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1 Atome, Molekule, Chemie

1.1 Atome, Atomkerne und Elemente

Stoffe sind entweder chemische Elemente oder chemische Verbindungen. Die Ele-
mente (Grundstoffe) sind chemisch nicht weiter zerlegbar und bestehen aus gleich-
artigen Atomen. Beispiele sind Wasserstoff, Schwefel, Kupfer. Vereinigen sich bei ei-
ner chemischen Reaktion zwei oder mehrere Atome, so entsteht ein Molekl, der
kleinste Teil einer chemischen Verbindung. Beispiele daflr sind Wasser, Kupfersul-
fat, Natriumchlorid.

Atome und Atomkerne

Die Atome bestehen aus dem Kern und der Hille. Der Kern ist aus Protonen und
Neutronen aufgebaut, die Elektronen bilden die Elektronenhiille. Die Protonen (Sym-
bol p oder p*) sind elektrisch positiv geladen, Neutronen (Symbol n) tragen keine La-
dung. Die Elektronen (Symbol €7) sind elektrisch negativ geladen und haben eine et-
wa 2000 mal kleinere Masse als die Kernbausteine.

Ein Atomkern ist etwa 107" m groR, ein Atom etwa 10™'° m. Wiirde
man ein Atom billionenfach vergroRern, so hatte der Kern die
Grolke einer Kirsche, wahrend das gesamte Atom 300 m Durch-
messer hatte. In einem solchen Atom hatte der Eiffelturm Platz,
die Elektronen hatten die GroRe von Stecknadelkdpfen.

Abbildung aus Fuchs, Walter R.: Knaurs Buch der modernen Physik. Miinchen/Zurich 1965 ﬁ"’
Kernladungszahl und Massenzahl

Die verschiedenen Elemente unterscheiden sich durch den Aufbau ihrer Atome.
Wasserstoff besteht lediglich aus einem Proton und einem Elektron. Lithium, das
leichteste Metall, besitzt einen Kern aus drei Protonen und drei Neutronen sowie eine
Hulle aus drei Elektronen. Der Urankern enthalt 92 Protonen, Uber 140 Neutronen
und ist von einer Hille aus 92 Elektronen umgeben.

Die Anzahl der Protonen bestimmt die elektrische Ladung des Atomkerns. Enthalt er
beispielsweise zwei Protonen, wie es beim Helium der Fall ist, sagt man, er habe die
Kernladungszahl 2. Statt Kernladungszahl sagt man auch Ordnungszahl. Wasser-
stoff hat die Kernladungszahl 1, Uran hat die Kernladungszahl 92.

Hinter der anfangs erwahnten "Gleichartigkeit" der Atome eine Elements verbirgt sich
also die Kernladungszahl: ein Element besteht aus Atomen gleicher Kernladungs-
zahl.

Protonen und Neutronen haben praktisch die gleiche Masse, die man willkarlich
gleich 1 setzt. Die Summe aus Protonenzahl und Neutronenzahl eines Kerns ist sei-
ne Massenzahl '. So hat z. B. Wasserstoff die Massenzahl 1; Helium mit einem Kern
aus 2 Protonen und 2 Neutronen hat die Massenzahl 4.

Kernladungszahl = Ordnungszahl = Zahl der Protonen

Massenzahl = Protonenzahl + Neutronenzahl

' Da die Masse des Elektrons relativ klein ist, spielt sie fir die Massenzahl des Atoms keine Rolle.



Zusatzinfo: Isotope, Radioaktivitat

Bei der Bezeichnung von Atomkernen findet man hé&ufig die Schreibweise '\;E , wobei M die Massen-
zahl, Z die Kernladungszahl und E das Elementsymbol ist. Beispielsweise steht 1H fur Wasserstoff
und 120 fir Kohlenstoff.

Atome des gleichen Elements, also gleicher Kernladungszahl, kdnnen verschieden viele Neutronen
enthalten. Es gibt z. B. Kohlenstoffatome (Kernladungszahl 6) mit 6 Neutronen und solche mit 8 Neu-
tronen. Das bedeutet, dal® die Massenzahl im ersten Fall 12, im zweiten Fall 14 ist; in der oben ein-
gefiihrten Schreibweise wirden also 120 und 12’C stehen. Ein anderes Beispie sind Uranatome (92
Protonen) mit 143 und mit 146 Neutronen: zggu und zggu. Atome mit gleicher Kernladungs-, aber
verschiedener Massenzahl nennt man die Isotope des Elements”.

Das einfachste Beispiel sind die drei isotopen Formen des Wasserstoffkerns. Im allgemeinen besteht
er nur aus einem einzigen Proton, dieses kann aber auch mit einem oder zwei Neutronen verbunden
sein. Wasserstoff, der Kerne der Massenzahl 2 (also mit einem Proton und einem Neutrong enthalt,
heil3t Deuterium, 21D. Atomkerne des Tritiums enthalten ein Proton und zwei Neutronen, " T . (Nur
beim Wasserstoff tragen verschiedene Isotope eines Elements eigene Namen.)

Bei einer gegebenen Protonenzahl gibt es eine optimale Neutronenzahl, die die Stabilitadt des Kerns
sichert. Ist dies nicht der Fall, so hat der Kern verschiedene Méglichkeiten, in einen stabileren Zustand
Uberzugehen: er gibt Masse oder Energie ab, d. h. er ist radioaktiv.

Tritium ist ein Beispiel fur solch ein instabiles Element; es entledigt sich eines Neutrons durch Um-
wandlung desselben in ein Proton. Dieser Ubergang eines neutralen Teilchen in ein positives ge-
schieht durch Abgabe negativer Ladung: Tritiumkerne geben Elektronen ab, sie sind f-Strahler. Da-
nach enthalt der Kern 2 Protonen, ist also kein Wasserstoffkern mehr. Vielmehr hat er sich in das He-
liumisotop gHe verwandelt.

Andere Elemente, z. B. Radium, senden beim Ubergang in einen stabileren Zustand o-Teilchen aus.
Diese bestehen aus zwei Protonen und zwei Neutronen, sind also praktisch Heliumkerne. In diesem
Fall spricht man von -Strahlung.

Neben diesen beiden Arten von Teilchen- oder Korpuskularstrahlung gibt es die bei manchen Kern-
prozessen freiwerdende j-Strahlung. Es handelt sich dabei besonders energiereiche elektromagneti-
sche Strahlung, die jegliches Material durchdringt und in lebendem Gewebe irreparable Schaden ver-
ursacht.

1.2 Chemische Reaktionen, chemische Verbindungen

Das Gesetz der konstanten Proportionen

Zu Beginn wurde schon die Moglichkeit der Vereinigung von Atomen zu Molekulen,
d. h. die Bildung von Verbindungen aus Elementen erwahnt. Bei der Bildung einer
chemischen Verbindung treten die beteiligten Elemente stets in unveranderlichem,
konstantem Massenverhaltnis auf. Zum Beispiel reagieren 1,0 Gramm Wasserstoff
und 7,9 Gramm Sauerstoff zu 8,9 Gramm Wasser®. Ein anderes Beispiel: 3,2 Gramm
Kupfer reagieren mit 0,8 Gramm Sauerstoff zu 4,0 Gramm Kupferoxid.

2 Der Begriff Isotop wird nur in Zusammenhang mit einem bestimmten Element gebraucht! Bei 126C
und "C handelt es sich also um Isotope des Kohlenstoffs. Daneben gibt es den Begriff Nuklid als Be-
zeichnung flr eine Atomkernart mit bestimmter Protonen- und Neutronenzahl; Nuklid bedeutet also
"Kernsorte" oder "Kernart".

® Ist mehr Wasserstoff vorhanden, so bleibt er ubrig, ist weniger vorhanden, reicht es trotz der 7,9
Gramm Sauerstoff nicht fir 8,9 Gramm Wasser.

