
Fuchs — Freiwald 

Allgemeine und Anorganische Chemie 





Joachim Fuchs 
Wilfried Freiwald 

Allgemeine und 
Anorganische Chemie 

Einführung in die Grundlagen 
für Mediziner, Naturwissenschaftler 
und Chemie-Nebenfächler 

w 
DE 

G 1972 
Walter de Gruyter Berlin · New York 



Joachim Fuchs, Prof. Dr. rer. nat. 
Wilfried Freiwald, Dipl.-Chem. 
Institut für Anorganische Chemie der Freien Universität Berlin 

ISBN 3 11 0 0 4 2 4 3 6 

© 
C o p y r i g h t 1972 by Walter de G r u y t e r & Co. , vormals G. J. Göschen'sche Ver lagshand-
lung J. Gu t ten tag , Ver lagsbuchhand lung — Georg Reimer — Kar l J, T r ü b n e r — V e i t & 
Comp . , Ber l in 30 — A l l e Rechte, auch d ie des auszugsweisen Nachdruckes , der pho to -
mechanischen Wiedergabe, der Hers te l lung von M i k r o f i l m e n u n d der Übersetzung vor-
behal ten. — D r u c k : Mercedes-Druck , Ber l in — Pr in ted in Germany 



V o r w o r t 

Dieser (>Lerntext"ist weder ein Ersatz für e in Lehrbuch noch für den Besuch e iner 

Vor lesung, er soll in kürzester , aber vers tändl icher Form d ie w ich t igs ten T a t -

sachen, Begr i f fe und Zusammenhänge dars te l len . Der Text ist aus dem M a n u -

skr ipt e iner Vor lesung für Studenten im ersten Semester hervorgegangen. Daraus 

resu l t ie r t sein A u f b a u . 

N a c h a l lgemeinen Kap i te ln Uber Atomaufbau und Periodensystem w i r d d ie 

Chemie der Elemente, geordnet nach Gruppen des Periodensystems, besprochen. 

A u f e ine ganz strenge Systematik in diesem Sinne w i r d an e in igen Stel len v e r -

z i c h t e t , um ein Grundpr inz ip wahren zu können: a l l e Eigenschaften und 

Reaktionen sol len mi t H i l f e der jewei ls behandel ten theoret ischen Grund lagen 

anschaul ich vers tändl ich sein. Kap i te l aus der a l lgemeinen und physikal ischen 

Chemie werden be i der Behandlung prägnanter Beispiele e ingest reut . Vor jedem 

Abschn i t t ist e in St ichwor tverze ichn is au fge führ t , das auf der l i nken Blat tsei te 

St ichworte zur anorganischen, auf der rechten Blat tsei te zur a l lgemeinen und 

physikal ischen Chemie en thä l t . Es kann beim Lernen und Wiederho len des Stoffes 

zur SelbstUberprUfung herangezogen werden. 

Es sei noch bemerkt., daß e iner "anschau l i chen" Erklärung Grenzen gesetzt 

sind. Naturwissenschaf t l i che Erkenntnis bedeutet n i c h t , daß man a l l e Vorgänge 

und Erscheinungen auf gewohnte anschaul iche Bi lder p ro j i z ie ren kann, sondern 

daß man sie mathematisch zu beschreiben vermag. Au f e ine exakte mathematische 

Behandlung muß jedoch zwangs läuf ig v e r z i c h t e t werden, da d i e Beschreibung 

z . B . des Atommodel ls oder der chemischen Bindung zu umfangre iche ma the -

matische Kenntnisse er forder t . Der Versuch, a l les zu veranschau l ichen, b i rg t 

d i e G e f a h r , wissenschaf t l ich unexakt zu werden. Wi r ho f fen , d ie r i ch t i ge 

Grenze zwischen Anschau l i chke i t und wissenschaf t l icher Exakthei t e i n z u -

ha l ten . 

Unseren K o l l e g e n , den Herren Prof. Dr. Udo Engelhardt, Prof. Dr. Werner 

Schulze und Prof. Dr . Gunter Wiese danken w i r für w e r t v o l l e Hinweise und 

Anregungen. 

