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Aufbau der Materie
Atomaufbau

Alle Stoffe bestehen aus Atomen, da dies die
kleinsten Teile eines chemischen Elementes sind.

Der Begriff Atom leitet sich ab vom griechischen
atomos = unteilbar. Entgegen dieser frihen von
den Griechen stammenden Auffassung ist das
Atom jedoch kein massives, undurchdringbares
und unteilbares Teilchen, sondern aus mehreren
Bestandteilen, den Elementarteilchen zusam-
mengesetzt.

Die Atome sind sehr kleine Gebilde. Ihre
Durchmesser bewegen sich um 10%cm
(0,00000001cm). Wollte man die durchschnittliche
Dicke einer Buchseite erreichen, miisste man tiber
eine Million Atome dicht an dicht in einer
Reihe aneinander legen. Die Masse eines Atoms
liegt zwischen 10724 und 1022g
(0,0000000000000000000001¢). Da aus diesem
Grund die Atome fiir das menschliche Auge un-
sichtbar bleiben, hat man Modelle vom Aufbau der
Atome geschaffen. Diese Modelle kdnnen sich nur
der Wahrheit ndhern, sie aber nie wirklich abbil-
den. Besonders anschauliche Atommodelle haben
die Physiker Ernest Rutherford (1871 bis 1937,
1908 Nobelpreis fiir Physik) und Niels Bohr (1885
bis 1962, 1922 Nobelpreis fiir Physik) geschaffen.

Eine erste grobe Gliederung eines Atoms ist die
Unterscheidung von Atomkern und Atomhiille.

Der Atomkern besteht aus elektrisch positiven
Protonen und ungeladenen Neutronen.
Die Anzahl der Prctonen hestimmt, welches
El e" : : : .

Aufbau des Atomkerns
Der Atomkern ist aufgebaut aus elektrisch posi-
tiv geladenen Teilchen — den Protonen — und
elektrisch neutralen Teilchen — den Neutronen.
Beide Teilchenarten haben anndhernd die gleiche
Masse (siehe Tabelle Elementarteilchen), bestim-
men somit beinahe die gesamte Masse eines
Atoms. Die Anzahl der Protonen im Kern ist be-
stimmend fiir die Art des Atoms. Befindet sich im
Kern ein Proton, so handelt es sich um ein Was-
serstoffatom; sind zwei Protonen im Kern, ist es
ein Heliumatom. Die Anzahl der Protonen im Kern
nennt man Kernladungszahl (Z), sie ist zugleich
die Ordnungszahl (0Z) des Elementes.

Der Atomkern ist ein kleines positiv geladenes
Zentrum, das praktisch die gesamte Masse des
Atums_tfagt Die Atomhulle 1st wesenmch

Da mehrere Protonen im Kern aufgrund ihrer
gleichen Ladung sich gegenseitig abstoBen wiir-
den, sind elektrisch neutrale Neutronen darin
enthalten. Diese halten die Protanen auf Abstand
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ISOTOPE des Wasserstoffs ———

und verhindern ihr Auseinanderfliegen. Mit stei-
gender Ordnungszahl liberwiegt die Zahl der
Neutronen immer mehr gegeniiber der Protonen-
zahl. So enthilt z.B. ein Goldatom (0Z 79) 118
Neutronen gegeniber 79 Protonen. Die be-
schriebenen Bausteine der Atomkerne, die Pro-
tonen und Neutronen, fasst man zusammen un-
ter dem Begriff Nukleonen. lhre Summe ist die
Nukleonenzahl A = Z + N und man schreibt sie
links oben neben dem chemischen Kurzzeichen
eines Atoms. Die Ordnungszahl wird dagegen
links unterhalb des Kurzzeichens notiert.

Beispiel: Kohlenstaff 6C

Es gibt jedoch nicht nur diese eine Art des
Kohlenstoffatoms. Bei diesem Element kennt
man Atome mit verschiedenen Neutronenanzah-
len, namlich solche mit 6, 7 oder 8, d.h. mit den
Nukleonenzahlen 12, 13 oder 14. Solche Atome
desselben Elementes mit gleicher Protonen- aber
verschiedener Neutronenanzahl bezeichnet man
als Isotope. Zur eindeutigen Kennzeichnung ei-
nes bestimmten Isotops des Grundstoffs benétigt
man die Nukleonenzahl, d.h. die jeweilige Sum-
me der Protonen und Neutronen. Diese Atome
mit unterschiedlichen Neutronenanzahlen und
damit auch unterschiedlichen Nukleonenzahlen
im Kern kommen bei sehr vielen Atomsorten vor.
So werden zur Unterscheidung die Isotope des
Kohlenstoffs mit 12C, 13C, 14C (sprich: C12, C13,
C14) bezeichnet. Allgemein nennt man Elemen-
te, die in Form verschiedener Isotope vorkom-
men, auch Mischelemente. Am bekanntesten sind
die Isotope des Wasserstoffs, sie tragen sogar ei-
gene Namen.

Daneben gibt es aber 23 Grundstoffe, die nur
aus einem einzigen lsotop bestehen; diese
Grundstoffe werden als Reinelemente bezeichnet.
Zu ihnen zahlen: Beryllium, Fluor, Natrium, Alu-
minium, Phosphor, Scandium, Mangan, Kobalt,
Arsen, Yttrium, Niob, Rhodium, Jod, Césium, Prae-
sodym, Terbium, Holmium, Thulium, Gold, Wis-
mut, Aktinium, Tharium, Protactinium. Rhodium
und Gold gehdren also zu den Reinelementen,

Viele Isotope sind kinstlich hergestellt, oft-
mals radioaktiv und damit instabil. So ist z.B.
auch 14C (siehe oben) ein radioaktives Kohlen-
stoffisotop.

Anstelle der stets ganzzahligen Nukleonenzahl
bei einem bestimmten Isotop, wird bei Elemen-
ten die Massenzahl angeschrieben. Sie ist in der

Regel keine »glatte« Zahl, die Kommastellen er-
geben sich aus dem Vorkommen von Isotopen
mit verschiedenen Nukleonenzahlen bei dem be-
treffenden Element. Also gibt die Massenzahl ei-
ne Durchschnittszahl an. Diese Zahl wird auch als
relative Atommasse oder Atomgewicht bezeich-
net, weil sie auf einfachste Weise einen Massen-
vergleich verschiedener Elemente ermoglicht (die
gesamte Masse eines Atoms ist ja nahezu aus-
schlieBlich in den Kernteilchen konzentriert).
Meist kann man die Nukleonenzahl des haufig-
sten Isotops durch einfaches Auf- oder Abrunden
auf die néchste ganze Zahl aus der Massenzahl
ableiten. Gezeigt sei dies noch einmal am Bei-
spiel Kohlenstoff.

12,011
6 C

Diese Symbolik besagt, dass es sich um das
Element Kohlenstoff handelt und seine relative
Atommasse 12,011 betrdgt. Der Kern der Kohlen-
stoffatome enthélt meist 12 Elementarteilchen
(Nukleonen); 6 davon sind Protonen, die Diffe-
renz zur Zahl 12, also 6 Elementarteilchen sind
dann Neutronen. Die OZ 6 gibt zusitzlich auch
an, dass in der Hiille 6 Elektronen kreisen,

Aufbau der
Elektronenhiille

Der positiv geladene Atomkern wird von der
Atom- oder Elektronenhiille umgeben, welche die
elektrisch negativ geladenen Elektronen enthadlt.
Da die Anzahl der Elektronen in der Hille gleich
der Anzahl der Protonen im Kern ist, sind die
Atome nach auBien elektrisch neutral. Die Ord-
nungszahl gibt also auch die Gesamtanzah! der
Elektronen der Hiille an.

Der Abstand zwischen Kern und Hiille ist un-
vorstellbar grof. Albert Einstein schilderte seinen
Studenten folgendes Beispiel: »Wenn man bei
den Atomen auf den Abstand zwischen Kern und
Hiille theoretisch verzichten kdnnte, so wiirde
die Kriegsflotte der USA im Zweiten Weltkrieg auf
die Grofe eines Medizinballes schrumpfen, al-
lerdings ein Medizinball mit der Masse dieser
Kriegsflotte.« (Die Masse befindet sich in den
Atomkernen und bleibt folglich unverandert.)