1,0 g Wasserstoff + 7,9 g Sauerstoff » 8,9 g Wasser — paldt genau!
0,8 g Wasserstoff + 7,9 g Sauerstoff -» 7,12 g Wasser + 1,58 g Sauerstoff — zu wenig Wasserstoff!
1,2 g Wasserstoff + 7,9 g Sauerstoff -» 8,9 g Wasser + 0,2 g Wasserstoff — zu viel Wasserstoff!

Es funktioniert nur mit den ,richtigen“ Mengenverhaltnissen!




Dieser Sachverhalt (der 1799 von Proust als das Gesetz der konstanten Proportio-
nen formuliert wurde) l1aldt sich nur sinnvoll erklaren, wenn man annimmt, dal} die
Elemente und Verbindungen aus kleinen Teilchen bestimmter Masse, den schon er-
wahnten Atomen bestehen, die sich zu groReren Teilchen (den Molekulen) zusam-
menfugen.

Erwahnt werden soll noch, dal} sich bei einigen Elementen auch gleichartige Atome
untereinander zu Molekulen verbinden: so treten Wasserstoff, Sauerstoff und Stick-
stoff gewohnlich als zweiatomige Molekule (Hz, Oz, N2) auf.

Reaktion und Reaktionsgleichung

Die Vereinigung von Elementen zu Molekulen (z. B. die Bildung von Wassermoleku-
len aus Wasserstoff und Sauerstoff) ist eine chemische Reaktion.*

Um solche Reaktionen zu beschreiben, benutzt der Chemiker eine Reaktionsglei-
chung. Auf der linken Seite einer Reaktionsgleichung stehen die "Ausgangsstoffe";
dann kommt ein Pfeil; und auf der rechten Seite folgen die "Endprodukte":

A+B+... > C+D+...
Ausgangsstoffe Endprodukte

Die Anzahl der Atome der an einer Reaktion beteiligten Elemente mul} links und
rechts gleich sein. Eine Reaktionsgleichung fir das Zusammentreten von Wasser-
stoff und Sauerstoff zu Wasser in dieser Form

H+O — H,O

kann also so nicht richtig sein, denn die Anzahl der Wasserstoffatome auf der linken
und der rechten Seite der Gleichung stimmen nicht Uberein. Berucksichtigen wir
dann auch noch, daly Wasserstoff und Sauerstoff zweiatomig (H2, O2) vorkommen,
kommt nur die Gleichung

2H,+ 0O, = 2H,0

in Frage. In ihr sind sowohl die korrekte Zahl der Atome als auch das zweiatomige
Auftreten der beteiligten Gase berucksichtigt.

Einer Reaktionsgleichung kann man also entnehmen, welche Elemente (oder Ver-
bindungen) sich in welchem Mengenverhaltnis zu anderen Verbindungen umsetzen
konnen. Aber ist die in der Gleichung beschriebene Reaktion Uberhaupt moglich?
Und konnte die Reaktion nicht auch in umgekehrter Richtung

2H,O - 2H,+ 0Oy

stattfinden, also so, dal} Wasser in Sauerstoff und Wasserstoff zerlegt wird?

* Diese Vereinigung von Wasserstoff und Sauerstoff ist eine sehr leicht in Gang zu setzende Reaktion:
schon leichtes Erhitzen oder die Einwirkung von Sonnenlicht reicht dafiir aus. Die Reaktion lauft sehr
schnell, explosionsartig, ab, was diesem Gasgemisch den Namen ,Knallgas® einbrachte. Das gebilde-
te Wasser lafdt sich an den Wanden des Gefalles (sofern von diesem noch etwas Ubrig ist) als Be-
schlag oder in Form von Trépfchen beobachten.



Betrachten wir die umgekehrte Reaktion. Taucht man zwei an die Pole einer Gleich-
stromquelle angeschlossene Elektroden in ein wassergefulltes Gefal3, ist nach eini-
ger Zeit die Entwicklung von Gasblasen an den beiden Elektroden zu beobachten.
An der Kathode, dem negativen Pol, entsteht Wasserstoff, an der Anode, dem positi-
ven Pol, entsteht Sauerstoff: das Wasser wird in der Tat wieder ~ p—.
in seine Bestandteile zerlegt, man nennt dies die Elektrolyse % i
des Wassers.

Fangt man nun die beiden Gase in geeigneten Gefalien ge-
trennt auf und bestimmt ihr Volumen, zeigt sich, dal} sich stets
doppelt soviel Wasserstoff wie Sauerstoff bildet. Mit anderen
Worten: Im Wasser ist doppelt soviel Wasserstoff wie Sauerstoff

enthalten. Auch dies laldt sich, ebenso wie das oben erwahnte
Prinzip der konstanten Proportionen, nur dann sinnvoll erklaren,
wenn man annimmt, dal} alle Materie aus kleinen, wohldefinier- + (—]

ten Teilchen besteht, namlich in unserem Beispiel den H,-, den
O,- und den H,O-Molekulen.

(Auch bei anderen Reaktionen, bei denen Gase freigesetzt werden oder miteinander
reagieren, stehen die Volumina der beteiligten Gase stets im Verhaltnis kleiner gan-
zer Zahlen.) Daraus leitete Avogadro 1811 seine Hypothese ab: Gleiche Volumina al-
ler Gase enthalten (bei gleichem Druck und gleicher Temperatur) gleich viele Mole-
kile.

Die folgende Abbildung moge dies verdeutlichen: Jeder Wurfel stelle das Volumen
dar, das von vier Gasmolekulen eingenommen wird. Entsprechend unserer Reakti-
onsgleichung 2 Hy + Oz - 2 H,O brauchen wir fur acht Wassermolekule vier Sauer-
stoffmolekile (einen Wiirfel) und acht Wasserstoffmolekule (Doppelwtrfel). Wenn wir
das Wasser als Wasserdampf, also gasformig, gewinnen, bendtigen wir wieder einen
Doppelwdirfel fir das bendtigte Volumen, denn es entstehen ja acht Molekule. Denkt
man sich den Vorgang in umgekehrter Richtung, wird sofort klar, dal® bei der Elektro-
lyse volumenmalRig doppelt soviel Wasserstoff wie Sauerstoff frei wird.
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2 Volumina H, 1 Volumen O, 2 Volumina H,O

1.3 Von Ziegelsteinen und Atomkernen: stabile Zustande

Hebt man einen Stein vom Boden hoch, so ist damit spurbar Arbeit verbunden. Man
kann das auch so ausdrlcken: dem aus Erde und Stein bestehenden System muf}
Energie zugefuhrt werden, es hat dann einen grofieren Energiegehalt.

Ist der Stein oben und man Ialt man ihn los, fallt er herunter. Das System bevorzugt
also "von sich aus" einen niedrigen Energieinhalt. (Ist der Stein unten angelangt, so
ist genau die Energie wieder freigeworden, die man beim Hochheben aufwenden
mufte.)

Das Herunterfallen des sich selbst tGberlassenen Steins, die Bevorzugung des niedri-
geren Energiezustands, ist nur ein Beispiel fur ein allgemeingultiges Prinzip in der
Natur: Jedes sich selbst Uberlassene System bevorzugt einen Zustand mit mdglichst



niedrigem Energieinhalt. Man kann auch sagen: Ein System in einem Zustand niedri-
gerer Energie ist "stabiler" als im Zustand hoherer Energie.

Hohes Energeiniveau

Ubergang in einen
Zustand niedrigerer
Energie

Energiezufuhr

Niedriges Energeiniveau

Als ein Beispiel aus der Kernphysik betrachten wir einen Heliumkern aus zwei Proto-
nen und zwei Neutronen. Diese vier Teilchen kdnnen (wenn sie nahe genug beiein-
ander sind) entweder einzeln umherfliegen oder sich zusammentun. Die bloRe Exi-
stenz der Atomkerne zeigt aber schon, dal sie sich vorzugsweise zusammentun.