Ber l in , August 1972 Joachim Fuchs 

W i l f r i e d Fre iwa ld 





1. ) D ie Method ik der Noturwissenschaften 

Grund lage jeder naturwissenschaftl ichen Erkenntnis sind Beobachtungen, entweder naturl icher 

Vo rgänge oder gezielter Experimente. Läßt der Ve rg le i ch verschiedener Beobachtungen einen 

Zusammenhang erkennen, so formul iert man diesen Zusammenhang a Is G e s e t z . Ein Gesetz 

gibt a lso nur eine Beschreibung von Vorgängen oder Erscheinungen, aber keine Erklärung. 

Findet man für die durch Experimente gewonnenen Fakten eine Erklärung, so bezeichnet man 

sie a ls H y p o t h e s e . D ie Hypothese ist ein äußerst wicht iges Arbeitsmittel des N a t u r -

wissenschaftlers. Sie bringt d ie Ideen, welche Experimente man durchführen kann, um sie zu 

bestätigen, zu verfeinern oder aber zu wider legen. Wi rd eine Hypothese immer wieder bestä-

tigt, so reift sie zur T h e o r i e . 

2. ) Zur D idakt ik der Naturwissenschaften 

FUr die D idakt ik ergeben sich zwei pr inzipiel l unterschiedl iche Wege: 

1. in An lehnung an die naturwissenschaftl iche Method ik eine Entwicklung der Erkennt-

nisse aus experimentellen Ergebnissen in weitgehend historischer Folge. Dieser W e g 

ist sehr gründl ich, aber äußerst zeitraubend. 

2. eine Beschreibung der wichtigsten modernen Theorien (ohne Beweis) und nachfo lgend 

eine Erklärung der wicht igen Fakten auf dieser G rund lage . Im Bereich der Chemie läßt 

sich der größte Teil der Eigenschaften der Stoffe und ihrer Reaktionen mit Hi l fe des 

modernen Atommodells und des Periodensystems erklären und verstehen. 

Der^Lerntexffo lgt weitgehend dem 2. Wege. Damit das Atommodel I jedoch n icht ganz ohne 

Beweis im Raum steht, werden zunächst in historischer Folge die wichtigsten Beobachtungen 

und Gesetzmäßigkeiten behandelt, die zum Existenznachweis des Atoms und zu den Erkennt-

nissen über den Aufbau des Atoms geführt haben. 

3 . ) Literaturhinweise 

H . R . Christen 

Chemie 

H . R . Christen 

Grund lagen der a l lgemeinen und anorganischen 

Chemie (für Anspruchsvol le) 

L. Paul ing 

Chemie - eine Einführung 
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M . Schmidt 
Anorganische Chemie I 

H. Kaufmann, L. Jeckl in 
Grundlagen der anorganischen Chemie 

F. Seelich, E. GrUndig 

Al lgemeine Chemie für Mediziner und Biologen 

Hol leman-Wiberg 

Lehrbuch der anorganischen Chemie 

A . Atombau 

1. Historische Entwicklung beim Existenznachweis des Atoms: 

der Elementbegriff - Gesetz von der Erhaltung der Masse -

Gesetze der konstanten und mult iplen Proportionen -

Daltons Atomhypothese - relat ive Atomgewichte -

Man hat sich schon sehr f rühzei t ig mit der Frage beschäftigt, was wohl geschieht, wenn man 

einen Stoff immer weiter zerk le inert . Pr inzipiel l gibt es zwei Mögl ichkei ten: Die Mater ie 

könnte kont inuier l ich aufgebaut sein oder auch diskont inuier l ich, d . h . aus kleinsten, g le i ch -

art igen Bausteinen bestehen. Die letztere Auffassung wurde z .B . von Leukippos und seinem 

Schuler Demokrit vertreten: von ihnen stammt der Name A t o m , Atom als die kleinste, 

unteilbare Einheit der Mater ie . 

