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1. Atombau

Atomkern und Atomeigenschaften

Atombausteine - Ordnungszahl - Elementbegriff -
Isotope - Atommasse

Atome haben Durchmesser der GroBenordnung 10 m (10 m =1 A).
Atome bestehen aus Protonen, Neutronen und Elektronen.

Das elektrische Elementarquantum ist die kleinste nicht weiter teilbare Ladungs-
menge. Sie betriigt 1,6 - 107! Coulomb. Alle auftretenden elektrischen Ladungs-
mengen kénnen immer nur ein ganzes Vielfaches des Elementarquantums sein. Das
elektrische Elementarquantum wird auch Elementarladung genannt. Man benutzt
dafiir das Symbol e.

Elementarteilchen | Proton Neutron Elektron
Elektrische positive Elementar- | keine elektrische | negative Elementar-
Ladung ladung: Ladung: ladung:

+e neutral —e

Die Massen von Protonen, Neutronen und Elektronen verhalten sich zueinander wie
1

1:——.
1800

a) Der Atomkern besteht aus Protonen und Neutronen, die Hiille aus Elektronen.

b) Atomkerne haben einen Durchmesser von 107°~107'* m. Bei einem Atom-
durchmesser von 1 m wire der Kerndurchmesser nur 0,01-0,1 mm.

Die positiven Ladungen und fast die gesamte Masse sind im Kern des Atoms kon-
zentriert.

a)  Ordnungszahl = Protonenzahl
b)  Nukleonenzahl = Protonenzahl 4 Neutronenzahl

Die Nukleonenzahl ist stets eine ganze Zahl. Die Nukleonenzahl des Elektrons ist
null, da die Masse des Elektrons sehr viel kleiner ist als die der Protonen und Neut-
ronen (vgl. Aufg. 1.5).
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1.8 Zahl der Protonen = 3, Zahl der Elektronen = 3, Zahl der Neutronen = 4

1.9 a) ja b) nein ¢) nein d) ja e)ja

Alle Atome des Elements Wasserstoff besitzen ein Proton und ein Elektron. Die
Wasserstoffatome konnen sich aber in der Zahl ihrer Neutronen unterscheiden. Es
gibt Wasserstoffatome, die kein Neutron besitzen, und solche mit einem oder zwei
Neutronen.

L.10 Eip chemisches Element besteht aus Atomen mit gleicher Protonenzahl = Kernla-

dungszahl = Ordnungszahl. Die Neutronenzahl kann unterschiedlich sein.

1.11  Wir kennen heute 117 Elemente. 88 davon kommen in fassbarer Menge in der Na-
tur vor.

1.12  Ein Nuklid ist eine Atomart, die durch die Zahl der Protonen und der Neutronen
charakterisiert ist.

1.13  a) 7 Neutronen, 6 Protonen, Nukleonenzahl 13
b) 146 Neutronen, 92 Protonen, Nukleonenzahl 238
Falls Sie diese Frage falsch beantwortet haben, beachten Sie die Schreibweise:
Protonenzahl + Neutronenzahl

Elementsymbol
Protonenzahl

Ein Nuklid ist durch das Elementsymbol und die Nukleonenzahl eindeutig gekenn-
zeichnet. Die Angabe der Protonenzahl (= Ordnungszahl) ist daher eigentlich nicht
notwendig.

1.14  a) Atome mit gleicher Protonenzahl, aber verschiedener Neutronenzahl heiflen Iso-
tope. Isotope sind also Atome desselben Elements, die sich in der Nukleonenzahl
unterscheiden.

Die meisten Elemente bestehen aus mehreren Atomarten, sie sind Isotopengemische.
Uran besteht z. B. aus 0,006 % ***U, 0,720 % ***U und 99,274 % ***U.

b) Reinelemente (z. B. Fluor) kommen in der Natur nur in einer einzigen Atomart
vor.