Mit dem Prinzip des niedrigsten Energiezustands wird sofort klar, da} das System
"Atomkern" ein gegenuber der Einzelexistenz bevorzugter Energiezustand ist. Das
System der gebundenen Kernbestandteile hat einen geringeren Energieinhalt als die
voneinander getrennten Bausteine.

Hohes Energieniveau . . . . Einzelbausteine

Ubergang in einen
Zustand niedrigerer
Energie

Miedriges Energieniveau ‘ Atomkern

Der Unterschied zwischen den beiden Energieniveaus heif3t Kernbindungsenergie.
Sie mufite man aufwenden, um die Kernbestandteile wieder zu trennen.

Da nach Einsteins beriihmter Formel E = mc? Energie und Masse gleichwertig sind, kann man die
Kernbindungsenergie auch so beschreiben: Die Masse des Heliumkerns ist kleiner als die Gesamt-
masse der Einzelkomponenten. Diesen Massenunterschied nennt man auch den Massendefekt.



Zusatzinfo: Kernverschmelzung und Kernspaltung

In den Sternen entstehen bei der Verschmelzung (Fusion) leichterer Komponenten Heliumkerne, wo-
bei die Kernbindungsenergie als Fusionsenergie frei wird. Eine solche Reaktion ware z. B.

21D + 21D > 42He + Energie.
In zukunftigen Fusionsreaktoren zur Energiegewinnung ware eine mdgliche Reaktion

21D + 21D > 31T + 11p + Energie.
Viele schwere Elemente, z. B. Uran oder Thorium sind instabil, d. h. sie zerfallen "von selbst" in leich-
tere Elemente. Anders als beim Helium ist hier also der "gespaltene" Zustand energiearmer und damit
stabiler als der gebundene*. Die Energiedifferenz wird in Form von Warme und Gammastrahlung frei.
In Kernreaktoren entstehen aus Uran Spaltprodukte, z. B. in der Reaktion

1 2. 141 2 1
on+ 3592U -> 5GBa +9° 36Kr +3 on.

Die dabei freiwerdende Warme kann zur Stromerzeugung (oder unter ungiinstigen Umstanden zur
Reaktorschmelze) verwendet werden.

* Diese Kerne werden unter Energiezufuhr bei Supernovaexplosionen erzeugt.

1.4 Die Triebkraft chemischer Reaktionen

Um die Frage zu klaren, ob eine chemische Reaktion auch in umgekehrter Richtung
ablaufen kann, betrachten wir noch einmal die Knallgasreaktion und die Elektrolyse.

Knallgasreaktion: 2 H, + O, —» 2 H,0

Elektrolyse: 2H,O - 2H,+ 0O,

Bei der Knallgasreaktion wird, wie die Explosion deutlich zeigt, Energie frei. Anders
bei der elektrolytischen Zerlegung des Wassers: man mul} (elektrische) Energie auf-
wenden, von selbst zersetzt sich das Wasser nicht.

"Von selbst" passiert in der Natur nur dann etwas, wenn das System, um das es sich
handelt, in einen Zustand niedrigerer Energie Ubergeht: Ein Stein fallt zu Boden, eine
Uhrfeder entspannt sich, chemische Reaktionen laufen ab. Und diese laufen ,freiwil-
lig“ so ab, da® das aus den Ausgangsstoffen bestehende System in einen Zustand
niedrigerer Energie Ubergeht. Dabei wird die Energiedifferenz (der Unterschied zwi-
schen ,vorher“ und ,nachher®) frei; in unserem Beispiel als Knallgasexplosion.

2H;+ O, = 2 H,0 + Energie

Mul® man Energie aufwenden, bzw. "verbraucht" die Reaktion Energie, 1a3t sich das
folgendermalien darstellen:

2 H,O + Energie > 2 H, + O,.




Erst dann, wenn man die energetischen Verhaltnisse kennt (und sie gegebenenfalls
in der Reaktionsgleichung wiedergegeben sind), kann man sagen, in welche Rich-
tung eine Reaktion abzulaufen vermag.

Die Energiedifferenz zwischen den Ausgangsstoffen und den Endprodukten ist die
Ursache fur die chemische Bindung.

Chemische Bindung ist also nicht etwa eine Art "Haken und Ose" oder "Schnur" zwi-
schen den Atomen) sondern nur die Umschreibung der Tatsache, dal} Atome unter
gewissen Umstanden einen Molekulverband vorziehen, weil dieses System einen
Zustand niedrigerer Energie darstellt.



2 Physikalische Grundlagen

2.1 Wellen, Licht und Spektren

Das Verstandnis der chemischen Bindung ist nicht ohne die Kenntnis einiger physi-
kalischer Zusammenhange moglich. Deshalb folgen an dieser Stelle Informationen
uber Wellen, die elektromagnetische Strahlung und das Licht.

Infokasten 1: Wellen

Wirft man einen Stein ins Wasser, breiten sich Wellen um die Einschlagstelle kreisformig aus.
Schwimmt ein anderer Korper in der Nahe, ist zu beobachten, dal} dieser sich zwar auf und ab be-
wegt, dabei aber nicht "mit den Wellen" davongetragen wird. Also bewegt sich auch das Wasser nur
auf und ab, nicht aber in Richtung der Wellenausbreitung. Durch Wellen wird also keine Materie
transportiert, wohl aber Energie (in Ausbreitungsrichtung der Wellen): das Wasser verrichtet am
schwimmenden Korper Arbeit, indem es ihn auf und ab bewegt.

Die folgende Abbildung zeigt eine wassergeflillte Wanne, an deren Rand durch einen periodisch ein-
tauchenden Korper, den Erreger, Wellen erzeugt werden. Eine solche Wellenwanne 14t sich im Ba-
dezimmer realisieren: der tropfende Wasserhahn als Erreger erzeugt kreisférmige Wellen im gefillten
Waschbecken.

Ein einzelnes Wassermolekil befinde sich am oberen Punkt A, um sich dann zum unteren Punkt B zu
bewegen und schlie3lich nach A zurtickzukehren. Diese Bewegung wiederholt sich periodisch. (Man
kann sich statt des Molekils auch einen schwimmenden Korken oder eine Seerose vorstellen.)

Periodisch ein-

tauchender
Korper
Wellenaus-
breitungsge-
schwindigkeit Wellenlange

Die Zeit, die das Wassermolekdil fir den Weg von A nach B und zuriick bendtigt, nennt man die
Schwingungsdauer T oder die Periode. Die Anzahl der Wellenbewegungen (Schwingungen) pro Se-
kunde heillt Frequenz v und ist der Kehrwert der Schwingungsdauer. Je hdher die Frequenz, desto
mehr Arbeit vermag die Welle zu verrichten: Je hoher die Frequenz, desto groRer die Energie.

Eine weitere charakteristische Grofie zur Beschreibung von Wellen ist die Wellenlange A, der Abstand
zwischen zwei Wellenbergen (oder -talern). Je schneller sich der Erreger bewegt, desto haufiger be-
wegen sich Wellen von ihm fort. Das bedeutet einerseits, dal die Wellenlange A kleiner und anderer-
seits die Frequenz v hoher wird. Die Wellenausbreitungsgeschwindigkeit ¢ gibt an, mit welcher Ge-
schwindigkeit die Welle (d. h. ein Wellenberg oder -tal) wandert.




Infokasten 2: Licht

Schwingende elektrische Ladungen erzeugen ein sich veranderndes elektrisches Feld, das mit einem
sich ebenfalls verdndernden Magnetfeld einhergeht. Man spricht daher vom elektromagnetischen
Feld. Die periodische Veranderung des elektromagnetischen Feldes breitet sich als elektromagneti-
sche Welle im Raum aus.