Durch Experimente wurde im Laufe der Jahrhunderte festgestellt, daß die Zerlegung, die Analyse, 

der Mater ie zu einer begrenzten Anzahl von Stoffen fuhrt , d ie sich selbst nicht weiter zerlegen 

lassen. FUr diese Stoffe setzte sich a l lmähl ich der Name "Elemente" durch. 1661 gab Boyle 

eine Def ini t ion fUr den Begriff "chemisches Element": 

"Ein chemisches Element ist ein Stoff, der mit chemischen Mi t te ln n icht mehr 
zerlegt (analysiert) werden kann. " 

Ein ganz wicht iger Markstein in der Geschichte der Chemie waren dann Versuche, die 

Lavoisier 1777 - 1785 durchführte. Sie führten zum Gesetz der Erhaltung der Masse: 

"Bei einer chemischen Reaktion ist die Masse der Ausgangsstoffe gleich der 
Masse der Endprodukte 1' 

Dieses Gesetz ist fUr chemische Reaktionen praktisch absolut gUltig und Grundlage jedes chemi-

schen (stöchiometrischen) Rechnens, obwohl man heute dank der Forschung A . Einsteins weiß, 

daß eine Beziehung zwischen Energie und Masse besteht, E = m · c2 (c = Lichtgeschwindigkeit = 

3 · 10'° cm/sec). Da jede chemische Reaktion mit einem Energieumsatz verbunden ist, t r i t t 
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theoretisch dabei eine Massenänderung auf, z . B . bei einer chemischen Reaktion mit sehr hohem 

Energieumsatz, bei der Verbrennung von 1000 g Nitroglyzerin werden 1900 kcal , das sind 

8· 1013 erg, frei . Die dieser Energie entsprechende Masse ist: 

m = J L = 8 - 1 0 » [e rg ] = 0 , 8 9 . 1 0 - 7 g 

c2 9· 1020 [crr^/sec2] 

Dieser kleine Massenverlust ist nicht wägbar. Dagegen werden bei der Kernspaltung von 1000 g 

Uran 235 (Atombombe) 8,23 • 1020 erg Energie abgegeben. Die als strahlende Energie ausge-

sandte Masse beträgt hier: 

_ 8,23· 102° _ m = — = 0,915 g 
9 · IO20 

Bei dieser Kernreaktion ist also fast 1 °/oo der Masse in Strahlung umgewandelt worden, ein 

Betrag, den man nicht mehr vernachlässigen kann. 

Nach der Erkenntnis, daß bei chemischen Reaktionen die Masse erhalten bleibt, hat man sich 

sehr intensiv mit der Frage beschäftigt, in welchen Gewichtsverhältnissen sich bei einer Ver-

bindungsbildung die Stoffe vereinigen. 

Man fand, daß einige Stoffe immer im gleichen Gewichtsverhältnis miteinander reagieren. So 

ist z . B . das Gewichtsverhältnis N a : CI im Kochsalz immer 1 : 1,547 und das Gewichtsverhält-

nis H : 0 im Wasser immer 1 :7 ,94 . Zusammengefaßt wurden diese Untersuchungsergebnisse 

dann im Gesetz der konstanten Proportionen: 

"Zwe i Elemente treten in einer Verbindung stets im gleichen Gewichtsverhält-
nis auf. " 

Nun weiß man aber, daß Wasserstoff und Sauerstoff nicht nur H 2 0 , sondern auch Η2θ2, 

Wasserstoffperoxid, bilden können. Ein besonders eindrucksvolles und bekanntes Beispiel fUr 

das Auftreten mehrerer Verbindungen zwischen zwei Elementen ist die Verbindungsbildung 

zwischen Ν und O . Hier sind fünf stabile Verbindungen bekannt. 

Die quantitative Untersuchung solcher Verbindungsbildungen führte zum Gesetz der multiplen 

Proportionen: 

"Wenn zwei Elemente verschiedene Verbindungen bilden können, sind die zuge-
hörigen Gewichtsverhältnisse stets ganzzahlige Vie l fache des einfachsten Ver-
hältnisses. " 
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So können sich Ν und O z .B . in den Verhältnissen 1 :0 ,57 ; 1 :1 ,14 ; 1 : 1 , 71 ; 1 : 2 , 28 

und 1: 2,85 verbinden. 