In der Atomhiille befinden sich die Elektronen.
lhre Anzahl stimmt mit der Protonenzahl (=02)
iiberein, daher ist das Atom nach auBen elek-

Die Elektronen sind nicht gleichméaRig in der
Hiille verteilt, sondern an bestimmte kugelfdrmige
bis ellipsoide Schalen gebunden. Innerhalb dieser
Schalen umkreisen sie mit derart hoher Ge-
schwindigkeit den Kern in kreisformigen bis ellip-
tischen Bahnen, dass durch die entstehende Flieh-
kraft die Anziehung durch den Kern ausgeglichen
wird. Die Schalen werden von innen nach auen
durchnummeriert ader mit Buchstaben bezeichnet.
So spricht man jeweils von einer K-, L-; M-, N-, O-,
P- odet Q-Schale. Diese werden von innen nach
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aufien immer groRer und kinnen daher mit zu-
menmendem Abstand vom Kern auch immer mehr
Elextronen aufnehmen. Im Hochstfall finden auf ei-
mer Schale 2:n? Elektronen Platz (n = Schalen-
summer, von innen nach auten gezdhlt). Solan-
2= gine Schale jedoch die duBerste des Atoms ist,
#ann sie maximal 8 Elektronen aufnehmen.

Die Besetzung der Schalen mit Elektronen er-
folgt im Wesentlichen von innen nach auBen. Das
erste Elektron wird in die K-Schale eingebaut,
das zweite hat ebenfalls noch auf dieser Schale
Platz, dann ist sie vollbesetzt. Der Einbau des
dritten Elektrons erfolgt nun auf der L-Schale;
ebenso werden in dieser Schale die Elektronen 4

SCHALENBELEGUNG, theoretisch

Atommodells nach Ruthetford und Bohr).
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bis 10 untergebracht. Mit dem zehnten Elektron
ist diese Schale ebenfalls voll besetzt, Der Ein-
bau des elften Elektrons erfolgt nun auf der M-
Schale, ebenso werden die weiteren bis zum 18,
darin eingebaut. Ist die M-Schale mit 8 Elektro-
nen besetzt, so hdtte sie noch Platz fiir weitere
10 Elektronen. Doch ist nun ein dufierst stabiler
Zustand erreicht, den man als Edelgasschale,
Edelgasanordnung oder Edelgaskonfiguration be-
zeichnet (vgl. dazu auch die Abschnitte »Peri-
odensystem der Elemente« und »Chemische Ver-
bindungen«).

—— BEISPIEL: EISEN-ATOM , . Fe ——

Wichtig: Befinden sich auf der duBersten
Schale der Atomhiille 8 Elektronen 50 ist

Das 19. und 20. Elektron wird daher in der fol-
genden N-Schale eingebaut (bei einigen Elemen-
ten nur das 19., Nr. 20 kommt wieder auf die M-
Schale, siehe Tabelle »Schalenbelegung, real«),
bevor die M-Schale weiter aufgefullt wird (so ent-
stehen die sogenannten Nebengruppenelemente,
vgl. Abschnitt »Periodensystem der Elemente«).
Erst nach dem vollstéandigen Auffiillen der M-Scha-
le wird mit weiteren Elektronen die N-Schale er-
ganzt, bis diese ebenfalls wieder 8 Elektronen ent-
halt und damit den Edelgaszustand erreicht hat, @
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Periodensystem
der Elemente (psE)

Gegenstinde des tdglichen Lebens werden nach
Art geordnet in Schranken, Regalen und Schub-
laden aufbewahrt. Goldschmiede besitzen eine
Schachtel mit Nadelfeilen, einen Stinder fiir ih-
re Zangen, einen Behilter fiir die Bohrer, einen
fiir Fraser usw. Ein Ordnungssystem hilft in je-
dem Bereich, die Ubersicht iiber eine Vielzahl
verschiedener Dinge zu bewahren. Diese Funk-
tion kommt in der Chemie dem Periodensystem
der Elemente zu, denn: »Wer Ordnung hilt ist
nur zu faul zum Suchen«.

Das PSE ist die systematische Anordnung samt-
licher bekannter chemischer Elemente in einer Ta-
belle, welche die GesetzmiBigkeit des atomaren
Aufbaus sowie der physikalischen und chemi-
schen Eigenschaften der chemischen Elemente
widerspiegelt. Das PSE umfasst bis heute 112
chemische Elemente, von denen 81 Elemente sta-
bile Isotope besitzen. Die {ibrigen sind entweder
mehr oder weniger langlebige radioaktive Ele-
mente, die in der Natur vorhanden sind (oder als
radioaktive Folgeprodukte aus solchen immer
wieder neu entstehen), oder sie werden durch
Kernreaktionen kiinstlich hergestellt. Grundlage
fur die Aufstellung des PSE war die Feststellung,
dass bestimmte Eigenschaften bei mehreren Ele-
menten auftreten. Darliber hinaus in einer ge-
wissen RegelmaBigkeit (= periodisch), wenn man
die Elemente in der Reihenfolge ihrer Ordnungs-
zahlen betrachtet.

PERIODISCHE WIEDERHOLUNG
| CHEMISCHER EIGENSCHAFTEN

{am Beispiel der Elektronegativitat)

ELEKTRONEGATIVITAT —
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ELEMENTE, geordnet nach ihrer ORDNUNGSZAHL — |

Aufbau des PSE

Von groBRer Bedeutung flir das Verstiandnis des
Periodensystems ist die Erkenntnis, dass die che-
mischen Eigenschaften eines Atoms, also die Art
und Weise, wie es sich mit anderen Atomen ver-
bindet, von nur wenigen Elektronen in seiner
Hiille bestimmt werden, die man als Valenzelek-
tronen bezeichnet. Dies sind in der Hauptsache

die Elektronen seiner dufersten Schale, die An-
zahl dieser AuBBenelektronen ist entscheidend.

Die Elemente werden im Periodensystem
zundchst nach steigender Ordnungszahl aufge-
fthrt. Nach jedem Edelgas (chemisch duRerst re-
aktionstrdge Gase mit 8 AuBenelektronen, auRer
Helium: 2 Valenzelektronen) beginnt eine neue
Zeile, so dass eine Tabelle aus waagerechten Zei-
len— den Perioden (7 Stiick) - und senkrechten
Spalten — den Gruppen (8 in der Kurzform des
PSE) — entsteht.

Chemische Elemente mit gleicher Anzahl
AuBenelektronen stehen infolge dieser Anord-
nung untereinander in einer Gruppe, da die
auBerste Schale eines Atoms héichstens 8 Elek-
tronen aufnehmen kann. Das auf das Edelgas fol-
gende Element muss deshalb das zusdtzliche
Elektron in einer neuen Elektronenschale unter-
bringen. Die weiteren Elemente flllen diese
dann wieder bis zur Hochstzahl 8 (vgl.»Aufbau
der Materie — Atomaufbau«). Die Elemente einer
Gruppe weisen also stets die gleiche Anzahl
Aufienelektronen auf und besitzen daher auch
gleiche oder dhnliche chemische und physikali-
sche Eigenschaften (sogenannte homologe Ele-
mente).

Die Perioden enthalten dagegen recht ver-
schiedene Elemente mit nach rechts zunehmen-
der Ordnungs- und AuBenelektronenzahl, deren
Eigenschaften sich jedoch von Zeile zu Zeile
(=periodisch) in etwa wiederholen. Die Elemente
einer Periode weisen jeweils Atome mit gleicher
Anzahl von Elektronenschalen auf.

Einordnung der Elemente
in das PSE

Die erste Periode wird nur von Wasserstoff (Z=1)
und Helium (Z=2) gebildet, denn auf der K-Scha-
le ist bereits mit zwei Elektronen der Edelgaszu-
stand erreicht, da sie damit ganz gefiillt ist. Das
Helium stellt man ganz nach rechts in die VIII.
Gruppe, obwohl es nur zwei Elektronen in der
auBersten Schale aufweist, da es wie alle ande-
ren Elemente dieser Gruppe ein Edelgas ist. Die
folgenden 16 Elemente von Lithium (Z=3) bis Ar-
gon (Z=18) lassen sich dann entsprechend der
Anzahl ihrer AuBenelektronen den acht Gruppen
zuordnen, die Hauptgruppen (la bis Villa) ge-
nannt werden.