Alle Arten elektromagnetischer Strahlung breiten sich mit Lichtgeschwindigkeit aus*. Sie betragt im
Vakuum ca. 3 - 10° m/s. Die Eigenschaften der elektromagnetischen Strahlung werden von ihrer Fre-
quenz bzw. ihrer Wellenlange bestimmt: ein Beispiel fiir sehr kurzwellige Strahlung ist die Rontgen-
strahlung, langwellige Strahlung kennen wir als Radiowellen. Elektromagnetische Strahlung mit Wel-
lenlangen von ca. 400 bis 700 nm werden vom menschlichen Auge wahrgenommen.

Die folgende Abbildung zeigt das elektromagnetische Spektrum in seiner Gesamtheit; herausgezogen
ist der Ausschnitt, den wir als Licht wahrnehmen.
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Uber die bloke Wahrnehmung des Lichts hinaus hat das menschliche Auge die Eigenschaft, die Wel-
lenlangen unterscheiden zu kénnen: Licht mit einer Wellenldange von 400 nm nennen wir violett, sol-
ches mit einer Wellenlange von 700 nm heif3t rot. Violettes, kurzwelliges Licht ist energiereicher als ro-
tes, langwelliges Licht.

Elektromagnetische Strahlung mit einer Wellenlange von unter ca. 400 nm heil’t ultraviolette Strah-
lung (UV) und ist nicht sichtbar. Sie ist sehr energiereich (Sonnenbrand!). Strahlung mit einer Wellen-
lange von Uber ca. 700 nm heifdt infrarote Strahlung (IR).

* Genauer gesagt, ist dies die Lichtgeschwindigkeit im Vakuum. In Materie kann sie deutlich niedriger sein.




Fallt Sonnenlicht durch ein Prisma, entsteht dahinter ein farbiges Lichtband, das
Spektrum.

Rot Violett
ca. 700 nm ca. 400 nm

Wellenlange nimmt ab
Freuenz und Energie nehmen zu

\

Das weiRe Licht wird in Licht verschiedener Wellenlangen zerlegt,® oder anders aus-
gedruckt: in einem Spektrum sind die Anteile des weil3en Lichts nach ihrem Energie-
gehalt aufgetrennt.

2.2 Das Wasserstoffspektrum

Die Entladungsréhre

Eine Entladungsrohre ist eine durchsichtige Rohre, die mit zwei Elektroden versehen
ist. Die mit dem negativen Pol der Spannungsquelle verbundene Elektrode, die Ka-
thode, ist als Heizwendel ausgebildet und wird durch den elektrischen Strom bis zum
Gluhen erhitzt. Dabei treten aus ihr Elektronen aus, die von der positiven Anode an-
gezogen werden.

Nachdem die Rohre zuvor evakuiert wurde, flllt man etwas Wasserstoffgas hinein
und schaltet den Strom ein. Danach geschieht folgendes:

1. Ein Teil der von der Kathode zur Anode fliegenden Elektronen kollidiert mit
den Wasserstoffmolekulen und spaltet diese, so dal} sich nun neben H, auch atoma-
rer Wasserstoff (H) in der Réhre befindet.

2. Man beobachtet ein schwaches, violettes Leuchten des Gases in der Roh-
re. Es ist Licht, das vom atomaren Wasserstoff ausgeht.

® Das liegt daran, daf3 Licht verschiedener Wellenlange unterschiedlich stark abgelenkt, "gebrochen"
wird.



Spannungsquelle
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Kathode | I Anode

Glaskolben
Das Spektrum

Lenkt man das von der Entladungsrohre ausgesandte Licht auf ein Prisma, so er-
scheint auf der anderen Seite kein kontinuierliches Spektrum wie beim Sonnenlicht,
sondern nur scharf abgegrenzte Farblinien, ein sogenanntes Linienspektrum.

656,3 nm 486,1 nm 434,1 nm
410,2 nm

Da in einem Spektrum das Licht nach dem Energiegehalt aufgetrennt ist, Ialt sich
das Linienspektrum dahingehend deuten, dal} die Wasserstoffatome Licht in genau
definierten Energiepaketen aussenden.

2.3 Photonen

Statt von "genau definierten Energiepaketen" spricht man auch von Lichtquanten
ganz bestimmter Energie oder von Photonen.

Die Idee dieser "Lichtteilchen" scheint im Widerspruch zu der Vorstellung vom Licht als elektromagne-
tischer Welle zu stehen. Experimentell 1aRt sich zeigen, dal} es sich bei Licht um eine Welle handelt,
aber ebenfalls 1alt sich experimentell zeigen, daf} Licht aus Teilchen (Photonen) besteht.

Dies wird etwas verstandlicher, wenn man sich klarmacht, daf3 es sich in beiden Fallen um Modelle,
um Bilder handelt, mit denen man versucht, die physikalische Erscheinung "Licht" zu beschreiben.
Und tatsachlich braucht man zur Beschreibung, zur
Darstellung der Wirklichkeit beide Modelle - man spricht A
hier auch vom Welle-Teilchen-Dualismus. 3

Bei der Kollision der Elektronen mit den Was-
serstoffatomen in der Entladungsrohre Ubertra-
gen sie einen Teil ihrer Energie auf die Wasser-
stoffatome, genauer gesagt auf deren Elektro-
nen. Diese gehen dabei aus dem sogenannten
Grundzustand in einen "angeregten Zustand"
Uber (man spricht auch vom "héheren Energie-
zustand"). Je nach der vom Elektron aufge-
nommenen Energie kénnen diese Zustande Grundzustand
mehr oder weniger weit Uber dem Grundzustand liegen.

¢ Angeregte
Zustande

Energie




Dies wird in einem Termschema dargestellt. Auf der von unten nach oben ansteigen-
den Energieskala stellt die unterste Linie den Grundzustand dar, die darlber liegen-
den Linien reprasentieren die angeregten Zustande. Kehrt ein Elektron von einem
der héheren Energieniveau in ein niedrigeres (oder in den Grundzustand) zurtck, so
wird die anfanglich erhaltene Energie wieder frei, und zwar in Form eines Photons.

Und die Energie dieses Photons hangt eben davon ab, wie grol3 der Unterschied
zwischen den beiden Energiezustanden (vorher und nachher) ist. Im folgenden
Termschema ist das Zustandekommen der vier sichtbaren Linien des Wasserstoff-
spektrums dargestellt; rechts eine Analogie: die Kugel kann sich nur auf eine be-
stimmten Stufe befinden. Das untere Ende der "Treppe" entspricht dem Grundzu-
stand.

A
3
o
Angeregte /

o Zustande /

& |" |

ﬁ J vy
Grundzustand

Das Termschema zeigt, dald nur ganz bestimmte Energiezustande maoglich sind. Ga-
be es beliebige Zwischenzustande, wirden Photonen der verschiedensten Energie
abgegeben und das Wasserstoffspektrum (genauer: das Emissionsspektrum des
Wasserstoffs) ware kein Linienspektrum, sondern ein kontinuierliches Spektrum.

Zusatzinfo

Wir haben gesehen, dal} es sich bei den Photonen um "Lichtteilchen" (Quanten) bestimmter Energie
handelt. Wir wissen, dal® die Energie eines Photons von seiner Frequenz v abhangt: je groRer die
Frequenz, desto groflier die Energie:

E~v.

Damit aus diesem Zusammenhang eine Gleichung entsteht, mit der sich die Energie berechnen laft,
benétigt man einen Proportionalitatsfaktor, der tblicherweise mit h bezeichnet wird:

E=h-wv.

h ist eine Naturkonstante und heif3t das Plancksche Wirkungsquantum.