1.15 Ja. Man nennt Atome gleicher Nukleonenzahl Isobare.

1.16  '3C,';Cund '(C sind Isotope des Elements KohlenstofT.

*H und |H sind Isotope des Elements Wasserstoff.

"N und '{C sind Isobare, JH und ;He ist ein anderes Isobarenpaar.
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1.17  Die Atommasseneinheit u ist % der Masse des Isotops 'z C.
lu=1,6610""kg

1.18 Nein, die Nukleonenzahl gibt die Zahl der Kernbausteine an. Sie ist daher ganzzah-
lig. Die Masse in u ist nur anndhernd ganzzahlig.

1.19 Die mittlere Atommasse erhilt man aus dem Ansatz:

305 8 95+ 293 85,92 =79.91
100 100
Ohne Taschenrechner erhélt man das Ergebnis nach folgender Umformung:
+ .
50,5 49,5 50,5 +49,5 78,92 + 2-49,5

222 78,02 + 22 (78,92 +2) =
100

100 100

= 78,92 +0,99=79,91
Die Atommasse von Brom ist anndhernd der Mittelwert aus den Atommassen der
Nuklide zg Br und %Br, da beide Nuklide im natiirlichen Brom etwa gleich hiufig
sind.

Kernreaktionen

1.20 Instabile Nuklide wandeln sich durch spontane Emission von Elementarteilchen
oder Kernbruchstiicken in andere Nuklide um. Diese Kernumwandlung wird radio-
aktiver Zerfall genannt.

1.21  a) a-Strahlung besteht aus He-Kernen, f-Strahlung aus Elektronen und y-Strahlung
ist eine elektromagnetische Strahlung (Photonen).

b) y-Strahlung hat die groBte, a-Strahlung die kleinste Durchdringungsféhigkeit.
1.22  Ab Kernen mit Z > 84.

1.23  Im Kern wird ein Neutron in ein Proton und ein Elektron umgewandelt, das emit-
0

tiert wird: (],n - }p + e
1.24  a) Es ist die Zeit, in der die Hélfte eines radioaktiven Stoffes zerfallen ist.

b) Sie reichen von Sekundenbruchteilen bis zu Milliarden Jahren.

1.25 a) 1 Bq (Becquerel) = 1 (mittlerer) Strahlungsemissionsakt (,,Zerfall*) pro Sekunde.
925 MBq = 925 Millionen Strahlungsemissionsakte pro Sekunde (im Mittel).
ti/2 ist die Halbwertszeit von hier 207 Tagen.

b) Aktivitit A ~ Zahl der radioaktiven Kerne N, d. h., Ag =925 MBq ~ Ny, A ist
gesucht (~ Ny) mit t =2 Jahre oder 730 Tage (ca. 3,5 Halbwertszeiten).
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730
_0, -
A, =Aye™ mit =112 20693 coine A, =925 MBge 27 =80,3 MBq

tp  tp

226 222 4
ggRa — “g¢Rn +

40 0 40
WK — _jet+|5Ca

4Ny, 4 1 17
N+ 5He—> H+| (O

1‘7‘N+e C+m'@

a) Da die radioaktive Zerfallsgeschwindigkeit durch duflere Bedingungen (z. B.
Druck und Temperatur) nicht beeinflusst wird, kann der radioaktive Zerfall als geo-
logische Uhr verwendet werden.

b) “C-Methode fiir archiologische Zeiten; U-Pb-Methode, z. B. fiir das Alter von
Mineralien.

E=m¢c’

Bei der Vereinigung von Neutronen und Protonen zu einem Kern wird Kernbin-
dungsenergie frei. Aquivalent dazu erfolgt eine Masseabnahme.

Bei der Kernspaltung wird die Kernbindungsenergie der entstehenden leichten Ker-
ne erhoht.