Die auf Argon folgenden Elemente Kalium
(Z=19) und Calcium (Z=20) schlieffen sich in
ihren Eigenschaften an die kElemente der |, und Il
Hauptgruppe an, da sie wie diese 1 bzw. 2
Aufienelektronen besitzen. Allerdings befinden
sich diese bereits in der 4. Schale, obwohl die 3.
(sie enthalt 8, kdnnte aber bis zu 18 Elektronen
aufnehmen, vgl. »Aufbau der Materie — Atomauif-
bau«) noch freie Plédtze bietet. Auf Calcium folgen
daher zehn Elemente, Scandium (Z=21) bis Zink
(Z=30), bei denen die 3. Schale aufgefiillt wird.
Sie besitzen aber alle wie Calcium in der 4. Scha-
le 2 AuBenelektronen (manche auch nur 1) und
lassen sich aufgrund dessen und wegen ihrer Ei-
genschaften, die von den Elementen der Haupt-
gruppen abweichen, nicht in eine der acht Haupt-
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gruppen eingliedern. Sie bilden vielmehr die er-

ste Zeile der acht sogenannten Nebengruppen (Ib

bis VIlIb). Die drei nahe verwandten Elemente Ei-
sen (Z=26), Cobalt (Z=27) und Nickel (Z=28)
werden dabei in einer einzigen Nebengruppe
(VIlIb) zusammengefasst. Bei allen Nebengrup-
penelementen konnen neben den Aufienelektro-
nen auch eines oder mehrere von den Elektronen
an chemischen Reaktionen teilnehmen, die zum
Auffilllen der 3. Schale eingebaut wurden. Zu-

sammen mit den Au3enelektronen bilden sie die
Valenzelektronen des betreffenden Elements, de-
ren Anzahl wiederum mit der der Nebengrup-
pennummer iibereinstimmt. Die auf Zink folgen-
den Elemente Gallium (Z=31) bis Krypton (Z=36)
gehdren nach Eigenschaften und Aufbau wieder
in die Hauptgruppen (llla bisVllla), ihre 3. Schale
ist vollstdndig besetzt.

Die 5. Periode beginnt mit Rubidium (Z=37)
und Strontium (Z=38) in Hauptgruppe | bzw. Il.

Die Anzahl der Valenz- bzw.
Aufienelektronen, die ein Atom
eines bestimmten Elementes be-
sitzt, ist gleich seiner Gruppen-
nummer und diese entspricht

 der Reihenfolge der Gruppen
hnks nach nchts.. Dinan-
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Die darauf folgenden Elemente Yttrium (Z=39)
bis Cadmium (Z=48) werden dann wieder den
Nebengruppen zugerechnet, da bei diesen die 4.
Schale noch aufgefiillt wird. Indium (Z=49) bis
Xenon (Z=54) vervollstdndigen diese Periode in
den Hauptgruppen 1Il bis VI,

Im Prinzip setzt sich der geschilderte Aufbau
des PSE auch bei weiter steigenden Ordnungs-
zahlen weiter so fort, jedoch treten in den bei-
den letzten Perioden nach der /. Hauptgruppe
Elemente auf, die sich weder einer Haupt- noch
einer der bisher vorhandenen Nebengruppen zu-
ordnen lassen. Sie weisen sehr dhnliche chemi-
sche Eigenschaften auf und miissten aus diesem
Grund alle an derselben Stelle im PSE eingefiigt
werden bzw. wire fiir sie eine zusdtzliche Erwei-
terung des PSE notwendig. Um die (bersicht-
lichkeit zu bewahren werden diese Elemente
aber in gesonderten Reihen auferhalb des ei-
gentlichen Systems aufgefiihrt (Nebengruppen
zweiter Art). Die erste Reihe besteht aus 15 sol-
cher Elemente, Lanthan (Z=57) bis Lutetium
(Z=71) - Lanthanreihe oder Lanthanoide ge-
nannt. Die zweite Reihe umfasst Actinium (Z=89)
bis Lawrencium (Z=103) und wird als Actinoide
oder als Actiniumreihe bezeichnet. Ihre 15 Ele-
mente zdhlen {iberwiegend zu den kiinstlich her-
gestellten Transuranen, dies sind Elemente mit
héheren Ordnungszahlen als Uran (Z=92), die
ktinstlich gewonnen werden und radioaktiv sind.

Fiir alle in den Nebengruppen (sowohl erster
als auch zweiter Art) gefithrten Elemente sind die
Sammelbezeichnungen Ubergangselemente oder
auch — da es sich ausschlieRlich um Metalle han-
delt — Ubergangsmetalle in Gebrauch. Die Ele-
mente der acht Hauptgruppen werden dagegen
gruppenweise unter eigenen Namen zusammen-
gefasst, welche sich entweder aus den chemi-
schen Eigenschaften (die in einer Gruppe ja sehr
dhnlich sind, d.h. sie bilden Verbindungen mit
gleichem Aufbau und dhnlichen physikalischen
und chemischen Eigenschaften) oder aus dem er-
sten Element der Gruppe ableiten:
la. Alkalimetalle
lla, Erdalkalimetalle
lla. Borgruppe
IVa. Kohlenstoffgruppe
Va. Stickstoffgruppe
Via. Chalkogene
Vila.  Halogene
Villa. Edelgase

Die Elemente der I. und Il. Hauptgruppe, die
Alkalimetalle bzw. Erdalkalimetalle, bilden starke
Laugen (Alkalien), wihrend die Elemente der VII.
Hauptgruppe starke Sauren bilden.

Die Elemente der VIII. Hauptgruppe, die Edel-
gase, sind duferst reaktionstrage und nur unter
extremen Bedingungen dazu zu bringen, mit ein-
zelnen Elementen Verbindungen einzugehen.
Grund dafiir ist die energetisch sehr giinstige Be-
setzung ihrer duRersten Schale mit 8 Elektronen
(bzw. 2 beim Helium), auch als Edelgaszustand
bekannt.

Metalle und Nichtmetalle

AuBer der direkten Verwandtschaft von Elemen-
ten innerhalb einer Hauptgruppe, gibt es noch
andere Beziehungen im PSE.,

So nimmt der metallische Charakter der Ele-
mente von Fluor ausgehend nach links und nach
unten zu. Entsprechend nimmt der nichtmetalli-
sche Charakter, von Fluor ausgehend, nach links
und nach unten ab. Der metallische Charakter ei-
nes Elements wird durch folgende Eigenschaften
gekennzeichnet:
® hervorragende Leitfihigkeit fiir Warme und

elektrischen Strom (die mit steigender Tem-

peratur abnimmt)

® meist gute plastische Vérformbarkeit (Dukti-
litat)

® starker Glanz (Metallglanz) und gute Polier-
barkeit

® sehr groBes Absorptionsvermdgen fiir Licht,
daher undurchsichtig auch in diinnsten
Schichten

@ weife bis graue Farbe (Ausnahmen: Gold,
gelb und Kupfer, rot)

@ Dbei Zimmertemperatur (20°C) fest (Ausnahme:
Quecksilber, Schmelzpunkt -38,84°C)

® Moglichkeit der Legierungshildung

® kristallines Gefiige (vgl. Kapitel »Metallurgi-

sche Grundlagen«)

Ursdchlich fiir all diese Eigenschaften ist die
Neigung aller Metalle zur Bildung positiver lonen,
d.h. sie geben bei der Bildung von chemischen
Verbindungen (siehe Abschnitt »Chemische Bin-
dung«) bevorzugt eines oder mehrere ihrer Va-
lenzelektronen ab, wodurch sie wegen der nun
ilberwiegenden Protonenzahl im Kern insgesamt
positiv werden (Kationen). Dass sich gerade die
Elemente so verhalten, die im PSE links unten
stehen, erkldrt sich daraus, dass die Elemente
links ohnehin nur iiber wenige Valenzelektronen
verfligen und daher leichter in den Edelgaszu-
stand (das erstrebte. Ziel beim Bilden chemischer
Verbindungen) gelangen kénnen, wenn sie ihre
duBere Schale durch Elektronenabgabe »aufli-
sen«. Die darunterliegende Schale weist dann in
der Regel die gewiinschten 8 AuRenelektronen
auf. Falls nicht (Nebengruppenelemente) werden
evtl. auch von dieser noch Elektronen abgege-
ben. Die im PSE weiter unten aufzufindenden
Elemente neigen deshalb zur Flektronenabgabe,
weil aufgrund ihrer vielen Schalen die Anziehung
zwischen den duferen Elektronen und dem Kern
recht niedrig ist. ZahlenmiBig wird dies anhand
der sogenannten Elektronegativitat (EN) ausge-
driickt. Je héher ihr Wert, desto stirker ist die
Bindung der Valenzelektronen an den Kern.