3 Orbitale

3.1 Stehende Wellen

Im Abschnitt 2.1 wurden die Eigenschaften von Wellen behandelt, die sich, ausge-
hend von einer Quelle, im Raum ausbreiten. Daneben gibt es auch sogenannte ste-

hende Wellen. Ein Beispiel dafiir ist eine schwin- m

gende Klavier- oder auch Gitarrensaite. lhre beiden ~~__ ™

- _ o —

eingespannten Enden sind immer in Ruhe (die T
Schwingungsknoten), wahrend die anderen Teile der Saite mehr oder weniger stark
um ihre Ruhelage hin und her schwingen, am starksten in der Mitte (den Schwin-
gungsbauch). Die Saite fuhrt ihre Grundschwingung aus.

Beruhrt man die Saite in der Mitte, so sieht die Schwingung anders aus: es gibt drei
Schwingungsknoten und zwei Schwingungsbauche. -—=

Der Ton ist nun hoher, die Saite schwingt mit einer
hdéheren Frequenz, was einen Energiezuwachs be-
deutet. Auch bei stehenden Wellen gilt der schon ge-
zeigte Zusammenhang zwischen Frequenz und Ener-
gie. Entsprechendes qilt flir eine mehrfache Teilung
der Saite beim dritten, vierten usw. Teil ihrer Lange,
die Zahl der Schwingungsbauche und -knoten steigt, die Frequenz ebenfalls.

Es konnen sich naturlich nicht beliebige, sondern nur ganz bestimmte stehende Wel-
len ausbilden: Der Abstand zwischen zwei Knoten mufd immer ein einfacher Bruchteil
(%2, ¥a usw.) der Saitenlange sein.

Nicht nur eine Saite kann Schwingungen vollfuh-
ren, auch ein flachenhafter Gegenstand, z. B. ein
Trommelfell. Analog zu den Knoten einer schwin-
genden Saite treten hier Knotenlinien auf.

Streut man feinen Sand auf eine dinne Metall-
oder Glasplatte und streicht diese an einer Kante
mit einem Geigenbogen an, beginnt die Platte zu
schwingen. Der Sand wird von den am starksten
schwingenden Teilen (entsprechen den Schwin-
gungsbauchen) weggeschleudert und sammelt
sich an den Stellen, an denen keine Schwingung
auftritt: an den Knotenlinien. (Die auf diese Weise
im Sand entstehenden Figuren heil3en nach ih- P

rem Entdecker Chladnische Klangfiguren.) R oteniton.

Mit freundlicher Genehmigung von U. Wahl
(http://members.aol.com/woinem6/html/chladni.htm)

Stehende Wellen gibt es auch bei dreidimensio-
nalen Kérpern, z. B. bei dem in einem Blasinstrument eingeschlossenen Luftvolu-
men. An die Stelle der Knoten oder Knotenlinien treten in drei Dimensionen Knoten-
flachen. Wie bei der Saite, ist auch in diesem Fall ihre Anzahl charakteristisch fir den
jeweiligen Energiezustand.



3.2 ,Elektronenwellen”, Energie und Anregungszustande

Niels Bohr entwickelte um 1913 die Vorstellung, dal® die Elektronen sich auf kreis-
formigen Bahnen um den Atomkern bewegen, ahnlich den Bahnen der Planeten um
die Sonne. Man nennt dies das Bohrsche Atommodell. Der Abstand der Bahn vom
Kern sollte dabei dem Anregungszustand entsprechen: wird ein Elektron angeregt,
so springt es auf eine hohere Kreisbahn; fallt es von dort auf eine niedrigere Bahn
zuruck, so gibt es Energie in Form eines Photons ab.

Man konnte mit diesem Modell zwar das Spektrum des Wasserstoffs erklaren, d. h.
die Lage der Spektrallinien berechnen, aber bei komplizierteren Atomen versagt es.
Ihre Spektren sehen anders aus, als es das Bohrsche Modell voraussagt, sie sind
nicht mit auf Bahnen um den Kern laufenden Elektronen zu erklaren. Ebenso sind
viele andere Erscheinungen mit diesem Modell nicht erklarbar.

Ein anderes, und wie sich zeigen wird, erfolgreicheres Modell betrachtet die Elektro-
nen als dreidimensionale, d. h. rAumlich ausgedehnte, schwingende elektrische La-
dungen, wobei sich in dieser Schwingung die im vorigen Abschnitt beschriebenen
stehenden Wellen mit ihren Knotenflachen ausbilden®.

Bei den stehenden Wellen auf einer Saite ist eine hdhere Anzahl Knoten gleichbe-
deutend mit hoherer Frequenz, d. h. hoherer Energie. Entsprechend gehort zu einer
héheren Anzahl der Knotenflachen der dreidimensionalen "Elektronenwelle" ein ho-
herer Energiezustand. Das heil3t: die Anzahl der Knotenflachen gibt Auskunft Uber
den Energiezustand des Elektrons. Diese Zahl nennt man auch Hauptquantenzahl.

3.3 Ladungswolke und Orbital

Wir haben gesehen, dal} den Hauptquantenzahlen bestimmte Energiezustande des
Elektrons entsprechen; in der Praxis greift aber man zumindest teilweise wieder auf
das Teilchenmodell des Elektrons zurtck.

Anders als im Bohrschen Atommodell macht

man nun aber keine Aussage mehr Uber eine In der Néhe des Kems
ist das Elektron am
genau festgelegte Bahn des Elektrons, sondern haugigsten anzutreffen

man gibt nur an, wo im Atom das Elektron am
wahrscheinlichsten anzutreffen ist: z. B. wird :
man das (einzige) Elektron eines Wasserstoff-

atoms mit grolRer Wahrscheinlichkeit in der \
Nahe des Kerns finden, mit sehr geringer Wahr-
scheinlichkeit aber in grolRer Entfernung vom

Kern.
Dabei ka.\.nn man die in Abschnitt 3.2 einfuhrten Welt vom Kern entfemt
Knotenflachen als Orte betrachten, an denen ist das Elektron so gut

wie nie anzutreffen

sich das Elektron so gut wie nie aufhalt - und die
Schwingungsbauche als Orte, an denen es sich
sehr haufig aufhalt. Man macht also mit Hilfe der Schwingungszustande Aussagen
uber die Aufenthaltswahrscheinlichkeit des Elektrons und ist nicht mehr an die festen
Bahnen des Bohrschen Modells gebunden: mit dem Wellenmodell des Elektrons sind
die Energiezustande im Atom und das Auftreten der Linienspektren besser zu erkla-
ren als mit dem Modell der Elektronenbahnen.

Zusammenfassend kann man sagen, dald um den Kern herum eine "Wolke" elektri-
scher Ladung besteht, die an manchen Stellen dichter, an anderen Stellen weniger

® Dies ist quasi die andere Seite des Welle-Teilchen-Dualismus: Elektronen, die gemeinhin als Teil-
chen gelten, werden hier als Welle betrachtet - eine Idee, die Louis de Broglie 1928 hatte.



dicht ist. Eine solche Wolke negativer elektrischer Ladung, kurz "Ladungswolke"
nennt man ein Orbital.

3.4 Mehr Uber Orbitale

s-Orbitale

In der Abbildung in Abschnitt 3.3 reprasentiert die stark eingefarbten Region in der
Nahe des Kerns den Schwingungsbauch, den Raum mit einer hohen Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit des Elektrons. Der weiter aulen liegende, nicht oder nur schwach
eingefarbte Bereich hingegen entspricht dem Schwingungsknoten. Die erwahnte Ab-
bildung stellt also ein Orbital des Wasserstoffs dar, und zwar den energiearmsten
Zustand, den Grundzustand.

Geht das Wasserstoffatom bzw. sein Elektron durch Anregung in den nachsthéheren
Energiezustand Uber, gibt es ebenfalls in der Nahe des Kerns eine hohe Aufent-
haltswahrscheinlichkeit, zusatzlich aber noch in einiger Entfernung vom Kern. Dort
existiert eine ,Wolke®, die eine Hohlkugel bildet. Zwischen beiden liegt die eine der
beiden Knotenflachen.

