreisbewegung induziert wird.

Zegey 1/ = mgvi/r

Plank postulierte, dal Energien nur als ganzzahlige Vielfache einer kleinsten Energie (Quant)
tibertragen werden. D.h. der Drehimpuls des Elektrons auf einer Kreisbahn (!!) ist ein
Vielfaches eines kleinsten Impulses.

movr = n-h/271(h = Planck-Konstante: 6.626-107* Js)

Fiir den Radius einer Kreisbahn gilt also:

r = (W)/4 -myZ-es’); n wird als Hauptquantenzahl bezeichnet. SSie beschreibt eine Art
Kugelschale (Bahn, Orbital) auf der sich das Elektron bewegt.

Vorteile dieses neuen Modells:

1) Auf diesen Bahnen (Schalen !!!) verlieren Elektronen keine Energie. Fiir den Sprung auf
eine kernfernere Bahn wird eine diskrete Energie bendtigt, beim Sprung auf eine innere
Bahn wird eine bestimmte Energie frei.

2) Daraus lassen sich die Spektren von Atomen mit genau einem Elektron exakt berechnen, .
a. die des Wasserstoffatoms, leider nicht Spektren von Teilchen mit mehr als einem

Elektron.
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Rontgenspektren (Mosley 1913):

Aus Rontgenspektren lassen sich die chemischen Elemente nach steigender Kernladungszahl
ordnen. Man beschieft dabei eine Anode aus einem bestimmten Element (Metall) mit
Elektronen. Es werden Elektronen aus der innersten Schale herausgeschlagen. Diese Schale
wird durch Elektronen aus der ndchst héheren Schale wieder aufgefiillt. Dabei wird eine
scharfbandige Rontgenstrahlung frei. Fiir die Frequenz dieser Rontgenstrahlung gilt:

v =(c'3-R/4-N)(Z-1)

D. h. die Auftragung von (1/ A)""? gegen Z ergibt eine Gerade

1.5.4. Das erweiterte Bohr’sche Atommodell

Bei Systemen mit mehr als einem Elektron treten Wechselwirkungen auf, die mit dem
Bohr’schen Modell nicht mehr beschrieben werden kdnnen. Man beobachtet eine Vielzahl
neuer Ubergiinge. Die Losung dieses Problems liegt in der Einfilhrung von 3 weiteren

Quantenzahlen:

- Nebenquantenzahl | (Bahndrehimpulsquantenzahl, Sommerfeld)
Fiir 1 gilt: 0 <1 <n-1 (n = Hauptquantenzahl)
| definiert die Bahngeometrie (Orbitalgestalt): 1 = 0, s-Orbital; 1 = 1, p-Orbital; 1 = 2,
d-Orbital; danach folgen f-, g-, h-Orbital usw.
Elektronentibergénge sind nur fiir Al = +1 erlaubt (sog. Auswahlregeln).

- Magnetquantenzahl m (Zeeman)
m kann nur bei Elektroneniibergdngen in magnetischen Feldern beobachtet werden.
Firm gilt: -l <m <+
m definiert die Orientierung der Orbitale im Raum. Fir 1 = 0 gilt m = 0, d. h. es ist nur
eine rdumliche Orientierung moglich. D. h. s-Orbitale haben Kugelgestalt

- Spinquantenzahl s:
s beschreibt den Eigendrehimpuls des Elektrons und kann die Werte +1/2 einnehmen.

Der Zustand eines bestimmten Elektrons in einem Atom wird durch 4 Quantenzahlen

festgelegt.

1.5.5. Die Auffillung der Orbitale

Die Auffiillung der Orbitale beginnt bei der Schale mit der niedrigsten Energie.
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Pauli-Prinzip:

In einem Mehrelektronensystem (Atom) miissen sich alle Elektronen in mindestens einer
Quantenzahl unterscheiden. D. h. in einem Orbital (n, 1, m) konnen maximal 2 Elektronen
Platz finden, die sich dann durch ihre Spinquantenzahl s unterscheiden. Auf der n-ten-Schale

haben maximal 2n° Elektronen Platz

1.5.6 Das wellenmechanische Atommodell

Elektronen besitzen sowohl Teilchen- als auch Wellencharakter

DeBroglie: A = h/m-v (v = Geschwindigkeit des Teilchens)

