2. Der Atombau

2.1 Historisches

« 1803: Dalton:
sich in ihrer Masse unterscheiden

 1911:

2.2 Die Elementarteilchen

Atome sind kleinste, unteilbare, massive Teilchen, die

Rutherford Roberzen: - positives Zentrum ( = Atomkern)
- negativ geladene Atomhullen mit Elektronen
- gesamte Masse d. Atoms sitzt im Kern

Name Abkiirzung Ladung Masse Aufenthaltsbereich

Proton p* +1 1u Kern

Neutron n 0 1u Kern

Elektron e -1 0,0005u Hulle

Atomare Massenehinheit: 1u = 1,66 * 10*g

] . Atommasse in u=

Die Massezahl entspricht der Anzahl Nukleonenzalil=

von Protonen plus Neutronen. Protonenzahl + \\ 2

Jedes Atom ist nach auf3en elektrisch Neutronenzah! 12 B

neutral. Daher gilt: - >¢ Ba

+ = - B H

Anzahl p* = Anzahl e LRI / arlum‘

2.3 Isotope

Elektronenzahl=
Kernladungszahl=
Ordnungszahl

|

Bariumatom

Isotope sind Atome des gleichen Elements, also mit gleicher Protonenzahl, aber
unterschiedlicher Neutronenzahl und damit unterschiedlichen Massen.

Radioaktive Isotope werden in Medizin und Technik verwendet.

z.B. Erforschung welches O bei Fotosynthese wo eingebaut wird.
[ 6CO, + 6H,O — 60, + CeH 1206 ]




2.4 Die Atomhiille
2.4.1 Schalenmodell

Einem Elektron stehen in der Atomhulle nur bestimmte Energie“schalen® zur Verfigung
Die n-te Schalle kann dabei Elektronen aufnehmen.

2
n“*2

3
11 ’\/’\/
1. Schale (K-Schale)

2. Schale (L-Schale)
3. Schale (M-Schale)

i

Je groRer die Entfernung zum Atomkern, desto energiereicher die Elektronen.

2.4.2 Die Valenzelektronen

Valenzelektronen sind ie Elektronen eines Atoms in der aullersten Schale ( Valenzschale ).

3. Periode:
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In der Valenzschreibweise schreibt man einzelne Elektronen als Punkte und
Elektronenpaare als Striche um das Elementsymbol.

(Ausnahme: He| )



2.5 Edelgaszustand und lonenbildung

Die sehr reaktionstragen Edelgase (8. Haupgruppe) weisen eine ahnliche
Elektronenkonfigurationauf. Sie alle besitzen 8 Valeznelektronen (Ausnahe: Helium)

Oktettregel:

Teilchen mit 8Ve~ sind besonders stabil. ,Ziel“ eines jeden Atoms ist es daher
Edelgaskonfiguration zu erreichen.

Es giebt zwei Moglichkeiten, Edelgaskonfiguration zu erreichen:

1. Abgabe von Valenzelektronen (z.B. Natrium

2. Aufnahme von elektronen (z.B. Sauerstoff)
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Die geladenen Teilchen nennt man lonen.
Positiv geladene lonen heillen Kationen, negativ geladene Anionen



2.6 Das PSE: Die lonisierungsenergie

Definition:

Die lonisierungsenergie ist die Energie, die aufgewendet werden muss, um

ein Elektron aus der Valenzschale zu entfernen.
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Die lonisierungsenergie __steigt innerhalb einer Periode, weil die Kernladung ~

bei gleicher Schalenanzahl steigt

Die lonisierungsenergie sinkt innerhalb einer Hauptgruppe, weil _die

valenz elektronen immer weiter vom Kern entfernt sind.