Man nennt diese kugelsymmetrischen Orbitale s-Orbitale’. Vorangestellt wird die
Hauptquantenzahl, also die Anzahl der Knotenflachen. Die folgende Abbildung zeigt
das 1s- und das 2s-Orbital.

Das 1s- und das 2s-Orbital des Wasserstoffatoms

Die nach aul3en hin immer geringer werdende Elektronendichte im 1s-Orbital erreicht
strenggenommen nie den Wert Null. Das bedeutet, da® die Knotenflache des 1s-Or-
bitals im Unendlichen liegt. Da Atome aber offensichtlich nicht unendlich grof3 sind,
berlcksichtigt man in der Praxis nur das Raumgebiet, in dem die Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit fur das Elektron 90 % betragt. Legt man das einer Berechnung
zugrunde, so erhalt man fiir das 1s-Orbital einen Durchmesser von 8 - 10° m, was
gut mit der indirekt melRbaren Grolie eines Wasserstoffatoms Ubereinstimmt.

” Wie wir wissen, reprasentiert jeder Energiezustand, also jedes Orbital eine Linie im Linienspektrum.
Die Buchstabenbezeichnungen der Orbitale (s-, p-, d- und f-Orbitale) stammen aus der Spektroskopie,
bei der man die Zustande mit sharp, principal, diffuse und fundamental benannt hatte.



p-Orbitale

Wird das Wasserstoffatom weiter angeregt, so bildet sich kein drittes kugelsymmetri-
sches s-Orbital, sondern ein aus zwei Halften bestehendes p-Orbital. Die beiden
Halften der Ladungswolke haben ungefahr die Form zweier mit der flachen Seite zu-
einander liegenden Brotchen. In diesen Bereichen liegt die hochste Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit fur das Elektron.

p-Orbitale haben zwei Knotenflachen und sind daher immer 2p-Orbitale. Die eine der
beiden Knotenflachen ist eine Ebene, die die Ladungswolke in der Mitte teilt.

Mit einem durch den Kern gelegten rechtwinkligen Koordinatensystem kann man in
Richtung jeder der drei Achsen ein solches Orbital unterbringen; man erhalt also drei
2p-Orbitale. Sie unterscheiden sich allerdings nur durch ihre raumliche Orientierung,
nicht aber in ihrem Energiezustand. Man sagt, die drei 2p-Zustande seien "entartet"
(im angelsachsischen Sprachraum ist von "degenerated orbitals" die Rede). Zur Un-
terscheidung kann man diese Orbitale mit 2py, 2p, und 2p, bezeichnen.

Ay Ay 1y

2. v .
—’tx - ,( /“ ,

Die drei 2p-Orbitale.

Die hier vorgestellten und weitere Orbitale werden uns spater wieder begegnen und uns den Weg
durch das Periodensystem weisen.

3.5 Das Pauli-Prinzip und die Hundsche Regel

Pauli-Prinzip und Hundsche Regel

Wir haben gesehen, dal} die Orbitale praktisch als "Aufenthaltsraume” der Elektronen
fungieren. 1925 formulierte Wolfgang Pauli aus quantenphysikalischen Uberlegun-
gen heraus ein fur die ganze Chemie wichtiges Naturgesetz:

In einem Orbital kdnnen sich maximal zwei Elektronen aufhalten.

Dies ist das Pauli-Prinzip, das uns im Laufe dieses Kurses noch ofter begegnen wird;
manchmal wird es auch Pauli-Verbot genannt.

Bei dem schon besprochenen Wasserstoffatom mit nur einem Elektron spielt das
keine Rolle, und im kugelformigen 1s-Orbital des Heliums finden sich die beiden ein-
zigen Elektronen dieses Atoms. Das nachstschwerere Element ist Lithium mit der
Ordnungszahl 3, hier "paldt" das dritte Elektron nicht mehr in das 1s-Orbital, es hat
seinen Platz im 2s-Orbital. Dieses wird beim Beryllium (Ordnungszahl 4) gefullt, so
dald bei diesem Element beide s-Orbitale "abgeschlossen" sind. Dann beginnt die
Auffillung des 2p-Orbitals mit dem flinften Element, dem Bor. Wie es weitergeht, ist
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naheliegend, die Tabelle zeigt die Fortsetzung bis zum Neon. (Zur Erinnerung: es
gibt drei 2p-Orbitale, die je zwei Elektronen aufnehmen konnen.)

1 2s 2p

N[ININ[NINININININ|[=|»

NININININININ| =
oo |WIN[—~

Fir die Auffillung entarteter Orbitale (also solchen mit gleichem Energiezustand) gilt
folgende von Friedrich Hund formulierte Regel (die naheliegenderweise Hundsche
Regel heildt):

Zuerst kommt in jedes einzelne der gleichwertigen Orbitale nur jeweils ein
Elektron, dann erst werden die jeweils zweiten Elektronen hinzugefugt.

FUr die 2p-Orbitale bedeutet das: nachdem das erste Elektron im 2p,-Orbital ist,
kommt das zweite Elektron in das 2p,-Orbital und das dritte in das 2p,-Orbital. Dann
erst wird das 2p,-Orbital mit "seinem" zweiten Elektron aufgefullt, danach das 2py-
und zum Schluf} das 2p,-Orbital.

Elektronenkonfiguration und Periodizitat

Man nennt die Anordnung der Elektronen in den Orbitalen eines Atoms die Elektro-
nenkonfiguration. Sie wird international einheitlich dargestellt; in dieser ,professionel-
len“ Schreibweise sieht unsere Tabelle so aus:

H 1s

He 1s?

Li  [He]2s

Be [He] 2s?
[He] 252 2p

B
C [He] 2s? 2p?
N [He] 2s? 2p°
O [He] 2s? 2p*
F [He] 2s® 2p°
Ne [He]2s?2p°
Na [Ne] 3sq

Die hochgestellte Zahl hinter dem Buchstaben des Orbitals gibt die Anzahl der Elek-
tronen an. [He] steht fir 1s2, also fiir das mit 2 Elektronen voll besetzte 1s-Orbital.
Bei dem auf das Neon folgende Element, dem Natrium, muf3 das nachste Elektron in
das auf das 2p-Orbital folgende Orbital eingefigt werden, das ist das 3s-Orbital. Die
Elektronenkonfiguration des Natriums schreibt man folglich als [Ne] 3s’.

Sind alle zu einer Hauptquantenzahl gehérenden Orbitale mit Elektronen voll besetzt,
muf ein neu hinzukommendes Elektron sozusagen einen ,Sprung® in den nachstho-
heren Energiezustand, zur nachsthdheren Hauptquantenzahl, machen. In unserer
Tabelle ist dies nach dem Helium der Fall (das Orbital mit der Hauptquantenzahl 1 ist
voll besetzt) sowie nach dem Neon (alle Orbitale mit der Hauptquantenzahl 2, also
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2s, 2px, 2py, 2p; sind voll besetzt). Diese ,Eroffnung® eines neuen Orbitals kehrt auch
bei den nachfolgenden Elementen periodisch wieder.

Die Gesamtheit aller zu einer Hauptquantenzahl gehérenden Orbitale nennt man ei-
ne Schale®. Die Schalen werden, bei K beginnend, mit groRen lateinischen Buchsta-
ben bezeichnet. So bildet das 1s-Orbital die K-Schale, das 2s- und die drei 2p-
Orbitale zusammen die L-Schale usw.

Alle Elemente mit der gleichen Anzahl Elektronen in der duReren Schale ahneln sich
in ihren chemischen Eigenschaften. Beispiele dafur sind die Edelgase mit vollstandig
aufgefliliten Schalen, die unter normalen Umstanden keine chemischen Verbindun-
gen bilden oder die Alkalimetalle, die alle ein einzelnes Elektron im ihrer auf3eren
Schale tragen.