Eine Schale ist nur dann stabil, wenn das Elektron auf ihr eine stehende Welle ausbilden
kann. Daraus ergibt sich folgende Gleichung:

2-rTt=n'A; d. h. (s.0.) mgvr=nh/2-T

Schrodinger stellte dann den Zusammenhang zwischen der Ampiitude W einer Materiewelle,
der Geschwindigkeit, der Zeit, und den Raumkoordinaten her (hier ohne math. Ableitung):
AW+ (8 TT-my/l’) - (Eges-Epo)- W= 0 ;

A= Laplaceoperator (2. Ableitung in alle Raumrichtungen)

Gesucht sind also die Losungen dieser Gleichung, d. h. eine Beschreibung fiir die Amplitude
W einer Materiewelle. Diese Losungen sind wiederum Funktionen. Bei der Ldsung der
Gleichung fiir das H-Atom (und nur dafiir geht es ohne die Einflihrung von Néherungen),

erhélt man wiederum 3 Quantenzahlen.

Die Schrodinger-Gleichung kann man einfach fiir eine eindimensionale Welle 16sen (Teilchen
im Kasten der Lange L):

Da stehende Wellen ausgebildet werden miissen (vgl. Gitarrensaite) sind nur bestimmte
Wellenlangen erlaubt. Es gilt: A = 2L/n (A = Wellenldnge, L = Kastenlidnge)

Die Wellenfunktionen haben eine Sinus-Form (Stetigkeit): ¥ = sin(27/&/A) = sin(n7x/L)

13



Nach de Broglie ist die Wellenldnge eines Teilchens mit seinem Impuls verbunden:

A = h/m-v = h/p, daraus folgt p = h/A =h-n/2L

Fiir die Energie eines Teilchens gilt:

E = p’2m = n*h*/8m-L? (n = 1,2,3.). Dies sind die einzigen erlaubten Energien des
Teilchens.

Beachtenswert: das niedrigste Niveau hat innerhalb des Kastens keinen Knoten (Anderung

des Vorzeichens). Mit jeder Erh6hung von n um 1 erhoht sich die Anzahl der Knoten um 1

Energie Wellenlangen
n=3 /—\/\ 2L3

n=1 2L

X

Aus der Losung eines analogen Ansatzes flir ein dreidimensionales System (Schrodinger-
Gleichung) ergibt sich die Energie der Schalen (Orbitale) fiir ein Einelektronensystem, sie ist
nur abhéngig von n, der Hauptquantenzahl:

E = -(szee4/32rf£02152)(1/n2) e = Elementarladung, m. = Masse des Elektrons, & =
Dielektrizitatskonstante des Vakuums, i) = h/21t.

Demnach steigt (wird immer positiver) die Energie der Schalen mit 1/n? (d. h. sie liegen mit
steigendem n immer ndher zusammen). Der Nullpunkt ist die Ionisierungsbarriere, d. h. die
Energie, die notig ist, um das Elektron vollstindig aus der Anziehungskraft eines Kerns der

Ladung Z zu entfernen.

Aus der Losung der Schrodinger-Gleichung fiir ein eindimensionales System (Teilchen im

Kasten ergibt sich eine Quantenzahl. Fiir ein dreidimensionales System (karthesische

Koordinaten x, y, z) erhdlt man drei dquivalente Quantenzahlen n. Daraus ergeben sich

folgende Probleme:

1) in einem karthesischen Koordinatensystem ist die mathematische Behandlung schwierig.

2) eigentlich interessiert v. a. die Radialverteilung der Elektronendichte um den Atomkern,
also in welchem Abstand vom Kern besteht welche Elektronendichte. Diese Beschrei-

bung liefert ein karthesisches Koordinatensystem nicht.

14



Als Losung bietet sich der Ubergang von karthesischen zu Kugelkoordinaten an:

Man transformiert x,y,z -> r, 6 ¢(Abstand vom Kern, 2 Richtungen.

Lost man die Schrodinger-Gleichung in einem Kugelkoordinatensystem ergeben sich
wiederum drei neue Quantenzahlen, eine fiir den Radius (n) und zwei fiir die Orientierung (I,

m) im Raum. Diese sind nun nicht mehr dquivalent.