Die zweite lonisierungsenergie ist die Energie, die ben6tigt wird, um

das zweite Elektron aus dem Atom zu entfernen USW.

lonisierungsenergie (eV)
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Beispiel: Magnesium:
Das Magnesiumatom muss ___zZwel Valenzelektronen abgeben, um den Edelgaszustand

zu erreichen. Daher ist die erste und die zweite lonisierungsenergie niedrig. Um ein

drittes zu entfernen, muss viel Energie aufgewendet werden, weil dann

der Edelgaszustand aufgebrochen werden muss




2.7 Das Periodensystem der Elemente (PSE)

- Ordnung der Elemente erfolgt nach _Protonenanzahl (=Ordnungszahl)

- Hauptgruppen-Nummer £ _Anzahl der Valenzelektronen

- Elemente einer Hauptgruppe zeigen dhnliche _chemische Eigenschaften.

- Perioden-Nummer 2 _Anzahl der besetzten Schalen

steigt
Ionisierungsenergie h ——-—m_*
. e
Atomradius
X " Erd- Kohlen- Stick- Sauer- Haupt-
Efl:rr‘l‘.‘lsinet Alktallx'— alkali- E;dil stoff- stoff- stoff- | Halogene | Edelgase | schale
metale metalle metane Gruppe Gruppe (Haupt-
== P R quanten-
G E zahl) n
1 4
1 1H 2He | 7o
s S Wasserstoff Helium
: A 9 11 12 14 16 19 20
i t 2 | sLi [4Be | 5B | «C | 5N | g0 | oF |4oNe |2 7
n e Lithium | Berylium Bor Kohlenstoff | Stickstoff | Sauerstoff Fluor Neon
i 23 24 27 28 ., 31 32 35 40 )
k 3 | uNa |oMg | Al | 14Si | P | S | 1sCl | 1sAr |3 3%
t g Natrium |Magnesium | Aluminium | = Silicium Phosphor | Schwefel Chlor Argon
o
t ° 39 40 69 74 75 80 79 84 :
2 4 19K zoca 3163 326e 33As 3483 3sBr aKr | 4 g;a:_
&’ Kalium Calcium Gallium | Germanium Arsen Selen Brom Krypton
85 88 115 120 121 130 127 132 Fax:
5 |37Rb | 38Sr | 49In | 50Sn | 5Sb | 5;Te 53l saXe | 5 55
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133 138 205 208 209 |(209)"  ({210) (222) o
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Casium Barium Thallium Blei Wismut Polonium Astat Radon
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7 g7t gghka [ Metalle  [] Helbmetalle  [] Nichtmetalle
v v Francium Radium
Tendenz innerhalb der Hauptgruppe: o
Je mehr Schalen in einem Atom besetzt sind, desto grélRen ist es. Durch das
Hinzukommen zusatzlicher __Schalen nimmt der ___Abstand zwischen Atomkern und
Valenzelektronen immer mehr zu. Dies flhrt zu einer geringeren Anziehung der

Valenzelektronen durch den Kern. Dadurch ist __weniger Energie notig, ein Elektron aus der Hiille zu

entfernen

Tendenz innerhalb der Periode:

Die Anzahl der Schalen bleibt innerhalb einer Periode _gleich , dagegen nimmt die _Potonenzahl _ zu.

Dadurch werden die Anziehungskréfte zwischen dem Kern (positiv geladen) und den Elektronen

(negativ geladen) in der Hiille starke , folglich wird das Atom __Kkleiner . AuRerdem ist mehr

Energie notig, ein Elektron aus der Hiille zu entfernen




Metalle: links im PSE (Ausnahme: H)
Malbmetalle: B, Si, Ge, As, Te, At*
Nichtmetalle: rechts im PSE

- Salz: Verbindung aus Metall und Nichtmetall (z.B. NaCl)
- Molekadl: Verbindung aus Nichtmetallen (z.B. H0O)

Es gibt 8 Elemente, die in elementarer Form immer als zweiatomiges Molekul vorkommen:
Hz, N2, Oz,F2, Cly, Bra, 2, (At*y)
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