Die Gesetze der konstanten und multiplen Proportionen sind nicht erklärbar, wenn man einen 

kontinuierlichen Aufbau der Materie annimmt. Ihre Erkenntnis führte daher praktisch zwangs-

läufig zur Atomhypothese, die Dalton 1803 formulierte. Danach sind chemische Elemente nicht 

beliebig oft teilbar, sondern aus chemisch nicht mehr teilbaren und unter sich gleichen Teilchen, 

den Atomen, aufgebaut. Bei der Verbindungsbildung gruppieren sich Atome zu Molekülen, den 

kleinsten einheitlichen Teilchen einer Verbindung. Damit finden die Gesetze der konstanten 

und multiplen Proportionen ihre einleuchtende Erklärung. 

Durch Kombination der Verbindungsgewichte konnte eine Tabelle aufgestellt werden, in der die 

relativen Atomgewichte der chemischen Elemente verzeichnet sind. Ursprunglich wurden diese 

relativen Atomgewichte auf das leichteste Atom, das man beobachtet hatte, auf das Wasserstoff-

atom, bezogen. Ihm wurde das Atomgewicht 1 gegeben. Z . B . folgte daraus für O ein Atom-

gewicht von 15,88 wegen des Gewichtsverhältnisses von Η : O = 1 : 7 ,94 im H 2 0 . 

Inzwischen wurde das Bezugssystem mehrmals geändert. Heute wi rd bezogen auf , 2 C = 12.0000 

( , 2 C = dasjenige Isotop (s.S. 19) des Kohlenstoffs mit der Massenzahl 12). 

Nach der Kenntnis der relativen Atomgewichte hat man versucht, die chemischen Elemente s inn-

voll zu ordnen. Neben dem Atomgewicht dienten als ordnendes Prinzip Ähnlichkeiten im che-

mischen Verhalten, die man bei verschiedenen Elementen beobachtet hatte. Es hatte sich gezeigt, 

daß man die Elemente nach steigendem Atomgewicht so anordnen kann, daß einander ähnliche 

Elemente Übereinander stehen. Diese Mögl ichkeit einer sinnvollen Anordnung wurde etwa 

gleichzeitig von Mendelejeff und L. Meyer entdeckt (1869). 

Li Be Β C Ν O F 

Na M g Al Si Ρ S Cl » Perioden 

Κ Ca Gruppen 

Da man die Reihe der chemischen Elemente, nach Atomgewicht geordnet, jeweils periodisch 

unterbricht, wurde diese Anordnung Periodensystem der Elemente genannt. 

Man kennt heute die tieferen Ursachen für die periodisch auftretenden Ähnlichkeiten der Ele-

mente. Sie finden ihre Erklärung im Bau der Elektronenhul le. 
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2. Historische Entwicklung bei der Aufklärung des Atombaus: 

natürliche Radioaktivität - a - , β - , y-Strahlen - der Rutherford-Versuch -

der Kathodenstrahl versuch (Lenard) - Atomkern und Elektronenhulle -

die Quantelung von Energie, Licht und Ladung - das Bohr'sche Atommodell -

Deutung des Wasserstoffspektrums - die Balmer-Formel - Hauptquantenzahl -

das Sommerfeld'sche Atommodell - Nebenquantenzahl 

Über den Aufbau der Atome gewann man erste Erkenntnisse bei der Untersuchung naturlicher 

Radioaktivität. Madame Curie und Becquerel isolierten aus Uranpecherz das strahlende Radium. 

Es sendet drei verschiedene Arten von Strahlung aus, die als a - , ß - und y-Strahlung bezeich-

net werden. Die Strahlungen lassen sich durch ihr Verhalten im Magnetfeld und im elektrischen 

Feld unterscheiden. Die a-Strahlung besteht aus positiv geladenen Masseteilchen (He2+ ) , die 

β-Strahlung aus negativ geladenen Teilchen viel geringerer Masse (Elektronen). Die γ-Strah-

lung ist eine energiereiche elektromagnetische Strahlung. Da die Strahlen nur den Atomen 

entstammen können, gibt ihre Zusammensetzung Aufschluß Uber Masse und Ladung von Elemen-

tarteilchen . 