3 2
U+ on — Kr+ Ba+2én
Nur mit 2*°U. Spaltbar damit ist auch das kiinstlich hergestellte Nuklid **°Pu.

a) Entstehen bei der Kernspaltung auch mehrere Neutronen, dann 16sen diese neue,
lawinenartig anwachsende Spaltungen aus.

b) Atombombe (erstmals in Hiroshima).

Bei der Wasserstoffbombe und in der Sonne.

Struktur der Elektronenhiille

Energiezustande im Wasserstoffatom - Spektren

a) n kann nur die ganzzahligen Werte 1, 2, 3, 4 ... e annehmen.
b) n nennt man die Hauptquantenzahl.
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1.35

1.36

1.37

1.38

1.39

1.40

1.41

Der zur Hauptquantenzahl n gehdrende Energiewert wird in den folgenden Aufga-
ben mit E, bezeichnet.

¢) Das vom Atomkern abgetrennte Elektron hat definitionsgemal die Energie Null.
Das gebundene Elektron hat daher negative Energiewerte.

Der Grundzustand ist der energiedrmste Zustand eines Systems (Zustand niedrigster
Energie).

Jeder mogliche Zustand, der energiereicher ist als der Grundzustand, ist ein ange-
regter Zustand.

Fiir angeregte Zustiande im Wasserstoffatom gilt n > 1, d. h., n kann alle ganzen
Zahlen von 2 bis eo annehmen.

EA
0 n=c 1
E n=4 e A [
E3 n=3 1 E3=§E1
E2=IE1

E2 n=2

E
E1 n=1

Zwischen E = E4 und E = 0 liegen in sehr dichter Folge die weiteren Energiezustidn-
de, die zu den Hauptquantenzahlen n > 4 gehoren. Sie sind aus zeichnerischen
Griinden nicht dargestellt.

Das Elektron im Wasserstoffatom kann nur bestimmte, diskrete Energiewerte an-
nehmen. Die Energiewerte sind durch die Hauptquantenzahl n festgelegt. Durch
Zufuhr der Energie E" = E, — E; erreicht das Elektron gerade einen moglichen
Energiezustand. Durch die Zufuhr des Energiebetrags E' wird kein moglicher Ener-
giezustand erreicht.

Das Elektron verlédsst den Anziehungsbereich des Kerns. Diesen Vorgang nennt
man lonisierung. Die lonisierungsenergie ist gerade E;.

Die elektromagnetische Strahlung besteht aus kleinen, nicht weiter teilbaren Ener-
gieportionen, die Lichtquanten oder Photonen genannt werden.
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142 E=hv= % Planck-Einstein'sche Gleichung

¢ = Lichtgeschwindigkeit, A = Wellenldnge, v = Frequenz,
h = Planck'sches Wirkungsquantum.
Die Energie der Photonen ist umso grofer, je kiirzer die Wellenldnge der Strahlung

1st.
1.43 E
0
E,
E; Photon
E, MM’E:hv
Ey
he
E3—E2:7
E, E
E,-E,=—-L_-—1
T 9 4
E._F, = (—13,6 er_(—l3,6 evj C19eV=3-107" ]
9 4
1034 2108 -1
oo 661077 Js ?9 10° ms 6610 m
3:-1007J
A =660 nm

Bei diesem Ubergang wird Licht einer bestimmten Wellenlinge (monochromati-
sches Licht) ausgesandt. Die Wellenldnge liegt im sichtbaren Bereich des elektro-
magnetischen Spektrums.

1.44
E, —F, =X
A
103 T 2108 ]
g, - =20 10" Is 39 W00 mS 64107 7=102ev
121-10° m
E, = -34eV

1.45 a) Die Elektronen in Atomen befinden sich auf diskreten Energieniveaus. Es kon-
nen daher nur solche Photonen emittiert werden, deren Energie den Differenzen
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zwischen den Energieniveaus entspricht. Im Spektrum treten Linien bestimmter
Wellenldngen auf.

b) Die Atome eines jeden Elements besitzen eine charakteristische Folge der Ener-
gieniveaus.