Im PSE stehen die Metalle links unten

und die Nichtn
Die Nebengr
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alle rechts oben
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Umgekehrt neigen die Nichtmetalle dazu, bei
der chemischen Bindung zusétzliche Elektronen
zufzunehmen. Sie besitzen ja bereits eine groRe-
7= Anzahl (rechts im PSE), die zudem stark an
cen Kern gebunden ist (oben im PSE, hohe EN)
Durch den Elektroneniiberschuss gegeniiber der
¥ernladung werden sie zu negativen lonen
Anionen). Infolgedessen fehlen ihnen auch die
“ypischen Metalleigenschaften, ihre Leitfahigkeit
fir Warme und Strom ist beispielsweise meist
Zuferst gering, die meisten sind unter Normal-
sedingungen Gase, die wenigen Feststoffe unter
den Nichtmetallen wie auch viele ihrer chemi-
schen Verbindungen sind sehr sprode, also
schlecht verformbar,

Von links nach rechts ist im PSE ein stetiger
Ubergang vom Metall zum Nichtmetall vorhan-
Zen; in den Gruppen nimmt der Metallcharakter
der Elemente von oben nach unten zu, dies kann

“man besonders in der Il. und IV. Hauptgruppe be-
obachten. Der Ubergangsbereich von den Metal-
‘=n zu den Nichtmetallen liegt demnach in der
¥urzform des PSE im Bereich einer Diagonalen,
die von links oben — von Bor (z=5) — nach rechts
unten — bis Astat (Z=85) verlduft. Die weiteren
tlemente, die man als Halbmetalle bezeichnet,
sind Silizium (Z=14), Germanium (Z=32), Arsen
Z=33), Selen (Z=34), Antimon (Z=51) und Tellur
Z=52). Diese Elemente haben sowohl nichtme-
tallische als auch metallische Eigenschaften.

Ablesebeispiele

Die beiden folgenden Elemente sollen zum Ab-
schluss verdeutlichen, welche Fiille an Informa-
tionen das PSE liefert:

@ Chlor: Z=17, 3. Periode, Hauptgruppe Vlla,
rechts oben = 17 Elektronen auf 3 Schalen,
davon 7 auf der duBersten. Schalenaufbau
insgesamt: K=2 (voll), L=8 (voll}, M=7. Nicht-
metall mit 7 Valenzelektronen, das gerne
1 Elektron zusdtzlich aufnehmen will (—-
M=7+1=8). Ahnliche Eigenschaften wie
die anderen Halogene F, Br, J, At.

® Titan: Z=22, 4. Periode, Nebengruppe IVb,
rechts unten — 22 Elektronen auf 4 Schalen,
davon 2z auf der duBersten. Schalenaufbau
insgesamt: K=2 (voll), L=8 (voll), M=10 (8+2),
N=2. Metall mit 4 Valenzelektronen (je zwei
auf der 3. und 4. Schale), die es gerne abge-
ben will (= M=10-2=8, N=2-2=0). Verwandt
mit Zr, Hf, Rf/Ku.



Naturwissenschaftliche
Grundlagen

Ktromwmewadlrpahme

Chemische
Bindung

Die Edelgase (die Elemente der VIII. Hauptgrup-
pe) haben auf der duflersten Schale 8 Elektronen
und sind damit in einem auf8erordentlich stabi-
len Zustand, weshalb sie auch unter normalen
Umstdnden keine Verbindungen bilden. Dieser
besondere Zustand, die Edelgaskonfiguration
(Edelgasanordnung), wird auch von den Atomen
aller anderen Elemente angestrebt. Darin liegt
die Triebfeder fiir die chemische Reaktionsfihig-
keit und die Bildung von chemischen Verbin-
dungen zwischen Atomen desselben oder ver-
schiedener Elemente.

Alle Atome haben das Bestreben, Edelgaskonfi-
guration zu erreichen. Da bei diesem die duRer-
ste mit Schale acht Elektronen (Ausnahme: K-
Schale mit zwei Elektronen) besetzt ist, nennt
man dieses Gesetz auch Oktettregel.

Die Fahigkeit eines Atoms bzw. Elements, Elek-
tronen an sich zu binden, wird als Elektronega-
tivitdt (EN) bezeichnet und in Zahlenwerten aus-
gedriickt (vgl. »Periodensystem der Elemente,
PSE«). Je groBer der Zahlenwert, um so stérker
zieht das Element Elektronen zu sich heran, um
seine Schale aufzufillen (da die Edelgase bereits
die stabile Anordnung haben, ist deren Elektro-
negativitdt null). Aus den Zusammenhangen des
PSE kann man ableiten, dass die Nichtmetalle ei-
ne grof3e und die Metalle eine kleine EN haben.
Die Nichtmetalle sind daher beféhigt, zusatzliche
Elektronen aufzunehmen, um zur Edelgaskonfi-
guration zu gelangen, wenn sie dazu Gelegenheit
erhalten. Dagegen neigen die Metalle eher dazu,
dieses Ziel durch Elektronenabgabe zu erreichen.
SchlieBlich besitzen sie nur wenige, leicht ab-
spaltbare Elektronen auf ihren dueren Schalen.
Geeignete Partner zum Erreichen des Ziels Edel-
gaskonfiguration finden sich fast immer, mit die-
sen verbinden sich die Atome dabei zu chemi-
schen Verbindungen. So entstehen neue Stoffe in
nahezu unendlicher Vielfalt, deren Eigenschaften
von denen der Elemente, aus denen sie gebildet
sind, meist gédnzlich verschieden sind. Wie die
Bindungen zwischen den einzelnen Atomen aus-
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ur Verbendungen von Nicht-
riereinandar (Elekiro-

TREED differenz 0 bis 1.7, ab 0.4
auch ~-Polare Bindung- genannt):

*0

Bei der Reaktion von Metallen mit
Michtmetallen (falls die Elaktro-
negativitdtsditterenz dber 1,7 ist).

Digsa Bindungsart kommt nur bai
Metallen und Legierungan var.

sehen, hdngt sehr stark von der Elektronegati-
vitatsdifferenz ab. Man unterscheidet drei grund-
legende Bindungsarten.

Atombindung

Diese Bindung wird auch als Elektronenpaarbin-
dung oder kovalente Bindung bezeichnet.

Ein Wasserstoffatom hat in seiner Schale (K-
Schale) ein Valenzelektron, Es ist aber bestrebt,
den Edelgaszustand zu erreichen, also zwei Elek-
tronen in dieser Schale aufzuweisen. Ein zweites
Wasserstoffatom hat dasselbe Bestreben. Da bei-
de Wasserstoffatome die gleiche Elektronegati-
vitdt besitzen, ist keines in der Lage, dem ande-
ren ein Elektron zu entziehen. Um nun doch zwei
Elektronen in der Schale zu erhalten, stellt jedes
Atom sein Elektron dem anderen »leihweise« zur
Verfiigung, das so entstandene Elektronenpaar
(je ein Elektron von beiden beteiligten Atomen)
wird gemeinsam genutzt. Dies sieht so aus, dass
sich die Schalen beider Atome derart {iberlappen,
dass sich das Elektronpaar im Verfiigungsbereich
beider Atome aufhdlt. Auf der K-Schale eines je-
den Atomes befinden sich nun zwei Elektronen,
damit haben beide Atome Edelgaskonfiguration
erlangt,

Eine Zeichnung wie die Graphik auf der Folge-
seite ware flir den dauernden Gebrauch zu auf-
wendig. Daher wird sie durch folgende Kurz-
schreibweise — die chemische Gleichung mit
chemischen Formeln — ersetzt:

H+H= H-H bzw.

Bei der ersten Schreibweise (Verbindung als
Strukturformel H~H) wird das bindende Elektro-
nenpaar durch einen Strich zwischen den Ele-
mentkurzzeichen dargestellt. Die zweite Schreib-
form (Verbindung als Summenformel H2) gibt die
entstandene Gruppe aus zwei Wasserstoffatomen
durch die tiefgestellte 2 hinter dem Element-
symbol wieder. Ndhere Informationen zu chemi-
schen Formeln und Gleichungen folgen an ande-
rer Stelle.

Aus zwei einzelnen Wasserstoffatomen hat
sich in dem Streben nach der Edelgaskonfigura-
tion ein Molekiil Wasserstoff gebildet. Ein Mo
lekiil (Eigenschaftswort: molekular) ist ein Atom-
verband aus mindestens zwei Atomen. Es ist ent-
weder aus zwei gleichartigen Atomen
zusammengesetzt (Element-Molekiil, z. B. die
Molekiile vieler nichtmetallischer Elemente) oder
es besteht aus Atomen verschiedener Elemente
und bildet den kleinsten Teil einer chemischen
Verbindung, dessen physikalische und chemische
Eigenschaften dieses Molekiil dann noch repra-
sentiert. Nur in wenigen Féllen, bei ganz be-
stimmten Reaktionen, tritt Wasserstoff im ele-
mentaren Zustand auch atomar, also als einzel-
nes Atom, auf. Aus diesem Grunde wird bei
Wasserstoff in der chemischen Symbolsprache
fast immer der molekulare Zustand (H,) ge-
schrieben. Die atomare Schreibweise (H) ist in
der Mehrheit aller Félle irrefiihrend und falsch.