Im Jahre 1911 bestrahlte Rutherford eine sehr dOnne Goldfol ie mit a-Part ike ln. Die meisten 

a-Tei lchen gingen bei diesem Versuch ungehindert durch die Au-Fol ie hindurch, nur ganz 

wenige wurden abgelenkt. 

Rutherfords Apparat zur Durchführung der Streuversuche 
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"S t reuve rsuch" von Ruther ford : Du rchs t rah lung 

e ine r dünnen M e t a l l f o l i e m i t a - S t r a h l e n 

etwa 5000 Â 
% 2000 Atome 

D ie a b g e l e n k t e n α - T e i l c h e n müssen also in d i e N ä h e e ine r s tarken, eben fa l l s pos i t i ven Ladung 

gekommen sein, d i e aber au f e inen sehr k l e i n e n Raum k o n z e n t r i e r t sein muß, da ¡a nur e in 

k l e i n e r Tei l der Par t i ke l a b g e l e n k t w i r d . Ruther ford zog aus d iesem Ergebnis f o lgenden Schluß: 

"Das A t o m besteht aus e inem K e r n , der d i e pos i t i ve Ladung und fast d i e ganze Masse des 

A toms umfaßt , und e ine r HU l le , w e l c h e d i e zur G e w ö h r l e i s t u n g der E l e k t r o n e u t r a i i t ä t n o t w e n -

d i g e Ladung in Form von E lek t ronen e n t h ä l t und d i e p rak t isch n ich ts zur Masse des Atoms 

b e i t r ö g t . " 

Ruther ford gab d i e G r ö ß e fUr das A t o m und den A t o m k e r n bere i ts r i c h t i g an : 

A t o m k e r n rf = 1 0 - ' 2 cm 

A t o m 2 - 5 · 10"8 cm = 2 - 5 % (Àngstrôm) 

Das M a s s e t e i l c h e n , das d i e n e g a t i v e Ladung t r ö g t , das E lek t ron , ha t te man bere i ts vo rher b e i 

phys ika l i schen Versuchen in den sogenannten Kathoden strahl en e n t d e c k t . M i t H i l f e d ieser 

Ka thodens t rah len ha t te Ph. Lenard bere i ts 1908 ganz ä h n l i c h e V o r s t e l l u n g e n vom A u f b a u des 

A toms e n t w i c k e l t . Er h a t t e m i t Ka thodens t rah len Streuversuche an M e t a l l f o l i e n d u r c h g e f ü h r t . 

Eine f ü r d i e Na tu rw issenscha f ten sehr w i c h t i g e Erkenntn is stammt von M a x P l a n c k . Er h a t t e 

e r k a n n t , daß Energ ie , L i c h t und Ladung g e q u a n t e l t s ind, d . h . , daß a u c h sie k e i n e K o n t i n u a 

s ind, sondern daß von jedem k l e i n s t e , u n t e i l b a r e I n d i v i d u a e x i s t i e r e n , z . B . von der Ladung 

e ine k l e i n s t e , u n t e i l b a r e E lementa r ladung , d i e pos i t ives oder nega t i ves V o r z e i c h e n haben 

k a n n . Ein E lek t ron ist der Träger e ine r n e g a t i v e n E l e m e n t a r l a d u n g . Der Kern eines A toms 

e n t h ä l t Bauste ine, d i e Träger j ewe i l s e ine r pos i t i ven Ladung s ind, d i e Pro tonen. Jede v o r -
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kommende Ladung kann nur ein ganzes Vielfaches der Elementarladung sein. Auch Strahlung 

z .B . Licht, ist gequantelt. Wenn ein System Energie in Form von Strahlung abgibt, dann be-

steht nach Max Planck zwischen der Energie und der Strahlung die Beziehung 

E = h · ν 

(ν = Strahlungsfrequenz; h = Planck'sches Wirkungsquantum = 6, 624 · 10 24 [erg · sec] ) 

Das erste Modell für ein Atom, das aus einer Verbindung der Erkenntnisse aus den Experimen-

ten an Stoffen mit den modernen Erkenntnissen der Physik, insbesondere von Max Planck, 

resultiert, stammt von Niels Bohr (1913). 