Quantenzahlen - Orbitale
1.46 Die moglichen Zustdnde eines Elektrons im Atom sind durch vier Quantenzahlen
bestimmt:
1. Hauptquantenzahl n
2. Nebenquantenzahl /
3. Magnetische Quantenzahl my
4. Spinquantenzahl m;

1.47  Zu einer Schale gehoren die Elektronenzustinde gleicher Hauptquantenzahl.

148 n=4

Es gilt folgende Zuordnung: n 1 2 3 4 5 6
Schale K L M N o P

1.49 a)/kann die Werte 0, 1, 2 und 3 annehmen.

b) n kann alle ganzzahligen Werte von 3 bis eo annehmen.

Zwischen der Hauptquantenzahl n und der Nebenquantenzahl / besteht die Bezie-
hung /<n-1

1.50 a) Elektronenzustinde mit / = 0 nennt man s-Zusténde.
b) Elektronenzustinde mit / = 2 nennt man d-Zustinde.

Es gilt die Zuordnung: [ 0 1 2 3

Bezeichnung s p d f

1.51 a)yn=3,/=1.
b) Die K-Schale (n = 1) und die L-Schale (n = 2) besitzen keine d-Zusténde (/ = 2).

1.52  Fir my sind die Werte -2, -1, 0, +1, +2 moglich.
my kann alle ganzzahligen Werte von —/ bis +/ annehmen.
- <m <+l
Die Anzahl der moglichen m-Werte ist also 2/ + 1.
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Dieser Elektronenzustand existiert nicht bei den Hauptquantenzahlen 1, 2 und 3 und
den Nebenquantenzahlen 0, 1 und 2.

Fiir mg gibt es nur die Werte +% und —%.

Jede p-Unterschale besitzt unabhéngig von der Hauptquantenzahl sechs Zustinde.
Es gibt sechs Kombinationen der Quantenzahlen m; und ms.

/ m m;
1 -1 +1
1 -1 —3
1 0 +3
1 0 -3
1 +1 +1
1 +1 -1

Die durch die vier Quantenzahlen n, /, m; und ms festgelegten Elektronenzustinde
nennt man Quantenzusténde.

Alle d-Unterschalen besitzen 10 Quantenzustinde.

/ 2
ny -2 -1 0 +1 +2

1 _1 1 _1 1 _1 1 _1 1 _1
mg |ty 2 3 2 3 2 3 2 *3 2

Die durch die drei Quantenzahlen n, / und my festgelegten Quantenzustinde werden
als Atomorbitale bezeichnet.

n, / und ny werden daher auch Orbitalquantenzahlen genannt.

Fiir jedes Orbital gibt es zwei Quantenzustinde mit den Spinquantenzahlen +% und
1

5 -
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n / m; Anzahl und Typ der Orbitale | Unterschale
0 0 ein s-Orbital 3s

-1
1 0 drei p-Orbitale 3p
+1

-2
-1
2 0 finf d-Orbitale 3d
+1
+2

Jede Unterschale besteht aus 2/ + 1 Orbitalen gleichen Typs.
Unterschale und Orbitaltyp sind durch die Nebenquantenzahl / charakterisiert.

a) Das 3p-Orbital ist ein p-Orbital der M-Schale (n = 3).
b) Das 5s-Orbital ist das s-Orbital der O-Schale (n = 5).

Zahl der | Zahl der
Schale | n Unter- Quanten-
schalen | zustdnde
P 6 | 6s| 6p | 6d|6f | 6g | 6h 6 72
o 5 | 5s|5p|5d|5f]| 5g 5 50
N 4 | 4s | 4p | 4d | 4f 4 32
M 3 |3s|3p | 3d 3 18
L 2 | 2s | 2p 2 8
K I | 1s 1 2
o112 113]|4]S5 /
s | p| d| f]| g | h | Orbitaltyp

Fiir jede Schale ist die Zahl der Unterschalen gleich n, die Gesamtzahl der Quan-
tenzustinde gleich 2n°.