Das Chloratom hat, gemaf seiner Stellung in
der VII. Hauptgruppe, sieben Aufenelektronen.
Um die Edelgaskonfiguration zu erhalten,
benotigt es noch ein weiteres Elektron. Da ein
anderes Chloratom die gleiche Elektronegativitit
besitzt, kann auch bei Chlor die stabile Konfigu-
ration durch gemeinsame Verwendung von Elek-
tronen erreicht werden. Jedes Chloratom benbtigt
noch ein Elektron. Daher muss auch jedes ein
Elektron zur gemeinsamen Nutzung zur Verfi-
gung stellen. In Kurzschreibweise sieht dies fol-
gendermafen aus:

A+C=Cl-d bzw.
Cl+Cl=cl

Sauerstoff aus der VI, Hauptgruppe hat sechs
Auenelektronen, ihm fehlen demnach noch zwei
Elektronen zur Edelgaskonfiguration. Um mit ei-
nem anderen Sauerstoffatom Elektronen ge-
meinsam zu nutzen, muss jedes Atom so viele
Elektronen zur Verfligung stellen, wie es selbst
noch benétigt, in diesem Fall also zwei. Kurz-
schreibweise:

0+0=2>0=0 bzw.
0+0->0,

s entstehen hier zwei Atombindungen, von de-
nen jede aus zwei Elektronen besteht. Man be-
zeichnet dies als Doppelbindung. Die vier Elek-
tronen der Doppelbindung werden von beiden
Atomen gleichzeitig genutzt, wodurch die Edel-
gaskonfiguration erreicht wird.

Stickstoff steht in der V. Hauptgruppe, hat
demnach 5 Valenzelektronen. Zur Edelgasschale
fehlen noch drei Elektronen. Auch hier muss je-
des Atom so viele Elektronen zur Verfiigung stel-
‘en, wie es selbst bengtigt, also jeweils drei.

N+N=>N=N bzw.

Hier tritt eine Dreifachbindung auf, wodurch das
Element sehr reaktionstrage wird und bei Zim-
mertemperatur keine anderen Reaktionen eingeht.

Mehr als Dreifachbindungen gibt es nicht. Bei
anderen Elementen werden mit mehreren Atomen
Einfach- oder Doppelbindungen zwischen den
Atomen aufgebaut, die zu griBBeren Moleklilen
fithren,

Die Bildung von zweiatomigen Molekiilen ist
wichtig bei den Elementen Wasserstoff, Sauer-
stoff, Stickstoff und den Halogenen Fluor, Chlor,
Zrom und Jod. Da es kaum Anziehungskrafte zwi-
schen den einzelnen Molekiilen dieser Elemente
2ibt, treten sie unter Normalbedingungen als Ga-
se auf. Lediglich Brom (fliissig) und Jod (fest) bil-
den Ausnahmen.

Alle anderen Elemente werden in der Praxis so
behandelt, als wdren sie atomar, auch wenn sie
in Wirklichkeit aus Molekiilaggregaten (Verban-
den) mit hoherer Atomzahl bestehen und daher
fast alle Feststoffe sind. So bildet Schwefel
(z=16) — wie Sauerstoff ein Element der VL.
Hauptgruppe — keine Doppelbindungen, sondern

————— ATOMBINDUNG (unpolar) z.B. Wasserstoff und Sauerstoff

Wasserstoff-Atom H

Wasserstoff-Atom H

Nichtmetalie: gemeinsame Mutzung von Elektronen(paaren)
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Wasserstoff-MOLEKUL H, (Summenformel) bzw. H-H (Strukturformel)

es handelt sich um ein zwelatomiges Molekil mit einer Einfachbindung (= ein bindendes Elekionsnpass

H,-Malekal
starke Anziehungskrafte "2 OzMolekil
zwischen den Atomen
innerhalb eines
Molekiils, dagegen
kaum Anziehungskrafte
zu benachbarten
Molekiilen

w Aggregatzustand

gasﬁ:‘nrmig (bei
aumtemperatur und

Normaldruck)

Sauerstoff-MOLEKUL O, (Summenformel) bzw. 0=0 (Strukturformel)
es handelt sich um ein zweiatomiges Molekil mit einer Doppelbindung (= zwei bindende Elekionespass
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Nichtmetalle: gemeinsamea Nutzung von Elektronen(paaren)
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Sauerstoff-Atom O

\

Sauerstoff-Atom O
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ATOMBINDUNG (unpolar) z.B. Kohlenstoff ——

Kohlenstoff-Atom C
sl _.J-_--_-\-\

Kohlenstoff-Atom C

Kohlenstoff-Atom C
B A

" Elektranenpaar ™.

; %,

Kohlenstotf-MAKROMOLEKUL

Insbesondere Kohlenstoff, abar auch einige andere Nichtmetalle aus der Mitte des Periodensystemns,
verfligen aufgrund lhrer Schalenbesetzung ber besonders viele Bindungsmoglichkerten zu Atomen des
eigenen wie duch fremder Elemente (Einfach- und Mehrfachbindungen)

4

weitverzweigte, teils sehr groBe Molekiile in Kettenform, als
zweidimensionale Neize oder dreidimensionale Kristallkorper
= Aggregatzustand meist fest (bei Raumtemperatur und Normaldruck)
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Kristallgitter der Kohlenstoff-Modifikation Graphit: Je &
Kohlenstoffatome ordnen sich zu regelmaligen, sechs-
eckigen Ringan, die sich zu Flachen erganzen (je 3 direkie
Bindungspartner), Dar Gesamtkristall wird aus vielan sol-
cher flachigen Schichten gebildet, die paarweise gegen-
ainander versetzt und durch werere, schwichera Bin-

aligitier der Kohlenstoff-Maodifikation (= Erscheinungs:
Diamant: Jedes Kohlenstoffatom besitzt vier direkte
Bindungspariner. Die rAumiiche Anordnung ist so, dal je-
om Im Zentrum eines regelmafigen Tetraeders

ner= = Korper aus vier gleichseitigen Dreiecken)

seine 4 benachbarten Bindungsparinem bilden dungen (nur jedes 2. Atom beteiligt sich) verkniipft sind

baut Ringe aus jeweils acht Schwefelatomen, die
durch je eine Einfachbindung mit ihren beiden
Nachbarn im Ring verkniipft sind. Bei Reaktionen
wird aber nicht mit diesen Formeln gearbeitet,
sondern der Schwefel wird so behandelt, als wa-
re er atomar.

Ebenso wie Schwefel sind auch eine Reihe an-
derer Nichtmetalle in der Lage, mit relativ vielen
Nachbaratomen gemeinsame Elektronenpaare
bilden zu kinnen. Man findet sie in der Mitte des
PSE (Hauptgruppen IVa und Va). Besonders her-
vorgehoben werden muss unter diesen der Koh-
lenstoff (z=6, IV. Hauptgruppe des PSE). Er ist
aufgrund seiner vier (fehlenden) AuBenelektronen
in der Lage, gleichzeitig mit Atomen der eigenen
Sorte oder auch mit denen fremder Elemente bis
zu vier Atombindungen (ggf. auch andere Bin-
dungsarten) einzugehen. Somit sind Verbindun-
gen des Kohlenstoffs sehr hdufig grofie, aus vie-
len Atomen bestehende Molekiile, die unterein-
ander durch eine Vielzahl von bindenden
Elektronenpaaren »vernetzt« sind. Man spricht in
diesem Zusammenhang auch von Makromo-
lekiilen. lhre duBere Form reicht von reihenarti-
gen Ketten uber flachige Netzwerke bis hin zu
komplex aufgebauten dreidimensionalen Kri-
stallkorpern in verschiedenen Gitteranordnungen,
z.B. Diamant oder Graphit. Letztlich ist es dem
Kohlenstoff zu verdanken, dass unsere Welt iiber-
haupt Leben hervorgebracht hat, denn nur die
riesigen Molekiile auf der Basis dieses Elements
ermoglichen den Aufbau der dazu notwendigen,
duferst komplexen Stoffe. Aus diesem Grund
werden die meisten chemischen Verbindungen
des Kohlenstoffs dem eigenstindigen Bereich der
sogenannten organischen Chemie (die sich aller-
dings nicht ausschlieRlich mit lebenden Stoffen
befasst) zugeordnet. Dazu zdhlt auch das weite
Feld der Kunststoffe, die sich ebenfalls iiberwie-
gend aus Makromolekiilen des Kohlenstoffs zu-
sammensetzen.