W i e sich aus dem Rutherford'schen Versuch ergibt, befinden sich die Elektronen in einer Hülle 

um den Atomkern. Betrachten wir der Einfachheit halber ein Atom, dessen Kern nur eine posi-

tive Elementarladung trägt und damit auch nur ein Elektron besitzt, das Wasserstoffatom. Nach 

M . Planck muß die Energie seines Elektrons gequantelt sein. Man kann sich das anschaulich 

so vorstellen, daß dieses Elektron um den Kern kreist, und daß es sich dabei nur auf ganz be-

stimmten Umlaufbahnen mit bestimmten Energiewerten bewegen kann. Man kann diese Bahnen 

auch als Energieniveaus betrachten. 

Mi t Hilfe dieses einfachen Modells des Wasserstoffatoms gelang es Niels Bohr ein Phönomen 

zu erklären, das bereits lange bekannt war, aber mit den klassischen Gesetzen der Physik 

nicht gedeutet werden konnte, nämlich das Spektrum des Wasserstoffs. 

Ν 

Das Wasserstoffatom 
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Elektrode Wasserstoff Elektrode 

K O - - - - . < 7 0; 
' i n 1 

prmrBTTj 

Iriduktorium 

Anregung von Wasserstoff in der Plücker-RBhre 

nf 

Ha 

. I 

violett ultraviolett 

Hß 

Λ in ñ 

Wasserstoffspektrum (Ba I mer-Seri e) 

Balmer hatte das Spektrum genau vermessen und aus den Zahlen der Frequenzen eine G e s e t z -

mäßigkeit abgeleitet, und zwar 

c = Lichtgeschwindigkeit 

V _ B / } 1 \ R = Rydbergkonstante 
c - ° * \ 4 "n5 / η = ganze Zahlen 

FUr andere Serien ( z . B . Paschen-, Lyman-Serie), die später aufgefunden wurden, g i l t 

allgemein: 

" = R " Τ " ^ n2 > n, 
η η 

1 2 

Aber der Grund, warum gerade diese Frequenzen im Spektrum auftreten, war unbekannt; die 

Bedeutung der in den Formeln auftretenden ganzen Zahlen war vom Standpunkt der klassischen 

Physik unerklärbar. 

Das Zustandekommen der Liniensgektren läßt sich nun folgendermaßen deuten: Wenn einem 

Atom Energie zugeführt wird, kann sie dazu benutzt werden, ein Elektron auf eine entferntere, 

energiereichere Bahn anzuheben, z . B . von der innersten Bahn auf die nächste oder Ubernäch-

ste usw.. Wenn das Elektron dann wieder auf eine dem Kern nähere Bahn zurückfäl lt , gibt es 

die Energie wieder ab, und zwar genau die Energie, die der Energiedifferenz der beiden 

Bahnen entspricht. 
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Die Spektrallinien entstehen also durch Sprünge der Elektronen auf Bahnen niedrigerer Energie 

nach vorhergehender Anregung. 

Die in der allgemeinen Formel der Linienspektren enthaltenen ganzen Zahlen η sind die 

Nummern oder Hauptquantenzahlen von Bahnen. Die Bahnen werden als 1., 2 . , 3. usw. oder 

auch als K- , L-, M - usw. Bahn bezeichnet. 

Es zeigte sich später, daß es notwendig ist, noch weitere Quantenzahlen einzuführen, um den 

Energiegehalt eines Elektrons beschreiben zu können. Sommerfeld führte deshalb im Modell 

anstelle von Kreisbahnen elliptische Bahnen ein, für deren Beschreibung man zwei Angaben 

braucht, nämlich die Angabe der beiden Halbachsen. Dieses Modell brachte die zweite 

Quantenzahl, die sogenannte Nebenquantenzahl I , die jedoch auch noch nicht ausreicht, um 

den Zustand des Elektrons voll zu erfassen. 

