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Fahrplan zum Abi

Noch 2 Jahre bis zum Abitur Zu Beginn des Abiturschuljahres

Facher- bzw. Kurswahl abklaren Zeitplan anpassen

Beratung durch Oberstufenbetreuer - Alle Abiturtermine notieren - Lernzeiten: Wiederholung struktu-
Gegengewichte zum Lernstress schaffen rieren, Schwerpunkte setzen - ggf. Prasentationsprifung planen
Zeitplan erstellen und sich mit allen Themen befassen - Freizeit von Arbeitszeit trennen
Klausuren, Priifungen, ggf. schriftliche Facharbeit - Motivation tanken

Projekte, Prasentationen - Lernzeiten am Nachmittag Lern- oder Arbeitstagebuch auswerten - Mut-mach-Gesprache in Lern-
festlegen - Ferien, Pausen, Freizeitaktivitaten planen gruppe, mit Eltern und Freunden fihren - Antistresstraining - Belohnung
Ablage einrichten nach dem Abistress planen: Abschlussfeier, Reise u. A.

Schreibtisch: fur jedes Fach eine getrennte Ablage - Blocklernen

Ordnerstruktur im Computer - Internetlinkliste Klausuren der Vorjahre durcharbeiten - Prifungssimulation
Lernorte klaren (mit Zeitbegrenzung)

Arbeitsplatz: zu Hause? Schule? Bibliothek? Notenverbesserung nach dem schriftlichen Abi
Lerngemeinschaften organisieren Evtl. Teilnahme an einer freiwilligen mundlichen Prifung
Unterschiedliche Lerntypen erganzen sich!
Lernstrategie entwickeln

Personliche Starken-/Schwéachenanalyse,
evtl. mithilfe von Fachlehrern, erstellen -
Hindernisse benennen und Strategien
zur Uberwindung erproben

Nach dem letzten Halbjahreszeugnis

Zeitplan anpassen
Lernzeiten anpassen - Wiederholungsschritte planen - Klausur- und
Referatstermine im Blick behalten - Facharbeits-/Seminararbeits-
termine einhalten
Lernfortschritte dokumentieren
Starken-/Schwachenanalyse anhand alter Klausuren durchfiihren

Noch 11 Jahre bis zum Abitur und .kon_krete Kor]sequen“zen daraus ableiten - Lerntagebuch fiihren
- Motivationsarbeit verstarken

Zeitplane kritisch tiberprifen Gesprache mit Pruflingen des Vorjahrs fuhren - Beratungsgesprach
e amide Lammeian. FEsam o mit Oberstufenbetreuer/Fachlehrkraften fuhren - Ziele fest ins Auge
Monatlich: Stoffverteilur;g Wiederholung fassen - regelméaBige Arbeit mit dem Lern- oder Arbeitstagebuch

Lerngruppentermine - Klausur- und Referatstermine Berufs-/Studienentscheidung vorbereiten _
Studienfiihrer organisieren - Gesprache mit Studien-/Berufs-

Ggf. Facharbeit planen und durchfiihren - = ] -
.P anféngern - Agentur fir Arbeit: Beratungstermine wahr-

Fach festlegen - Thema suchen und bearbeiten - B
Lernhilfen und Lernmaterial organisieren nehmen - Abiturmessen besuchen - Tag der offenen Tur
in Universitdten nutzen

Nachschlagewerke und Trainingsbticher Abitur-
Blocklernen

wissen - Unterrichtsmitschriften - - .
Abiturvorbereitungskurse Abiturvorbereitungskurs - Lernwochenende(n)
mit Lerngruppe - Prifungsaufgaben des
Vorjahrs beschaffen und damit tben
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Vorwort

Liebe Leserin, lieber Leser!

Der PockeT TEACHER ABI Chemie eignet sich als Wegbegleiter
durch die gesamte Oberstufe bis zum Abitur. Er hilft nicht nur
beim Endspurt vor dem Abitur, sondern ebenso gut bei Haus-
aufgaben und Referaten, bei der Vorbereitung von Klausuren
und Tests. Selbst wer glaubt, schon fit zu sein, kann hier mit
Gewinn noch einmal ein Kapitel querlesen und sein Wissen auf-
frischen. Vor allem aber werden die Zusammenhange tibersicht-
lich und anschaulich présentiert. Dazu tragen auch die zahl-
reichen Grafiken und Schaubilder bei.