Mit dem Wissen um die Orbitale sowie dem Pauli-Prinzip und der Hundschen Regel
haben wir schon das wichtigste Handwerkszeug zur Aufstellung des Periodensy-
stems der Elemente (PSE) erworben. Sowohl das Pauli-Prinzip als auch die Hund-
sche Regel werden uns im 7. Kapitel wieder begegnen.

® Die Schalen entsprechen etwa den Bahnen des Bohrschen Atommodells.
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4 Bindungsarten

4.1 Die lonenbindung

lonen

Enthalt die Hulle eines Atoms so viele Elektronen, wie sich Protonen in seinem Kern
befinden, ist das Atom elektrisch neutral. Nach auf3en tritt keine elektrische Ladung
in Erscheinung. Befinden sich dagegen in der Hille mehr oder weniger Elektronen,
als Protonen im Kern vorhanden sind, ist das Atom im ersten Fall negativ, im zweiten
Fall positiv geladen. Man sagt, das Atom sei ionisiert und bezeichnet es als lon. Ver-
liert z. B. ein Natriumatom (Kernladungszahl 11) eines seiner Elektronen, so wird es
zu einem positiv geladenen Natrium-lon: es enthalt 11 Protonen und 10 Elektronen.
Die Ladung des lons schreibt man hochgestellt hinter das Elementsymbol, in diesem

Falle also Na".
Positiv geladene lonen heil’en Kationen, negativ geladene hei3en Anionen.

lonisierungsenergie und Edelgaskonfiguration

Ein Atom ist ein sehr stabiles Gebilde und verliert nicht "einfach so" ein Elektron.
Vielmehr ist dazu ein bestimmter, von aul3en zuzufuhrender Energiebetrag notig, die
lonisierungsenergie. Formelmalig kénnte man das z. B. so schreiben:

Na + E|on 4 Na+ + e_,

wobei E,, die lonisierungsenergie ist. Man kann sie als Mal} dafur ansehen, wie
stark ein Elektron an das Atom gebunden ist. Zwischen den lonisierungsenergien der
Elemente gibt es recht groRe Unterschiede: geniigen beim Natrium (''Na) schon
494 kJ/mol, so sind es beim Neon ('°Ne) schon 2081 kJ/mol.’

Tragt man die lonisierungsenergien der verschiedenen Elemente gegen ihre Ord-
nungszahl auf, fallen sofort hohe Gipfel und He

deutliche Minima auf: erstere bei den Elementen
Helium, Neon, Argon, Krypton, Xenon und Ra-
don (also den Edelgasen), letztere bei den Alka-
limetallen Lithium, Natrium, Kalium, Rubidium, Ar
Caesium und Francium. Ist die aul3erste Schale Kr
der Elektronenhulle mit der maximal moglichen
Anzahl an Elektronen besetzt (wie es bei den
Edelgasen der Fall ist)'?, stellt dies einen
energetisch sehr gunstigen Zustand dar (vgl.
Abschnitt 1.3); man nennt dies die Edelgaskon-
figuration.

Die Alkalimetalle folgen im Periodensystem je- 0 10 20 30 20 50 60 70 80 90 100
weils direkt hinter den Edelgasen, haben also Crdnungszahl
immer ein Elektron mehr als diese. Gelingt es

Ne

Xe
Rn

K Rb ¢sg Fr

lonisierungsenergie

.
y

° Man gibt zweckmafigerweise an, welche Energiemenge nétig ist, um 1 Mol Atome zu ionisieren.
'% Beim Helium sind es die beiden Elektronen im 1s-Orbital, bei Neon die zwei Elektronen aus dem 2s-
Orbital und sechs Elektronen aus dem 2p-Orbital; bei allen weiteren Edelgasen sind es ebenfalls acht.
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ihnen, dieses eine Elektron abzugeben, d. h. ionisiert zu werden, erreichen sie den
energetisch gunstigeren Zustand, die Edelgaskonfiguration. Diese Elektronenabgabe
ist durch die niedrige lonisierungsenergie besonders einfach.

Vor den Edelgasen stehen im Periodensystem die Halogene (Fluor, Chlor, Brom, lod,
Astat), die jeweils sieben Aullenelektronen besitzen. Diese Elemente erreichen die

Edelgaskonfiguration durch die Aufnahme eines Elektrons: F+e — F .
lonenkristalle

Sowohl Alkalimetalle (mit einem Aulenelektron) als auch Halogene (mit sieben Au-
Renelektronen) erreichen die Edelgaskonfiguration recht leicht: gibt man ihnen die
Maoglichkeit, miteinander zu reagieren, bilden sich sofort entgegengesetzt geladene
lonen. Gibt man ein Stick Natrium in ein Gefald und ersetzt die Luft darin durch
Chlorgas, entsteht in einer Reaktion (die ziemlich heftig verlaufen kann), ein weildes
korniges Pulver: Natriumchlorid, das aus dem
Alltag bekannte Kochsalz.

Es besteht aus den positiv geladenen Natrium-
lonen (sie haben eine negative Ladung verloren)
und den negativ geladenen Chlorid-lonen’ (sie
haben eine negative Ladung gewonnen). Diese
lonen bilden allerdings keine einzelnen NaCl-
Molekdle, die unabhangig voneinander
existieren, sondern Kristalle,' in denen die lonen
in einer raumlichen Gitterstruktur angeordnet
sind.™

Da die kleinste Einheit dieses Gitters, seine Elementarzelle, ein Wurfel (ein Kubus)
ist, spricht man hier von einem kubischen Gitter. Diese Elementarzelle wiederholt
sich im ganzen Kristall immer wieder.14

Diese Art der chemischen Bindung heilt lonenbindung, gelegentlich spricht man
auch von einer heteropolaren Bindung.

Zusatzinfo

Das Gitter des Natriumchlorids findet man nicht bei allen lonenkristallen mit der Formel XY~ wieder.
Caesiumchlorid z. B. hat zwar auch eine kubische, aber anders geartete Struktur. Das Caesmm lon ist
mit seinen 54 Elektronen viel groRer als das Natrium-lon. )

Die lonen ziehen sich zwar auch gegenseitig an, jedoch ist
dieser Anziehung durch die sich absto3enden negativen
Elektronenhillen eine Grenze gesetzt. Fir jedes Kristall-
gitter mul3 daher bezlglich des Abstandes zwischen den
lonen ein Optimum gefunden werden. Bei sehr grol3en lo-
nen wird Abstolung der Elektronenhillen schon bei recht
langen Abstanden wirksam, bei denen die Anziehung noch nicht ihr Maximum erreicht hat. Dies wird
durch eine andere Anordnung der lonen im Kristall erreicht. (Abb. aus Pauling, Die Natur der chemi-
schen Bindung.)

In der chemischen Sprechweise erhalten die negativ geladenen lonen immer die Endung ,—id".

Krlstalle sind Festkorper, deren atomare oder molekulare Bausteine regelmafig angeordnet sind.

® Jedes lon bildet zu seinen sechs Nachbarn lonenbindungen aus, und diese Bindungen vereinen alle
Ionen im Kristall zu einem einzigen Riesenmolekdil.