3. Das moderne AtommodelI 

Aufspaltung von Spektra Minien im Magnetfeld - Unschärf erelation -

Aufenthaltswahrscheinlichkeit - Bedeutung der 4 Quantenzahlen -

zahlenmäßige Begrenzung der Quantenzustände - Geometrie der 

Aufenthaltsräume - Pauli-Prinzip - Reihenfolge der Besetzung von 

Elektronenniveaus - Hund'sche Regel - Maximalbesetzung 

Einen weiteren Schritt bei der Verbesserung des Atommodells brachten Versuche im Magnetfeld. 

Wenn man nämlich ein etwas komplizierteres Atom als Wasserstoff während der Aufnahmen der 

Linienspektren in ein Magnetfeld bringt, dann beobachtet man eine weitere Aufspaltung der 

Spektra Minien. Beim Wasserstoff ist eine solche Aufspaltung nicht zu beobachten. Daraus folgt 

bereits, daß das Bohr'sche Atommodell nicht ganz korrekt sein kann, denn wenn sich ein 

Elektron auf einer Kreisbahn bewegen wUrde, dann müßte es sich im Magnetfeld ausrichten. Es 

lägen ¡a die gleichen Verhältnisse wie in einer stromdurchflossenen Kreisspule vor, die sich im 

Magnetfeld ausrichtet. 

Man muß also den Schluß ziehen, daß die Ladung des Elektrons beim Wasserstoff in Wirkl ichkeit 

kugelsymmetrisch verteilt ist. Der Aufenthaltsort des Elektrons ist also nicht eine Kreisbahn, 

sondern eine Kugelschale, besser ein kugelförmiger Raum, den man treffend als Elektronenwolke 

bezeichnen kann. 
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Man weiß heute, daß es unmöglich ist, den Ort anzugeben, an dem sich ein Elektron zu einem 

bestimmten Zeitpunkt aufholt, eine exakte Beschreibung seines Bewegungsablaufs ist theoretisch 

unmöglich. Diese Erkenntnis stammt von Heisenberg (Unschärferelation). Möglich sind nur sta-

tistische Angaben. Man kann aussagen, mit welcher Wahrscheinlichkeit sich ein Elektron in 

einem bestimmten Raumelement in der Nähe eines Kernes aufhält, bzw. für jeden Or t in Kern-

nähe eine Wahrscheinlichkeit angeben, mit der das Elektron dort anzutreffen ist. 

Aus der Aufspaltung der Spektra II in i en komplizierterer Atome weiß man, daß die Wahrschein-

lichkeitsräume des Elektrons, die man auch als orbitals oder eingedeutscht als Orbita le bezeich-

net, nicht immer kugelsymmetrisch sind. Die Orbitalzeichnungen in den folgenden Abbildungen 

zeigen die Konturen des Raumes, in dem 90 % der Gesamtladung des jeweiligen Elektrons ver-

teilt sind. 

Man weiß jetzt, daß insgesamt 4 Quantenzahlen notwendig sind, um den Energieinhalt und den 

wahrscheinlichsten Aufenthaltsraum_jedes Elektrons angeben zu können. Diese 4 Quantenzahlen 

beschreiben das Elektron etwa so, wie man den Inhalt einer KUvette durch die Angabe ihrer 

Länge, Höhe und Breite beschreiben kann. 

FUr diese 4 Quantenzahlen gibt es nun zum einen bestimmte Namen, zum anderen kann man 

ihnen einen gewissen anschaulichen Sinn zuordnen. 

Die Hauptquantenzahl bezeichnet man mit dem Buchstaben n. Sie beschreibt gewissermaßen den 

Abstand des Raumes, in dem sich ein Elektron mit großer Wahrscheinlichkeit aufhält, vom Kern. 

Allerdings ist dieser Abstand zu η nicht proportional, η kann die ganzzahligen Werte 1, 

2, 3 usw. annehmen. 

Die 2. Quantenzahl wird mit I bezeichnet. Aus bestimmten Regeln der Quantenmechanik folgt, 

daß I für ein vorgegebenes η nur ganz bestimmte Werte annehmen kann. I kann höchstens 

den Wert (η - 1) annehmen. Das heißt also, daß fUr ein Elektron mit der Hauptquantenzahl 

η = 1 1=0 ist. Für ein Elektron mit η = 2 kann I die Werte I = 0 und I = 1 annehmen, fUr 

ein Elektron mit η = 3 die Werte I = 0 ,1 oder 2. 