Polare Atombindung

Dies ist eine Sonderform der Atombindung, die in
der bereits beschriebenen Form zur Unterschei-
dung auch unpolare bzw. homéopolare Atombin-
dung genannt wird. Wahrend sich diese zwischen
Atomen des gleichen Elements oder zwischen
Atomen mit nahezu gleicher Elektronegativitat
bildet, entsteht eine polare Atombindung zwi-
schen Nichtmetallatomen mit stark unterschied-
licher Elektronegativitat (im PSE rechts oben
grof3, links unten klein). Die gemeinsamen Elek-
tronenpaare werden zum stédrker elektronegati-
ven Element hingezogen. Beispiele:

2H + O
H+ Cl

- H,0 (Wasser)
= HCl (Salzsdure)

Es entsteht dabei ein Molekiil, das auf einer Sei-
te mehr positiv, auf der anderen Seite mehr ne-
gativ geladen ist. Ein solches Molekiil nennt man
Dipol. Aus Dipolen kann sich, dhnlich wie bei der
lonenbindung, ein Kristallgitter bilden, d.h. eine
regelmdfige raumliche Anordnung der Dipole,



wenn sich der Stoff im festen Aggregatzustand
Sefndet. In den meisten Féllen ist aber die Ver-
Scwebung der Elektronen zu einem der Reakti-
“espariner hin gering, so dass nur schwache La-
Sunssunterschiede zwischen den beiden Polen
#== Dipols bestehen. Entsprechend gering sind
Zaner die Anziehungskrifte zwischen den ein-
2=inen Dipolen innerhalb des Kristalls. Es geniigt
2% schon die Raumtemperatur, um dafiir zu sor-
220, dass die Warmebewegung die Anziehungs-
W=fe Uberwindet. Solche Stoffe treten daher un-
= Normazlbedingungen sehr haufig als Flissig-
%=en oder sogar als Gase in Erscheinung.

“Won den Dipol-Molekiilen solcher Fliissigkeiten
wesden lonen (vgl. »lonenbindung«) angezogen.
== werden also lonengitter (z.B. Salze) aufgeldst.
hese Flussigkeiten sind daher oft hervorragende
L8sungsmittel.

lonenbindung

Dhese Bindungsart tritt auf, wenn zwei Atome auf-
& mandertreffen, die einen sehr grofen Unter-
schied der Elektronegativitat aufweisen. Dies ist
e F2ll, wenn Metallatome mit Nichtmetallato-
men reagieren, z.B. ein Natriumatom mit einem
hiaratom. Das Natriumatom hat ein Valenzelek-
tmam, Chlor dagegen sieben. Aufgrund der Stel-
‘wngz im Periodensystem ist Chlor als sehr stark
elekironegativ zu erkennen, Natrium dagegen als
s=nr schwach. Um eine Edelgasschale zu erhal-
%=n, kann das »schwache« Natriumatom keine
Eewtronen aufnehmen. Es gibt daher sein einzi-
#== Elektron auf der M-Schale ab und hebt diese
Schale damit vollstdndig auf, wodurch es in der
mun Zufersten Schale (L-Schale) acht Elektronen
%= und somit die Edelgaskonfiguration aufweist.
Wedl im Kern jetzt ein Proton mehr vorhanden ist
@ Elektronen in der Hille, tragt das entstande-
7= Gebilde insgesamt eine positive Ladung. Das
Teizewordene Elektron wird von dem Chloratom
@sgenommen und in dessen M-Schale einge-
Saut, wodurch dieses ebenfalls eine Edelgas-
schzle erhalt. Die Aufnahme einer zuséatzlichen
meg=tiven Ladung macht es nun aber insgesamt
megativ.

Geladene Atome (oder auch Molekiile) werden
25 lonen bezeichnet (von griech. »ionos« =
wandern, weil sie sich in elektrischen Feldern be-
wesen). Positiv geladene, durch Elektronenabga-
&= entstandene lonen, wie das aus dem Natrium-
atom gebildete Natriumion, heien auch Katio-
=en. Durch Elektronenabgabe negativ gewordene
‘amen nennt man Anionen, so auch das aus dem
CHloratom entstandene Chloridion (bei Anionen
wird stets noch die Endsilbe »id« an den Ele-
mentnamen gehangt, vgl. dazu auch »Chemische
Formeln«).

Die gegensatzlich geladenen lonen ziehen sich
stark an, wodurch sie aneinander haften bleiben.

Na + Cl = Na*Cl
Ma + Cl = Nadl

bzw.

Der neugebildete Stoff NaCl wird Natriumchlorid
s=nannt, bekannter ist er sicherlich unter der Be-

| ATOMBINDUNG (polar) zB.HCl ———

. Wasserstoff-Atom H

Chlor-Atom Ci

\ ./

gemelnsame, aber ungleichmafig starke Nutzung von Elektronen(paaren)

\ /

Salzsdure-DIPOL-Molekill ' (Summenformel) bzw. — ' (Strukturformel)
Das bindende Elektronenpaar wird naher zum Sauerstoffatom hingezogen, weil dieser
eine héhere Elektronegativitat aufweist (O: 3,5 — H: 2,2). So entsteht ein Molekdl, das an
seinen Enden kleine, unterschiedliche Ladungen aufweist: Ein Dipol.

relativ schwache Anziehungskréafte zwischen den Atomen eines Molekils
und geringe Anziehungskrafte zu benachbarten Molekilen
v Aggregatzustand meist gasférmig oder fliissig mit relativ niedriger
Verdampfungstemperatur (bei Raumtemperatur und Normaldruck)

HOI-Molekil ] 1

fest: Kristallgitter (zwesdimen-
sionales Kugelmodell) ma regel-
méafig so angeordnaten Dipoles,
daf sich jeweils ungieichnamgs
Teilladungen 7
(Anziehung), gleichnasvigs

bghchst groBen -\m
en mogl 3 ;
2 aufweisen (AbstoSungh

flissig

gasfarmig
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ndlagen

———— |ONENBINDUNG z.B. Natriumchlorid

Natrium-Atom Na Chlor-Atom ClI
i

Metall: Elektronenabgabe Nichtmetall: Elektronenautnahme
5

\

Natrium-lon Na* (Kation) Chlerid-lon CI~ (Anion)

Natriumchlorid NaCl
(»Kochsalz«)

IONENGITTER (»Kochsalzgitter«)
durch starke Anziehungskrafte zwischen den ungleich geladenen lonen,
die nach allen Seiten wirken, sowie AbstoBung der gleichartigen lonen
== Aggregatzustand fest (bei Raumtemperatur und Normaldruck)

Punkt-Gitter-Modell: zweidimensionales
Anordnung besser erkennbar, Punkt-Gitter-Modell;
Anziehungskrafte durch Gitterlinien einfachste
Hugetmodell: wirklichkeiisnah symbuolisiert Darstellungsmethode

zeichnung Kochsalz (vgl, »Bezeichnung von che-
mischen Verbindungen«). Die elektrostatischen
Anziehungskrafte zwischen den lonen sind je-
doch nicht rdumlich gerichtet, sondern sie wirken
nach allen Seiten und iiber gréRere Entfernun-
gen. Daher bilden sich nicht einzelne Molekiile
aus je einem Natrium- und einem Chloridion,
sondern es entstehen groe Verbande aus vielen
derartigen lonen, die Stoffe mit lonenbindung
sind unter Normalbedingungen daher meist fest.
SchlieBlich sind wegen der geringen GréBe der
Atome auch in der kleinsten Menge Natrium oder
Chlor unzéhlige Milliarden Atome vorhanden, die
allesamt wie beschrieben reagieren. Aufgrund der
Anziehung zwischen allen ungleichnamig gela-
denen und der ebenso vorhandenen AbstoBung
aller gleichnamig geladenen lonen (Natrium- bzw.
Chloridionen untereinander) ergibt sich eine re-
gelmaBige Anordnung, so dass sich jedes lon mit
moglichst vielen der anderen Sorte umgibt,
gleichzeitig aber Abstand zu denen der eigenen
Art wahrt. So ist jedes negative Chloridion von
sechs positiven Natriumionen umgeben und je-
des Natriumion von sechs Chloridionen. Die re-
gelmdBige Anordnung der Stoffbausteine be-
zeichnet man als Kristallgitter, die Stoffe selbst
werden als kristallisiert oder kristallin bezeichnet.
Beruht das Kristallgitter wie hier auf einer lo-
nenbindung, benutzt man den Begriff lonengitter
(manchmal auch Kochsalzgitter). Typisch filr das
lonengitter ist die abwechselnde Anordnung von
Metall-Kationen und Nichtmetall-Anionen.

Metallatome mit mehreren AuRenelektronen
geben, um eine Edelgasschale zu erreichen, die-
se ebenfalls ab und bilden so auch lonen, die
dann aber mehrere positive Ladungen tragen,
entsprechend der Anzahl der abgegebenen Elek-
tronen. Nichtmetallatome mit weniger Valenz-
elektronen nehmen so viele Elektronen auf, bis
die Zahl acht in der duRersten Schale erreicht ist
und werden entsprechend stark negativ geladen.
Die Elemente der I. Hauptgruppe bilden lonen,
die einfach positiv, die der |l, Hauptgruppe sol-
che, die zweifach positiv geladen sind, Elemen-
te der VI. Hauptgruppe bilden lanen, die zwaifach
negativ geladen sind, die der VII. sind einfach ne-
gativ geladen,

lonenverbindungen, zu denen alle Salze (vgl.
Abschnitt »Salze«) gehoren, sind in der Regel kri-
stallisiert, aufgrund der recht starken Anziehung
zwischen den lonen des Gitters meist hart und
sprode.