* Diese Molekularstruktur zeigt sich auch makroskopisch: Lést man Kochsalz in einer flachen Schale
in Wasser auf und 183t das Wasser Uber Nacht verdunsten, erhalt man kleine Salzwirfel von ca. 2 mm
Kantenlange.
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4.2 Die Atombindung

Molekulorbitale und Wasserstoff

Wir betrachten ein Wasserstoffatom sowie ein einzelnes Proton (sozusagen einen
,hackten“ Wasserstoffkern), das sich in einigem Abstand davon befindet (Bild a). Das
hier als Ladungswolke im 1s-Orbital dargestellte
Elektron ist zunachst an den Kern des Wasser-
stoffatoms  (links) gebunden, aber wenn die
Entfernung zum anderen Proton eine bestimmte
Grenze unterschreitet, kann es wegen der elek-
trostatischen Anziehung (Elektron negativ, Pro-
ton positiv) in den EinfluBbereich des naher
kommenden Protons gelangen (Bild b) und dort
das leere 1s-Orbital besetzen (Bild c). ® L J
Verringert sich der Abstand zwischen den Ker-
nen weiter, hat das Elektron keine Wahlmog- b
lichkeit mehr und halt sich deshalb gleich haufig
in beiden 1s-Orbitalen, also der direkten Umge-
bung beider Kerne auf (Bild d). Diesen Aufent- ° °
haltsbereich nennt man ein Molekulorbital, es
ergibt sich aus der Uberlappung der beiden
Atomorbitale. In mittleren Bereich dieses Orbi-
tals ist die Elektronendichte (d. h. die Aufent-
haltswahrscheinlichkeit des Elektrons) am grof3-
ten. L ®
Auf Grund von Quanteneffekten ist sie sogar
grol3er, als man nach bloR3er Addition der beiden d
einzelnen Orbitale erwarten wirde; damit hat

man eine ,in der Mitte“ liegende Elektronenwolke, die beide Protonen zu sich hin-
zieht. Alles in allem ist dieses Gebilde aus zwei Protonen und einem Elektron ener-
giearmer als die Ausgangskombination (das Wasserstoffatom und das davon ge-
trennt existierend Proton).

Die Angelegennheit hat allerdings zwei Haken: Erstens ist das hier von uns ,konstru-
ierte“ Ho™-lon nicht stabil, es kommt es nur sehr kurzlebig in Wasserstoffentladungs-
rohren vor. Zweitens: flr das ,Zusammenleben® zweier Protonen gibt es eine noch
energiearmere Moglichkeit, die sich aus einer uns schon bekannten Regel ergibt.
Das Pauli-Prinzip gilt auch fur Molekulorbitale. Das heifdt: Molekulorbitale kdnnen
maximal zwei Elektronen aufnehmen. Wir kdnnen also in das vorhandene Orbital
noch ein weiteres Elektron ,hineinpacken”, mit dem Erfolg, dal} das resultierende
Gebilde nicht nur energiearmer, sondern auch noch elektrisch neutral ist: es handelt
sich dabei um ein ganz normales, aus zwei Wasserstoffatomen bestehendes \Was-
serstoffmolekdl Ha.

Solche paarweise vorhandenen Elektronen spielen eine nicht unerhebliche Rolle in
der Chemie, denn sie stellen eine Art ,Klebstoff* zwischen den Atomen dar, diese Art
der Bindung heil3t Atombindung, homoopolare oder kovalente Bindung. Dargestellt
wird sie manchmal durch zwei Punkte, meist aber durch einen Strich; beides soll das
gemeinsame Elektronenpaar symbolisieren. Unser H,-Molekil hat damit die Struktur-
formel

H:H oder H-H.
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Das Molekulorbital hat das Bestreben, die beiden Protonen mdglichst nahe einander

zu binden, aber dem steht ihre elektrostatische
AbstoBung gegenlber. Daher stellt der erreichte
energiearmste Zustand einen Kompromifd dar,
der sich in einer optimalen Bindungslange

A

Energie

manifestiert —  diese liegt fur das
Wasserstoffmolekil bei 0,74 A. Sowohl eine e
Verringerung als auch eine VergréRBerung des “" @ fent .

Abstandes wirde Energie bendtigen.

Man kann sich das bildlich so vorstellen, als ob die beiden
Kerne durch eine Spiralfeder miteinander verbunden
waren: will man die Kerne voneinander trennen — zieht Bindungslénge

man also die Feder auseinander — mull man Energie
aufbringen. Versucht man, die Kerne weiter zusammenbringen, bendétigt man ebenfalls Energie — die
Feder muR zusammengedriickt werden. UberlaRt man die Feder sich selbst, stellt sie sich auf den
energiearmsten Zustand ein.

Andere einfache chemische Verbindungen

Wasserstoff bildet Ho-Molekiile, wir haben es also mit zwei Elektronen zu tun. Und da
das Pauli-Prinzip auch fur Molekulorbitale gilt, ist mit diesen zwei Elektronen das er-
ste mdgliche Molekulorbital ausgefillt.

Wie sahe es mit einem Heliummolekul He; aus? Man kdnnte meinen, dalf3 - ahnlich
wie beim Wasserstoff - ein energetisch glnstigerer Zustand erreicht wird als bei ei-
nem einzelnen Heliumatom. Wir hatten es mit vier Elektronen zu tun, von denen zwei
in einem weiteren Molekulorbital untergebracht werden muften. Nun liegt aber das
nachste verfugbare Orbital energetisch so hoch, dald der durch den Zusammen-
schlul® erfolgte Energiegewinn wieder aufgehoben wirde. Helium, das Edelgas, ist
also weder den lonenbindungen noch den Atombindungen gegenuber aufgeschlos-
sen — eben ,edel”.

Eine homoopolare Bindung (kovalente Bindung, Atombindung) verlangt, dal} die be-
teiligten Partner je ein Elektron ,ubrig“, d. h. ein einfach besetztes Atomorbital ha-
ben'®. Zudem miissen diese beiden Orbitale einander (iberlappen, denn nur so kann
ein gemeinsames Molekulorbital entstehen, das dann mit zwei Elektronen geflllt
werden kann.

Als weiteres Beispiel flr eine homdopolare Bindung betrachten wir den Stickstoff.
Seine beiden s-Orbitale sind voll besetzt und kdnnen fur eine Bindung keine Rolle
spielen. Die drei p-Orbitale sind je einfach besetzt und kommen deshalb fir eine
Uberlappung mit den ebenfalls einfach besetzten Orbitalen benachbarter Atome in
Frage. Als Partner nehmen wir Wasserstoffatome mit ihren

einfach besetzten 1s-Orbitalen.

Die drei (energetisch gleichwertigen) 2p-Orbitale des

Stickstoffs stehen rechtwinklig aufeinander. Uberlappt nun

je ein Ende dieser drei Orbitale mit einem Wasserstoff-

orbital, sind drei homoéopolare Bindungen zwischen Stick-

stoff und Wasserstoff moglich, damit haben wir das Am-

moniakmolekul NHs.

An diesem Bild ist jedoch noch eine Korrektur notig: die drei N-H-Bindungen bilden
keinen 90°-Winkel, wie man nach der ursprunglichen Stellung der Orbitale vermuten

'® Diese Regel gilt nicht streng. Bei bestimmten Metallverbindungen kommt es vor, daR ein Partner
ein doppelt besetztes, der andere ein unbesetztes Orbital mitbringt.
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konnte, stehen also nicht senkrecht aufeinander. Aus energetischen Grinden (es
stellt sich der energiedrmste Zustand ein) ordnen sich die Wasserstoffatome so an,
dal} sich zwischen den N-H-Bindungen ein Winkel von108° einstellt.

Fortsetzung folgt
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Ubergange zwischen homoopolarer und ionischer Bindung
Text ist noch in Bearbeitung

4.3 Metallbindung und Elektronengas

Text ist noch in Bearbeitung

4.4 Andere Bindungsarten

Text ist noch in Bearbeitung

5 Organische Chemie

Text ist noch in Bearbeitung

6 Chemische Reaktionen

Text ist noch in Bearbeitung

7 Das Periodensystem

Text ist noch in Bearbeitung; im Prinzip Vertiefung des Kapitel 3
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Dieser EinfUhrungskurs beruht neben eigenen Vorlesungsmitschriften zu einem
grolRen Teil auf dem popularwissenschaftlichen Werk "Knaurs Buch der modernen
Chemie" von Joachim Rudolph (1936-1993). Leider erlebte dieses Buch nach seinem
ersten Erscheinen 1971 keine Neuauflagen.

Lest nur immer wieder in den alten Blichern, es steht viel Neues darin.

20