Richtig sind b) und c).

Ein Elektron bewegt sich nicht als Teilchen auf einer Bahn wie in a) dargestellt ist.
Das Elektron ist vielmehr als Ladungswolke tiber den ganzen Raum des Atoms
ausgebreitet. Diese Ladungswolke ist bei s-Elektronen kugelférmig.

In b) ist auBer der Gestalt auch die Dichteverteilung der Ladungswolke zu erken-
nen. In ¢) ist nur die Gestalt der Ladungswolke dargestellt. Man zeichnet die Orbita-
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le meistens so, dass innerhalb der Begrenzungslinie 90% der Elektronenladung
enthalten ist.

Das Bohr'sche Bild ist auf Grund der Heisenberg'schen Unbestimmtheitsbeziehung
falsch.

Man kann die Unbestimmtheitsbeziehung folgendermalien formulieren: Es konnen
nicht die Geschwindigkeit und der Aufenthaltsort eines Elektrons gleichzeitig be-
stimmt werden. Je genauer die Geschwindigkeit des Elektrons bekannt ist, umso
ungenauer ist der Aufenthaltsort des Elektrons bestimmbar.

Das bedeutet, dass wir uns das Elektron nicht als Teilchen vorstellen diirfen, das
sich auf einer Bahn bewegt. Stattdessen miissen wir davon ausgehen, dass das
Elektron an einem bestimmten Ort des Atoms nur mit einer gewissen Wahrschein-
lichkeit anzutreffen ist. Dieser Beschreibung des Elektrons entspricht die Vorstel-
lung von einer {iber das Atom verteilten Ladungswolke.

a) p,-Orbital b) dy,-Orbital ¢) py-Orbital

px-Orbital d,,-Orbital

Zur Gestalt und zu den Vorzeichen bei den Orbitalen siehe die Ergédnzung nach der
Antwort zu Aufg. 1.98 und Aufg. 2.64.

Nebenquantenzahl Orbitaltyp Gestalt der Ladungswolke
0 s kugelformig
1 P hantelformig
2 d rosettenférmig
Is<2s<2p<3s<3p<3d

Nur im Wasserstoffatom liegen alle Orbitale gleicher Hauptquantenzahl auf dem-
selben Energieniveau. Man sagt, sie sind entartet. Bei allen anderen Atomen haben
Orbitale mit verschiedener Nebenquantenzahl unterschiedliche Energien. Die Entar-
tung ist aufgehoben.
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2px = 2p,
3px=3py =3p:
3d,2 =3dyy

Orbitale mit gleicher Haupt- und Nebenquantenzahl sind entartet, also z. B. alle p-
Orbitale gleicher Hauptquantenzahl.

Die Quantenzustdnde einer Unterschale eines isolierten Atoms lassen sich aber im
Magnetfeld unterscheiden. Im Magnetfeld ist die Entartung aufgehoben.

Aufbauprinzip - Periodensystem der Elemente (PSE) -
Elektronenkonfigurationen

Nach dem Pauli-Prinzip diirfen sich in einem Orbital nur maximal 2 Elektronen
aufhalten.

Das Pauli-Prinzip besagt, dass in einem Atom keine Elektronen existieren diirfen,
die in allen vier Quantenzahlen iibereinstimmen.

Die beiden Elektronen eines Orbitals unterscheiden sich in der Spinquantenzahl m;,

die nur die beiden Werte +% und —% annehmen kann.

Zwel Elektronen besetzen das 1s-Orbital. Das dritte Elektron befindet sich im 2s-
Orbital.

Die Orbitale werden in der Reihenfolge wachsender Energie mit Elektronen besetzt.
Die Verteilung der Elektronen auf die Orbitale nennt man Elektronenkonfiguration.