Eine mathematische Vereinfachung ergibt sich dadurch, dafl die aus diesem Verfahren resul-
tierenden Losungen der Schrodinger-Gleichung (Wellenfunktionen) %, ;,.(r, 6 @ als Produkt
eines Radialteils R, (), der die Elektronenverteilung als Funktion des Abstandes r vom
Atomkern beschreibt, und einen richtungsabhingigen Teil Y;,,(6 @, welcher eine Funktion der

Winkelkoordinaten Gund gist, geschrieben werden kdnnen.

"’Un,l,m(r: 0, (9 = Rn,l(r)'Yl,m(a g
Der radiale Anteil der Wellenfunktionen R, ;(7)-ist eine Funktion der Quantenzahlen n und I:
R i(r) = f(r) (Z/ag)*-eP? ay = Bohr‘scher Radius (54 pm) und p = 2-Z-r/n-ay, Z ist die Kern-

ladungszahl, n ist die Hauptquantenzahl. Sie kann folgende Werte einnechmen: n = 1,2,3 usw.

Fiir f(r) existieren verschiedene Losungen in Abhéngigkeit von n und 1

n 1 f(r)

1 0 2

2 0 (1/272)(2-p)

2 1 (1/2N6)p

3 0 (1/9\3)(6-6p+p%)
3 1 (1/9V6)(4-p)p

3 2 (1/9V30)p’

Der richtungsabhédngige Anteil Y;,(6¢@ der Wellenfunktionen ist eine Funktion der

Quantenzahlen | und m:
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Yim(B@ = (1/419"*y(6¢ wobei fiir y(6,¢) gilt:

1 m (6,9

0 0 1

1 0 (3)"*cos

| +1 -(£(3/2)"sin6 ¢
2 0 (5/4)"(3cosb -1)
2 +] -

(+(15/4)"2(3/2)"*c0s6 sinB ¢
2 +2 (15/8)"%sin’0 ¢*2®

Die Wellenfunktionen W, m(r, 6, @) konnen sowohl negative als auch positive Werte
einnehmen. Damit konnen sie nicht geeignet sein, beispielsweise eine Elektronenverteilung in
einem Orbital zu beschreiben (es gibt keine negativen Elektronendichten !!). Hierzu dient das
Quadrat von Wy, (1, 8, @). Wy im(r, 6, (p)2 entspricht der Aufenthaltswahrscheinlichkeit des

Elektrons an einem durch r, © und @definierten Ort.

Aus den Wellenfunktionen lassen sich sehr einfach qualitative Eigenschaften von Orbitalen

ableiten, hier einige Beispiele:

1) Alle Wellenfunktionen W, oo(r, 6, @ (I = 0, damit ist auch m = 0, s.0.) haben keinen
Radialanteil, d. h. sie sind kugelsymmetrisch. Daraus ergeben sich kugel- (n = 1) bzw.
zwiebelschalenformige (n > 1) s-Orbitale.

2) Ry ist proportional zu 2-p wobei p proportional zu r ist. Fiir p = 2 gilt R, = 0, d. h. das
Orbital (Aufenthaltswahrscheinlichkeit W? des Elektrons in W;0,0) ist fiir r = 2a¢/Z gleich
Null. Das bedeutet, dafl das Orbital an diesem Kernabstand eine radiale Knotenfldche hat.

3) R hat zwei radiale Knoten, die sich aus der Losung der Gleichung: (6-6p+p®) = 0
ergeben.

4) Alle Wellenfunktionen mit I = 0 haben am Kernort (p = 0) einen endlichen Wert. Alle
anderen Wellenfunktionen haben dort den Wert 0.
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Knotenflichen

Mit jeder Erhohung einer der Quantenzahlen n und 1 um den Wert 1 nimmt die Zahl der
Knotenflichen um 1 zu. Knotenflichen entsprechen einem Vorzeichenwechsel von W, n(, 6,
@ bzw. einem Nullpunkt von W, (r, 6, (p)z). Beispiel: die Radialverteilung eines 2s-Orbitals
(n=2,1=0).