Auch fUr die Elektronen mit bestimmten Nebenquantenzahlen I gibt es aus Gründen der Zweck-

mäßigkeit bestimmte Namen: 

I = 0 s-Elektronen 

I = 2 d-Elektronen 

I = 1 p-Elektronen 

I = 3 f-Elektronen 
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Die anschaul iche Bedeutung der Nebenquantenzahl I: Wöhrend bei s -E lektronen, d . h . a lso, 

wenn I = 0 ist, die Ladung kugelsymmetrisch verteilt ist, g i lt dies nicht fUr p - , d - oder 

f -E lektronen. 

D ie Nebenquantenzahl I gibt nämlich die Zah l der Knotenebenen senkrecht zu einer 

Symmetrieachse an, in denen sich das Elektron nicht aufhalten kann, wei l es um diese 

Ebene schwingt. 

D ie p-E lektronenwolke und die d-E lektronenwolke haben folgendes Aussehen: 

SS«I» 

M 

ρ d dz 2 

s - , ρ - , d-E lektronen 
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Die Model le zeigen auch gle ich, welche anschauliche Bedeutung man der 3. Quantenzahl 

geben kann, die normalerweise als magnetische Quantenzahl m bezeichnet w i rd . Sie bezieht 

sich auf die räumliche Ausrichtung der Orb i ta le . So haben die 3 p -Orb i ta le die Anordnung im 

Raum, die in der Abbi ldung der p-Elektronen zu sehen ist. 

Die Orte größter Aufenthaltswahrscheinl ichkeit fUr die p-Elektronen können auf den Achsen 

eines kartesischen Koordinatensystems untergebracht werden, man unterscheidet daher auch 

p x , py - und p z -Elekt ronen, für die m die Werte - 1,0 und + 1 annehmen kann. 

Etwas komplizierter ist es bei den d-Elektronen, von denen es, je nach der Ausrichtung ihrer 

Orbi ta le im Raum, 5 Sorten g ib t . Aber auch sie können verhältnismäßig le icht bezeichnet 

werden. 

3 (dxy, dxz, dyz) zwischen den Koordinatenachsen, dx2 - dy* auf den x - und y -Koord ina -

tenachsen, dz2 mit besonderer Form der Elektronenwolke. Auch die Zahl der möglichen 

d-Zustände ist also begrenzt. 

Während für d ie Quantenzahl I die schon genannte Beziehung 

I = η - 1 (a) 

g i l t , besteht für m die Beziehung 

m = 2 I + 1 (b) * 

Die Zahl der m-Zustände ist also für ein s-Elektron = 1 (m = 0) fUr ein p-Elektron = 3 

(m = - 1 , 0 , +1), für ein d-Elektron = 5 (m= - 2 , - 1 , 0 , + 1, +2) und für ein f -Elektron = 7 (m= - 3 , 

- 2 , - l , 0 , + l , + 2 , + 3 ) . 

Um d ie Eigenschaften sämtlicher Elektronen eines Atoms beschreiben zu können, ist noch 

die Angabe der 4 . Quantenzahl , der sogenannten Spinquantenzahl s , notwendig. Hier 

genügt d ie Vorstel lung, daß sich das Elektron um sich selbst drehen kann, daß es einen 

Drall (engl, spin) besitzt. Es gibt 2 Drehrichtungen, man könnte etwa sagen, im Uhrze i -

gersinn und entgegengesetzt. Jenachdem unterscheidet man Elektronen mit der Spinquan-

tenzahl + ^ und - ^ . 

Da nur diese beiden Spinquantenzahlen möglich sind, kann ein Orb i ta l , eine Elektronenwolke, 

nur maximal 2 Elektronen enthalten. Das ist al lerdings schon eine Aussage, die auf einem sehr 

* Es muß beachtet werden, daß die Gleichungen (a) und (b) unterschiedliche Aussagen ve r -
mi t te ln . (a) gibt an, welchen Maximalwert I bei gegebenem η annehmen kann, (b) sagt 
aus, w iev ie le m-Zustände es bei gegebenem I g ib t . 