Die Elektronenkonfiguration des Lithiumatoms kann folgendermafen dargestellt
werden:

1s? 2s!
oder (L T]
Is 2s 2p

Jedes Kistchen bedeutet ein Orbital, jeder Pfeil ein Elektron. Entgegengesetzter
Spin wird durch entgegengesetzte Pfeilrichtung angegeben.

B 1s? 2s% 2p! oder
Is 2s 2p

¢ [ ) [afe] ]
s 2p

1s 2
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Nach der Hund'schen Regel werden die Unterschalen so besetzt, dass die Anzahl
der Elektronen mit gleicher Spinrichtung maximal wird. Dieser Zustand ist der
energiedrmste.

Die Elektronenkonfiguration
] I ]
Is 2s 2p
ist daher nicht der Grundzustand des C-Atoms.

Auf Grund der Hund'schen Regel ist b) richtig.

] 1] 1]
Is 2s 2p
Die beiden fett eingerahmten Elektronen stimmen in allen vier Quantenzahlen tiber-
ein. Das widerspricht dem Pauli-Prinzip. Die richtige Konfiguration ist

o [ [t [nfr]1]
S 2p

1s 2

Es gibt fiir jede Hauptquantenzahl nur drei p-Orbitale. Jedes Orbital kann mit 2
Elektronen entgegengesetzten Spins besetzt werden. Der Einbau eines siebenten
Elektrons in die p-Unterschale wiirde dem Pauli-Prinzip widersprechen.

Die Hauptgruppenelemente sind s- oder p-Elemente. Bei ihnen werden die s- oder
die p-Orbitale der duBersten Schale aufgefiillt. Die Nebengruppenelemente sind d-
Elemente. Bei ihnen werden die d-Niveaus der zweitduBersten Schale besetzt. Die
d-Orbitale werden erst dann aufgefiillt, wenn in der nachsthoheren Schale das s-
Orbital bereits besetzt ist. Die Nebengruppenelemente bezeichnet man auch als
Ubergangselemente.

K 152 25% 2p° 352 3p° 4s!

Bei Kalium beginnt die Auffiillung der vierten Schale, obwohl die 3d-Unterschale
noch leer ist.

Fe 152 25? 2p° 352 3p® 3d° 45>

Mn 1s? 2% 2p% 3s? 3p° 3d° 4s?

Zn 152 252 2p® 3s? 3p® 3d!? 452
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Periode
1 s
12
2 2s 2p
34 5-10
3 3s 3p
11-12 13-18
4 4s 3d 4p
19-20 21-30 31-36
5 5s 4d Sp
37-38 39-48 49-54

1.83

Jeweils mit einem neuen s-Niveau beginnt eine neue Periode. Von der 4. Periode an
werden innerhalb einer Periode Unterschalen verschiedener Hauptquantenzahlen

aufgefiillt.

a) und c):

H He
Li | Be B|C O | F |Ne
Na |Mg Al | Si S | Cl|Ar
K|Ca|Sc|Ti|V |Cr|Mn|Fe|Co|Ni|Cu|Zn

b) Auf Grund seiner Eigenschaften gehort Helium in die Gruppe der Edelgase.

d) Thre Skizze sollte etwa wie folgt aussehen:

( = eine Zweierperiode —- )

{

entspricht zwei
Achterperioden

Block

d-Block

p-Block

Lanthanoide

-

Actinoide
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a) Alle Elemente der 7. Hauptgruppe/17. Gruppe (F, Cl, Br, I) haben auf der duf3ers-
ten Schale zwei s- und flinf p-Elektronen. Sie besitzen auf der duflersten Schale die
gemeinsame Elektronenkonfiguration s p°.

b) Die Elemente der 2. Hauptgruppe/2. Gruppe (Be, Mg, Ca, Sr, Ba) haben auf der
dulersten Schale zwei s-Elektronen. Die gemeinsame Elektronenkonfiguration ist

s%.