Metallbindung

Eine Metallbindung ergibt sich, wenn Metallato-
me eines oder mehrerer Elemente (— Legierun-
gen) miteinander reagieren. Da sie als Metalle
nicht in der Lage sind, Elektronen aufzunehmen,
um in ihrer duRersten Schale Edelgaskonfigurati-
on zu erreichen, miissen sie alle ihre Auf3enelek-
tronen abgeben. Dieses Verhalten wurde schon
bei der lonenbindung beschrieben, allerdings
fehlt hier nun das elektronenaufnehmende Nicht-
metall. Es entstehen demnach ausschlieBlich po-
sitiv geladene Atomriimpfe (Kationen), die durch



“'= gegenseitige AbstoBung auf Abstand gehal- METALLBINDUNG z.B. Aluminium —

ten werden. Zwischen diesen Atomriimpfen be- Aluminium-Atom Al Aluminium-Atom Al
~egen sich die abgegebenen Elektronen, ohne

22ss sie einem Atom direkt zugeordnet werden //n}'} T T

<onnen. Sie bilden eine Art Elektronenwolke o i s \ T ,,;/ \‘x.
tlektronengas«) zwischen den positiven Atom- L < ,»' o Q )

~_mpfen und halten diese zusammen, weil sie / b /

Zurch ihre entgegengesetzte Ladung diese wie- 1
Zerum anziehen. Man konnte die freien Elektro- i
~en auch als eine Art »Kitt« fiir die Metallionen b
sezeichnen. Bei einem bestimmten, gleichmiRi- ¥
zen Abstand der lonen ergibt sich ein Gleichge- \ i
wicht zwischen Anziehung (positive Metallionen s - o
.nd abgegebene Elektronen) und Abstoung (lo- S e il
~en wie auch Elektronen untereinander), so dass \ p) ;]
zuch bei der Metallbindung ein Kristallgitter ent-
sieht. Metalle und Legierungen sind also stets b b EEL LN A b Abbe LR d Ll
«ristallisiert. In aller Regel sind sie bei Raum- j
=mperatur fest (Ausnahme: Quecksilber Hg),
woran man die Stirke der Anziehungskrifte im Aluminium-lon AI** (Kation)  Aluminium-lon AI** (Kation)
Wetallgitter erkennen kann. Sie sind durchaus 4
cergleichbar mit denen im lonengitter, allerdings @ =i e
wird das Metallgitter ausschlieBlich durch Katio- | s -
“en gebildet, wahrend jenes aus abwechselnd
zngeordneten Kationen und Anionen besteht,
Dadurch, dass die abgegebenen Elektronen
nicht an die Atome direkt gebunden sind, son-

sem frei zwischen ihnen »vagabundieren« kon- y {

“en, sind sie durch eine von aufen angelegte & D
elekirische Spannung jederzeit verschiebbar. Dies @ ; frei bewegliche
“.nrt dazu, dass Metalle elektrisch leitfahig sind. Aluminium Elektronen

Neitere typische Metalleigenschaften, wie Me- (xElsitronangas«)

:zllglanz, Polierbarkeit, Undurchsichtigkeit, Duk-

tlitat (Umformbarkeit), gute Warmeleltfahlgkelt METALLGITTER

~-a., sind auch aus der Metallbindung, insbe- durch starke Anziehungskréfte zwischen den abgegebenen, negativen
sondere dem Vorhandensein des »Elektronenga- Elektronen und den positiven Metallionen, die nach allen Seiten wirken,
ses«. erklibar sowie AbstoBung der Metallionen untereinander

=L e Aggregatzustand fest (bei Raumtemperatur und Normaldruck)
Weil sich Metallatome miteinander in jedem

Wengenverhéltnis verbinden koénnen, eriibrigt
sich bei Metallbindungen meist die Angabe von
“memischen Gleichungen und Formeln.

\.Elektronen

Chemische Formeln

_m auch komplizierte chemische Verbindungen
=uf einfache Weise beschreiben zu kénnen, be-
Zient man sich der chemischen Formel: Summen-

£ - . ' zweidimensionales
‘ormel oder Strukturformel. Die Summenformel Kugelmodell Punkt-Gitter-Modell Punkt-Gitter-Modeil

=ibt nur Art und Menge der am Aufbau eines Mo-
ekiils beteiligten Stoffe an und ist einfacher zu
erstellen. Wir haben sie bereits auf den vorher-
zehenden Seiten kennengelernt. Sie wird wie
folgt gelesen:

® Einzelstehende chemische Kurzzeichen von
zlementen (vgl. Abschnitt »Elemente«) stehen flr

~leweils ein einzelnes Atom dieses Elements.

Fe 1Atom Eisen
Au 1 Atom Gold
C 1 Atom Kohlenstoff

@ Kombinationen aus chemischen Symbaolen un-
trereinander bzw. mit Zahlen bezeichnen Molekiile
auch bei lonen- und Metallbindung). Die Zahlen
werden dazu tiefer gesetzt und in geringerer
GroRe geschrieben, man nennt sie Indices oder



Siliziumdioxid

mentormel Si0s Surmmenformel CuH,
o H H
0-§i-0 -
= = H” “H
Wasser Butan

mrreriormel H0 Summenformal G.Hq,
H HHH

% H-C-C-C-C—H
H H I
HHHH

Ethen (Ethylen) —|

- bindendes Elektronenpaar
—nicht an der Bindung beteiligtes
Elektronenpaar

Indexzahlen. Sie bezeichnen die Anzah| der da-
vorstehenden Atome bzw. Atomgruppen (Grup-
pen werden in Klammern gesetzt).

H, 1 Molekiil Wasserstoff aus zwei Wasser-
stoffatomen
NaCl 1 Molekiil Natriumchlorid (Kochsalz)

aus je einem Atom Natrium und Chlor

H,0 1 Molekiil Wasser aus zwei Atomen
Wasserstoff und einem Atom Sauerstoff
H;50, 1 Molekiil Schwefelsdure aus zwei Ato-

men Wasserstoff, einem Atom Schwefel
und vier Atomen Sauerstoff

Ca(OH), 1 Molekiil Kalziumhydroxid (Kalkwas-
ser, Kalkmilch, Kalilauge) aus einem
Atom Kalzium und zwei OH-Gruppen
(Hydroxidgruppen), d. h. je zwei Atomen
Wasserstoff und Sauerstoff

® Vorausgestellte Zahlen in normaler Hahe ge-
ben die Anzahl der nachfolgenden Atome bzw.
Molekiile an.

2 Fe 2 Atome Eisen
30, 3 Molekiile Sauerstoff aus insgesamt
6 (=3-2)Atomen Sauerstoff
2NaCl 2 Molekiile Kochsalz aus insgesamt

zwei Atomen Natrium und zwei Atomen
Chlor

In vielen Fallen ist es notwendig, nicht nur die
Bestandteile und ihre Anzahl innerhalb einer che-
mischen Verbindung zu nennen, sondern auch ih-
re raumliche Anordnung im Molekiil anzugeben.
Diese Maglichkeit bietet die Strukturformel, Bei
ihr werden die chemischen Kurzzeichen entspre-
chend der Lage des betreffenden Atoms im Mo-
lekiil aufgeschrieben (bei in der Realitit dreidi-
mensionalen Atomanordnungen kann man aller-
dings nur ein zweidimensionales Abbild
wiedergeben). Fiir jedes bindende Elektronen-
paar fiigt man Striche (Valenzstriche) hinzu, wel-
che die Bindungsverhiltnisse zweier Nachbara-
tome anzeigen (ihre Anzahl gibt dann die Wer-
tigkeit an). Haufig werden auch die nicht an der
Bindung beteiligten Elektronen der duRersten
Schale durch zusatzliche Punkte oder Striche (=
zwei Elektronen) angegeben.

Reaktionsgleichung

Die Reaktionsgleichung dient dazu, den Ablauf
chemischer Vorgédnge zu verdeutlichen. Sie ist mit
einer mathematischen Gleichung vergleichbar. Auf
der linken Seite der Gleichung missen ebenso
viele Atome eines Elements stehen wie auf der
rechten Seite. Wird etwas hinzugefiigt oder weg-
genommen, so muss die Anderung auf beiden
Seiten der Gleichung vorgenommen werden.
Links stehen die Ausgangsstoffe, rechts die End-
stoffe (Endprodukte).