Elektronendichte

Die Art der Orbitaldarstellung, die der Chemiker beniitzt:

Die Achsenbeschriftung
gilt auch fur die anderen
Orbitale

Die Wellenfunktionen
der p-Orbitale haben

+y
+z
+X
S
‘ positive Vorzeichen auf
den positiven
Achsenabschnitten (hier
Py Px Pz dunkel dargestellt)
dyy \%: j%\dyz
Die Elektronendichte bei den dxy, dxz und dyz Orbitalen

ist zwischen den Koordinatenachsen am hdchsten. Sie
besitzen je 2 Knotenflachen auf den Achsen

d><2—y2

1.6. Elementeigenschaften als Funktion der Elektronenzahl, das Periodensystem der

Elemente

In der Neuzeit wurde der griechische Elementbegriff langsam abgewandelt. Man erkannte,
dal} Elemente Stoffe sind, die sich nicht aus anderen Stoffen aufbauen. Von der Antike bis
zum Ende des 18 Jahrhunderts waren ca. 12 Elemente bekannt: u. a. Eisen, Silber, Gold,
Arsen, Antimon, Schwefel, Quecksilber, Kupfer, Blei, Zinn. Ab 1750 erfolgte mit dem
Aufbau der Chemie als Wissenschaft (vorher: Alchimie) die rasche Entdeckung neuer
Elemente: Sauerstoff (Sdurebildner), Stickstoff (erstickt Flammen), Chlor, etc. Bis ca. 1850
waren 50-60 Elemente bekannt die z. T. dhnliche chemische und physikalische Eigenschaften

aufwiesen.



So setzen sich Sauerstoff und Schwefel mit Quecksilber zu HgO bzw. HgS um, Chlor, Brom
und lod reagieren zu HgCl,, HgBr,, Hgl,. Man kannte die Halogene (Salzbildner) Fluor (Gas),
Chlor (Gas), Brom (fliissig), Jod (fest) als FElemente mit niedrigen Schmelz- bzw.
Siedepunkten. Daraus ergab sich eine grobe Einteilung der Elemente in Gruppen mit gleichen

chemischen Eigenschaften.

1869 etablierten Mendelejew und Mayer unabhingig voneinander das uns heute bekannte
Periodensystem der Elemente. Bestitigt wurde es durch die ziemlich exakte Vorhersage von
Eigenschaften damals noch unbekannter Elemente (Liicken im PSE) wie z. B. des Germa-
niums. Dies initiierte eine intensive Suche nach neuen Elementen, um die verbleibenden

Licken zu schlieBen. Bis 1900 waren fast alle Elemente bekannt.

Das PSE ist in Spalten (Gruppen, Elemente mit dhnlichen chemischen Eigenschaften) und
Reihen (Perioden) eingeteilt. Die Kernladung und damit die Elektronenkonfiguration eines

Elements bestimmt seinen Platz im PSE.

Fiir die Beschreibung der Elektronenkonfiguration gibt es eine bestimmte Notation. Dies

sollen die folgenden Beispiele verdeutlichen:

- H (Is"), d. h. ein Wasserstoffatom (im Grundzustand = energetisch giinstigster Zustand)
besitzt ein Elektron, das im 1s-Orbital sitzt.

- Li (1s% 2s"), d. h. ein Lithiumatom (im Grundzustand) besitzt zwei Elektronen im 1s-
Orbital (damit ist dieses gefiillt) und ein Elektron im 2s-Orbital.

- Na(1s% 2s% 2p°, 3s%), K (1s%, 252, 2p°, 352, 3p°, 4s7), usw.

Die Elektronen werden in moglichst niedrig liegende Orbitale eingefiillt. In kursiver Schrift

sind die sogenannten Valenzorbitalkonfigurationen angegeben, die die chemischen Eigen-

schaften der Elemente bestimmen. Man erkennt, dafl H, Li, Na und K jeweils ein einzelnes

Elektron in einem s-Orbital besitzen. Damit ist zu erwarten, da3 diese Elemente eine gewisse

Ahnlichkeit in ihrem, chemischen Verhalten aufweisen sollten.
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Mit zunehmender Hauptquantenzahl n steigt die Energie der Orbitale

E
n=6 ——--..
N=5 — e e AT o
e e Bp
i e 4d
n=4 7H Bs
4p
3d
4s
N=3 — 2 3p
3s
2p
n=2 — =
------- — 25
L R ———— 1s

Fiir die Auffiillung der Orbitale mit Elektronen gelten folgende Regeln:

1.