Die chemischen Eigenschaften sind im Wesentlichen auf die &u3eren Elektronen
zuriickzufithren. Man bezeichnet sie daher als Valenzelektronen.

Bei den Hauptgruppenelementen sind die s- und p-Elektronen der duBersten Schale
Valenzelektronen, bei den Ubergangselementen, die s-Elektronen der duflersten
Schale und die d-Elektronen der zweitduBersten Schale.

) Ge [1L[tL[te]1L]1L]
4s 4p

3d

i T T T [ LT
3d 4s 4p
b) Beide Elemente besitzen vier Valenzelektronen.

) N2 2p]
2s 2p

b) Sn 55 5p’ HEE
Ss Sp
o Mn 3d4s  [t[1]1]1]1] L[]
4s 4p

3d

d P33
3s 3p

e) I 5825p°
5s S5p
n v oadas [ttt [ ] HEN
4s 4p

3d
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a) 0,8, Se, Te 6. Hauptgruppe/16. Gruppe
b) W 6. (Neben-)Gruppe

Cr und Mo haben den Grundzustand d° s'
¢) C,Si,Ge, Sn, Pb 4. Hauptgruppe/14. Gruppe

Bei den Hauptgruppenelementen ist die Zahl der Valenzelektronen gleich der
(friiheren) Hauptgruppennummer im Periodensystem oder der (neuen) Gruppen-
nummer des 18er-Systems minus 10 fiir die p-Elemente ab der 13. Gruppe.

a) Ca* 1s? 2s% 2p® 3s? 3p°
b) Fe** 1s? 2s% 2p® 3s? 3p° 3d°
¢) Zn* 1s? 2s% 2p® 3s? 3p© 3d'?

Wenn Atome der Nebengruppenelemente lonen bilden, werden zuerst die s-
Valenzelektronen abgegeben und dann erst die d-Valenzelektronen.

APY, OF, CI', Ti**

Die Ionen mit Edelgaskonfiguration haben auf der duflersten Schale die Konfigura-
tion s? p°.

lonisierungsenergie - Elektronenaffinitat

Be besitzt eine abgeschlossene s-Unterschale, N eine halbbesetzte p-Unterschale.
Diese Konfigurationen sind energetisch bevorzugt.

Die Ionisierungsenergie spiegelt den Aufbau der Elektronenhiille unmittelbar wider.

Innerhalb einer Periode werden die Elektronen mit zunehmender Kernladung fester
an den Kern gebunden. Sobald eine Edelgaskonfiguration erreicht ist, wird das
folgende s-Elektron der nichsten Schale weniger fest gebunden.

a) I (Na)>1; (K)
Innerhalb einer Hauptgruppe nimmt die Ionisierungsenergie mit wachsender Ord-
nungszahl ab. (In der 3. und 4. Hauptgruppe treten UnregelmiBigkeiten auf.)

b) Li(P)>L(S)
P hat eine halbbesetzte p-Unterschale.

c) I (Mg)>1 (Al
Mg hat eine vollbesetzte s-Unterschale.
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1.93

1.94

1.95

1.96

1.97

1.98

Losungen — 1. Atombau

d) L (Mg)>1(Ca)
e) L1 (Ne)>1 (Na)
f) L (F)>1 (Cl

Na besitzt eine hohere 2. lonisierungsenergie als Mg: I, (Na) > I, (Mg).

Na" besitzt eine Edelgaskonfiguration, daher ist zur Ablésung des zweiten Elekt-
rons mehr Energie erforderlich als bei Mg".

Die Elektronenaffinitit ist die Energie, die bei der Anlagerung eines Elektrons an
ein neutrales Atom umgesetzt wird. Dieser Vorgang ist bei den meisten Nichtme-
tallatomen exotherm. Die Anlagerung eines zweiten Elektrons ist immer ein en-
dothermer Prozess.