N
=z

>+ 0, = 2H,0 + Wirme

=

el Molekiile
Wasserstof,
trid

eagicren 71
zwel Molekilen
Wasser

e
&

Griiche wie 2.8, o, 0. werdeq in der Regel vermieden, Aus diesem Grund wird in
dieser Gleichung mit 2H, und 2H.0 gearbeitet, damit O statt 0. ader O (iwas
micht den e entspricht, da Saverstoff sters ols aweiatomiges Maleki! auf-
trittl eingesetar wetden kaan,

NaOH + HCl - NaCl + H,0
=8 S E =
=E = = o
532 = g £=
a5 = & £

= 1 i

+
=
N

Cu + H,S0, = Cuso,

ol Ao
Kupfer
wurid
it Molekil
Schwefelsdire

reggieren 2o

Der Pfeil gibt die Richtung des Reaktionsablaufs
an. AuBerdem kann noch angegeben werden, ob
bei der Reaktion Wirme frei wird (exotherme Re-
aktion) oder aber benétigt wird (endotherme Re-
aktion).

Bezeichnungen von
chemischen Verbindungen
(Nomenklatur)

Chemische Verbindungen kénnen auf zweierlei
Weise bezeichnet werden.
@® Trivialname (umgangssprachlicher Name), z.B.:

NaNO, = Chilesalpeter

Diese Bezeichnung ist mehr oder weniger ein-
pragsam, aber fast immer ohne Aussage (ber die
Zusammensetzung. Der Name wird nicht nach Re-
geln gebildet, sondern ist im Laufe der Zeit ent-
standen (z.B. aus einer bestimmten Eigenschaft
des Stoffes, einem wichtigen Herkunftsland
USW.).

@® Wissenschaftl. Name (chemischer Name), z.B.:

NaNO; = Natriumnitrat

Die wissenschaftliche Bezeichnung ist kompli-
zierter, aber sie gibt die genaue Zusammenset-
zung an, weil sie nach festen Regeln aus der che-
mischen Formel gebildet wird. Die wichtigsten
Grundregeln fiir einfache chemische Verbindun-
gen lauten wie folgt:

' Nur die beiden ersten Elemente der chemi-
schen Formel werden zur Namensbildung heran-
gezogen. Dabei wird das erste Element mit dem
deutschen, das zweite mit dem internationalen
Namen (vgl. Abschnitt »Elemente«) genannt. Zur
Vereinfachung dirfen Silben weggelassen wer-
den, wenn dies ohne Verstandnisverlust die Aus-
sprache erleichtert oder verkiirzt.

2 Verbindungen aus zwei Elementen enden mit
der Silbe »id«, Verbindungen aus mehr als zwei
Elementen enden auf »at«.

@ Die Anzahl der Atome eines Elements (Index-
zahlen, Indizes, tiefgestellte Zahlen) kann (falls



zur Unterscheidung dhnlicher Stoffe notwendig)
rch griechische Zahlenwérter angegeben wer-

ST

e

1mono [ 2di/ 3tri / 4 tetra [/ 5 penta / 6 hexa
LUSW.

se Zahlenworter werden im Gegensatz zur
ung in der chemischen Formel vor dem Ele-
t genannt. Sie kommen selbstverstédndlich
dann zur Anwendung, wenn das betreffende
Slement im Namen {iberhaupt erwédhnt wird (vgl.
Regel @D).
= Fur besondere Atomgruppen, die haufig auf-
‘reten oder sehr wichtig sind, kdnnen spezielle
amen gebildet werden, z.B.:

A=
fl m (i)

OH  Hydroxid (-gruppe)
CN  Zyanid (-gruppe)
NH, Ammonium (-gruppe)

Solche Atomgruppen werden wie ein einzelnes
tlement behandelt, daher erhalten die chemi-
schen Verbindungen mit solchen Atomgruppen
zuch die Endung »id«, obgleich eine Beteiligung
«on mindestens drei Elementen an der verbin-
Jung vorliegt.

Beispiele fiir die Bildung wissenschaftlicher
“zmen (in Klammern ist teilweise der Trivialname
zngegeben);

FeS Eisensulfid

HgO Quecksilberoxid

KNO, Kaliumnitrat (Kalisalpeter)
Cas0, Calziumsulfat (Gips)

Co Kohlenmonoxid

COo, Kohlendioxid

ccl, Kohlenstofftetrachlorid

Na,B,0, DiNatriumtetraborat (Borax)
NaOH Natriumhydroxid

KCN Kaliumzyanid (Zyankali)
NH,OH Ammoniumhydroxid

Zusétzlich zu den beschriebenen vier Grundregeln
sind fiir die Namensgebung der Stoffe aus dem
Sereich Schmuck und Gerat noch von Bedeutung:
® Siuren werden nicht nach den beschriebenen
sier Grundregeln benannt. |hr Name endet
zrundsatzlich auf »Saure«, aus der chemischen
Zusammensetzung ergeben sich die weiteren
Namensteile (vgl. dazu Abschnitt »Sdurens). Bei-
spiele:

HCl  Salzsdure
H,S0, Schwefelsdure

® Die Endung »it« weist auf eine niedrigere Oxi-
dationsstufe als gewdhnlich hin (d.h. weniger
Sauerstoff bzw. abgegebene Elektronen, vgl. Ab-
schnitt »Oxidation« im Kapitel »Metallurgische
Grundlagen«), z.B.:

KNO, Kaliumnitrit
KNO; Kaliumnitrat

@ Die Vorsilben »Hypo« und »Per« dienen zur Kenn-
zeichnung niedrigerer bzw. hgherer Oxidationsstufen
als gewdhnlich (zu bevorzugen ist jedoch stattdes-
sen die Angabe der Oxidationszahl), z.B.:

C,Cl, Perchlorethylen (»Per«)
CHCl5Trichlorethylen (»Tri«)

Zusammenfassung

@ Nur die Edelgase kommen atomar, also in Form einzelner Atome vor. Alle anderen Ele-
mente bestehen aus miteinander verbundenen Atomen.

® Atome eines Elementes verbinden sich untereinander oder mit denen anderer Elemen-
te, um die auerst stabile Edelgaskonfiguration mit acht Auiﬁenelektronen zu erreichen
(Oktettregel).

® Dabei wird nur die Elektronenhiille — insbesondere die duBerste Schale - der beteiligten
Atome verdndert. Der Atomkern bleibt davon unberiihrt,

@ Diejenigen Elektronen eines Atoms, die an einer chemischen Reaktion teilnehmen kén-
nen, nennt man Valenzelektronen. Es sind die der duersten Schale, bei Nebengruppenele-
menten auch die von darunterliegenden, noch unvollstandig gefiillten Schalen,

® Metalle sind wenig elektronegativ, sie haben wenige AuBenelektronen, die sie leicht
abgeben kénnen. Nichtmetalle sind stark elektronegativ, sie haben schon viele, schwer
abspaltbare AuBenelektronen und nehmen daher bevorzugt zusitzliche Elektronen auf. Die
Anzahl der abgegebenen, aufgenommenen oder gemeinsam genutzten Elektronen(paare)
ist die Wertigkeit des Elementes in dieser Verbindung.

@ Je nach Bindungspartnern ergeben sich, entsprechend dem Unterschied ihrer Elektrone-
gativitat, verschiedene Bindungsarten: Atombindung zwischen Nichtmetallen, lonenbin-
dung zwischen Metallen und Nichtmetallen, Metallbindung zwischen Metallen. Sie fiihren
zu jeweils typischen Eigenschaften der entstehenden Stoffe. Die Bindungsarten sind aller-
dings Idealfalle, man findet sie selten in wirklich reiner Form vor. Beispielsweise geht die
unpolare Atombindung flieend tber die polare Atombindung in die lonenbindung iiber,
wenn entsprechende Bindungspartner mit kleineren oder groeren EN-Differnzen aufeinan-
dertreffen. Entsprechend stark fallt die Verschiebung der Elektronen zum stirkeren, elek-
tronegativeren Atom hin aus. Bei einer Metallbindung mit Anteilen von lonen- und/oder
Atombindung spricht man auch von intermetallischen Verbindungen oder Metalliden (vl
Kapitel »Metallurgische Grundlagen«). _

® Die Eigenschaften einer chemischen Verbindung aus verschiedenen Elementen sind von
denen der Stoffe, aus denen sie entsteht, vollig verschieden, Z.B. ist Wasser (H.0) sine
Fliissigkeit, wahrend sowohl Wasserstoff (H) als auch Sauerstoff (0) Gase sind.

® Chemische Verbindungen lassen sich - im Gegensatz zu Gemengen (bei denen die
Eigenschaften der Bestandteile noch mehr oder weniger erkennbar sind) — nicht auf physi-
kaiischem Wege sondern nur mlt chemrschen Methaden in |hre Bestandte[le zerlegen