1. Pauli-Prinzip: jedes Orbital kann nur von maximal 2 Elektronen besetzt
werden. Damit unterscheiden sich diese beiden Elektronen zumindest in der
Spinquantenzahl s.

2. Die Orbitale werden nach steigender Energie aufgefiillt.
Hund’sche Regel: bei Orbitalen gleicher Energie (sogenannte entartete Orbitale) werden

diese jeweils erst einfach besetzt. Beispiele:

2px 2py 2p; 2pyx 2py 2p,
2p 2p
H 2s He 2s usw.
1s |1 1s 1)

Energetisch besonders giinstig sind leere, halbvolle und gefiillte Schalen

Beispiel: die Elektronenkonfiguration von **Cr. Aus der Kernladungszahl ergeben sich 24
Elektronen. Man fiillt die Orbitale der Reihe nach auf: d. h. 1s?, 2s?, 2p°, 3p% 3p°. Bis
hierher wurden 18 Elektronen eingesetzt, diese Elektronenkonfiguration entspricht dem

Edelgas Argon (Ar). Es verbleiben 6 Elektronen. Dafiir gibt es 2 Moglichkeiten: 1s%, 2s%,
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2p°, 3p%, 3p°, 4s°, 3d” oder 1s%, 25, 2p°, 3p?, 3p°, 4s’, 3d°. Bei der zweiten Moglichkeit
sind sowohl das 4s (ein Elektron) als auch das 3d-Orbital (fiinf Elektronen) halbbesetzt.
Damit dieser Fall energetisch giinstiger (Grundzustand) als der erste.

5. Elemente mit 4f-Elektronen, die sog. Lanthaniden: die 4f-Schale liegt zwar energetisch
tiber der 6s-Schale (wird also nach dieser aufgefiillt) allerdings liegt der mittlere
Aufenthaltsort der 4f-Elektronen niher am Kern als der der 6s-Elektronen; d. h. die 4f-
Elektronen spielen fiir die chemischen Eigenschaften nur eine kleine Rolle. Deshalb sind

sich alle Lanthaniden in threm chemischen Verhalten sehr dhnlich.

Wichtig fiir die Beurteilung der chemischen Eigenschaften von Elementen: Elemente mit
gleicher Elektronenkonfiguration in den &ulleren Schalen (Valenzschale) haben dhnliche
chemische Eigenschaften. Beispiele: Edelgase; Alkalimetalle, Halogene. D. h. in den Perioden
des PSE wiederholen sich verwandte Elemente. Eine weitere (grobe) Einteilung des PSE
erfolgt in die sogenannten s- und p-Blockelemente (Hauptgruppenelemente), die d-

Blockelemente (Ubergangsmetalle) und f-Blockelemente (Lanthaniden, Actiniden).

1.7. Periodische Eigenschaften der Elemente

1.7.1 Atom-/lonenradien

Der Atomradius ist die kiirzeste Entfernung bis zu der sich ein anderes, mdglichst
gleichartiges Atom néhern kann. Meist nimmt man dafiir den Abstand zwischen zwei Atomen
des gleichen Elements in einer Verbindung bzw. einem Metall. Unter Vernachlédssigung der
Schalenstruktur der Elektronenhiille wiirde gelten, da mit der Zahl der Elektronen der
Atomradius ansteigt. Durch die Schalenstruktur ergeben sich Besonderheiten im Verlauf der

Atomradien:

1) Innerhalb einer Gruppe steigt der Atomradius. Beispiel: Li, 152; Na, 186; K 231; Rb,
244; Cs 262 pm (1072 m).

2) Innerhalb einer Periode nimmt der Atomradius zu den Edelgasen hin ab. Beispiel: Li,
152; Be, 112; B, 88; C, 77; N, 70; O 66; F, 64; Ne, 131 pm. Als Faustregel gilt: voll
besetzte Schalen sind besonders grofs (siche Be und B).

3) Die Radien der einwertigen Kationen zeigen einen &hnlichen Verlauf wie die

Atomradien.
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4)

S)

Bei isoelektronischen Teilchen (Atomen und Ionen mit gleicher Elektronenzahl) nimmt
der Radius mit steigender Kernladung ab: N3', 171; 02', 140; F,136; Ne, 131; Na', 102;
Mg2+, 72 pm.