Die Elemente mit der grof3ten Elektronenaffinitét stehen in der 7. Hauptgruppe/17.
Gruppe. Durch Anlagerung eines Elektrons entsteht aus der Konfiguration s? p° die
stabile Edelgaskonfiguration s* p.

Wellencharakter der Elektronen - Eigenfunktionen des Wasser-
stoffatoms

A= L , Gleichung von de Broglie, mit A = Wellenldnge, h = Planck'sches Wir-
mv

kungsquantum, m = Masse, v = Geschwindigkeit. Bei der Geschwindigkeit
v=10°m s! liegt die Wellenldnge im Bereich der Rontgenstrahlen.

Es ist ein MaB fiir die Wahrscheinlichkeit, das Elektron in einem Volumenelement
dV anzutreffen.

a)
y(r) Is yird 2s
R(r) 3p
N .
Knotenflache Knotenfldche
b)

radiale 1s 2s 3p
Dichte
r T
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Im Hinblick auf die Behandlung der chemischen Bindung sollten Sie unbedingt
wissen, dass p-Orbitale hantelférmig sind und dass der Index x, y oder z die raumli-
che Orientierung in Richtung der x-, y- oder z-Achse angibt.

In der Wellenfunktion v, = [N] - [Rn’,(r)]- [Xhmz 11z } bestimmt die

T
Normierungs- Radialfunktion Winkelfunktion in karte-
konstante sischen Koordinaten

Radialfunktion die Ausdehnung der Ladungswolke des Elektrons (vgl. Aufg. 1.98).
Aus der Winkelfunktion erhdlt man die die Gestalt und die raumliche Orientierung
der Ladungswolke. Sie wird auch Kugelflachenfunktion genannt. Aus ihr ergeben
sich auch die unterschiedlichen Vorzeichen bei den Orbitallappen der p- und d-
Orbitale bei den Polardiagrammen (sieche Riedel/Janiak, Anorganische Chemie, 9.
Aufl., Abb. 1.34). Das lésst sich am besten mit der normierten Winkelfunktion in
kartesischen Koordinaten nachvollziehen.

Normierte Winkelfunktion des Wasserstoffatoms zu p- und d-Orbitalen:

Quantenzahlen Orbital Normierte Vorzeichen als Funktion des Achsen-
Winkelfunktion  abschnitts oder Quadranten (Q.)

n [ m? x Y z
: Xl,m, (T:?:?)

3 oo
1 ) 2p. \fi +f1.1rx>0
NER: —flirx <0
o 0 2 3 z + fiirz>0
P wnr —flirz<0
2 1 (1) 2 i 5 *iury>0
Py INCE —firy<0
3 2 @ ad V15 xy +firx,y>0undx,y <0 (l.+3.Q.
i NEE — fiir x <0, y >0 u. umgek. (2. +4.Q.)
3 2 @) 3 JI5 xz +fiirx,z>0und x, z< 0 (1. +3. Q.
* 2 12 —fiirx <0, z> 0 u. umgek. (2. +4.Q.)
J5 322 -2 +fiir 322> r? und z > oder < 0 (Orbital-
3 2 0 3de ~ - 2 lappen entlang z-Achse)
4\/; r
— fiir 32> <12 (Torus)
3 2 1 34, V15 yz +firy,z>0undy, z<0 (1. +3.Q)
NCE S —fiiry <0, z> 0 u. umgek. (2. +4.Q.)
J15 x2 —y? + fiir Ix1 > Iyl (Orbitallappen entlang x-
— 2 Achse)
302 (D) ey 4Hmor — fiir |yl > Ix| (Orbitallappen entlang y-
Achse)

% p,- und d.2>-Orbital entsprechen m; = 0. Fiir die anderen Orbitale gibt es aber keine
entsprechende Korrelation mit den m;-Werten.