Lanthanidenkontraktion: Die 4f-Elektronen werden in eine innere Schale eingefiillt,
wirken also der steigenden Kernladung nicht entgegen. Auf die Lanthaniden folgen die
Elemente der 3. Ubergangsmetallreihe (-periode). Diese haben nun z. T. kleinere Atom-
/Tonenradien als die Elemente der 2. Ubergangsmetallreihe. Beispiel: Zr 160; Hf, 159 pm.

D. h. diese Elemente sind sich in ihren chemischen Eigenschaften extrem &hnlich

1.7.2. lonisierungsenergien AG;

1)

2)

3)

4)

Die Ionisierungsenergie AG; ist diejenige Energie (eV) die nétig ist (lonisierung ist
immer energetisch ungiinstig, endotherm), ein (oder mehrere) Elektron(en) (I;, I, usw.)
vollstindig aus der Anziehung des Kerns zu entfernen.

Ionisierungsenthalpien AH; (kJ/mol) werden fiir thermodynamische Berechnungen ver-
wendet. AH; ist um RT groBer als AGy (AGy = AH; - TAS)), da sich bei der Ionisierung die
Entropie erhoht (aus 1 Teilchen werden zwei !!).

Die Ionisierungsenergien nehmen innerhalb einer Gruppe von oben nach unten ab.
Grund hierfiir ist, dafl die effektive Kernladung mit zunehmendem Atomradius immer
kleiner wird. Das hei3t, die inneren Elektronen wirken abschirmend (kompensieren die
Kernladung).

Innerhalb einer Periode ist der Verlauf komplizierter. Grund dafiir ist, dal volle- (leere)
Schalen stabiler sind als halbbesetzte Schalen, diese sind wiederum stabiler als

teilbesetzte (Hund’sche Regel) Schalen.

Der Verlauf der lonisierungsenergie innerhalb der ersten Periode:

eV

20 ——

5

10 1

Li Be B C N [¢] F Ne
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1.7.3. Elektronenaffinitit E5
1) Die Elektronenaffinitit ist die Energie (eV) / Enthalpie (kJ/mol), die frei (exotherm) oder

verbraucht (endotherm) wird um einem Atom in der Gasphase ein Elektron zuzufiihren.

2) Sie sollte korrekterweise filir exotherme Prozesse negativ sein. Grundsitzlich gilt: wenn
die E5 eines Elements positiver ist als die eines anderen, dann ist seine Tendenz zum
Elektroneneinfang grofer.

3) Fiir den Verlauf der EA gelten die gleichen Regeln wie fiir die lonisierungsenergie.

1.7.4. Elektronegativitit X

1) Pauling: Die Elektronegativitdt beschreibt die Eigenschaft von Elementen in Molekiilen
Elektronendichte anzuziehen (je positiver, desto stirker). Konkrete Zahlenwerte ergeben
sich aus dem Vergleich der Dissoziationsenergien von A-A und B-B (rein kovalent, Daa,
Dgp) mit A-B (polarisiert, Dag > (Daa'Dgg)"’®); X = (Dag - (DaaDgp)’)"? Der
Nullpunkt ist willkiirlich gesetzt.

2) Nach Mulliken berechnet sich die Elektronegativitit aus dem Mittelwert von IE und EA:
X = (IE + EA)/2.

1.7.5. chemische Hirte (n) und Weichheit (1/n)

Als chemische Hdrte versteht man den Mittelwert zwischen der ersten IE eines Atoms
(Energie des HOMOs, highest occupied molecular orbital) und seines Anions (Energie des
LUMOs; lowest unoccupied molecular orbital).

N = (IEatom — [Eanion)/2

Daraus folgt eine grof3e Hirte bei groBem HOMO-LUMO Abstand. Als Faustregel gilt: kleine
Atome / Ionen sind i. A. hart.

Die chemische Weichheit ist der Kehrwert der chemischen Harte.

1.7.6. Polarisierbarkeit

Die Polarisierbarkeit beschreibt die Leichtigkeit mit der die Elektronenhiille eines Atoms oder
Ions durch eine Ladung verformt werden kann. Je groBer und diffuser und je weniger geladen

ein Teilchen ist, desto leichter ist es polarisierbar.
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