Gewiinschte Infos konnen am schnellsten iiber das Stichwort-
verzeichnis am Ende des Bandes gefunden werden. Am besten
ins Inhaltsverzeichnis schauen und im entsprechenden Kapitel
nach dem Begriff suchen! Stichworter sind hier durch Fettdruck
hervorgehoben. Farbige Pfeile /7 verweisen auf andere Stellen
im Buch zum gleichen Thema.

Wesentliche, wichtige Informationen sind besonders hervorge-
hoben:

HETE (7510
(+78.27)

Diese Rubrik kennzeichnet Definitionen und Merkwissen
(~7S.19).

u Mehrere Beispielaufgaben oder Aufzihlungen zu einem The-
ma sind meist durch kleine farbige Quadrate tbersichtlich
gegliedert (~7 S.20).




Atombau

Nach Ansicht der beiden griechischen Gelehrten LEukipp und
DEMOKRIT lésst sich Materie nicht beliebig weit zerteilen. Es
miisse vielmehr ein kleinstes Teilchen geben, das nicht weiter
teilbar sei: das Atom (griech. atomos: unteilbar). Diese Ansicht
wird bis zum heutigen Tage geteilt, die Vorstellung vom Bau des
Atoms hat sich seitdem jedoch mehrfach veréndert.

1.1 DaLton-Modell

Im Jahre 1803 wurde die antike Vorstellung von John DarroN

wieder aufgenommen. In seiner Atomhypothese formulierte er

folgende Satze:

m Die kleinsten Teilchen der Materie sind die Atome, sie sind
unteilbar.

m Es gibt ebenso viele Atomarten wie Elemente.

m Atome verschiedener Elemente unterscheiden sich in ihrer
Masse.

m Verbinden sich Elemente miteinander, so verbinden sich deren
Atome in bestimmten kleinen Zahlenverhaltnissen.

Da die Masse von Atomen so unvorstellbar klein ist, dass sie sich
nicht durch einfaches Auswiegen ermitteln lasst, wahlte DaLToN
die Masse eines Wasserstoffatoms als Atommasseneinheit, d.h.,
er setzte sie willkiirlich auf 1.

Die derzeit giiltige Festlegung der Atommasseneinheit (1 u)

bezieht sich auf % der Masse des Kohlenstoffisotops C-12.



Die Atommasseneinheit ist sehr klein:
1u=0,0000000000000000000000016605655¢g

Die Atommassen aller Elemente sind im Perio-
densystem (7 S.251) aufgefiihrt.

Da nach Darron die Atome und damit ihre Massen bei che-
mischen Reaktionen erhalten bleiben, erméglichte seine Atom-
hypothese die Erklirung zweier bereits vorher formulierter
chemischer Grundgesetze:
Gesetz von der Erhaltung der Masse: Bei einer chemischen
Reaktion geht weder Masse verloren noch kommt Masse hin-
zu.
Gesetz der konstanten Proportionen: In einer chemischen
Verbindung sind die beteiligten Elemente in konstanten Pro-
portionen (in bestimmten Massenverhéltnissen) enthalten.

Dariiber hinaus formulierte DarTon auf der Grundlage seiner

Atomhypothese ein weiteres chemisches Grundgesetz:
Gesetzder multiplen Proportionen: Bilden zwei Elemente mit-
einander mehrere Verbindungen, so stehen die Massenver-
héltnisse, mit denen die Elemente in diesen Verbindungen
auftreten, zueinander im Verhiltnis kleiner ganzer Zahlen.

Kohlenstoff bildet zwei verschiedene Oxide. Das
eine besteht zu 42,88 % aus Kohlenstoff und zu 57,12% aus
Sauerstoff, das andere besteht zu 27,29 % aus Kohlenstoff und
zu 72,71 % aus Sauerstoff.

Nimmt man fiir das erste Oxid ein Atomzahlverhiltnis von 1:1
an, so ergibt sich ein Massenverhéltnis von
m(0) 5712 133

m(C) 4288 1 °

1



12 Atombau

Beim zweiten Oxid betrdgt das betreffende Massenverhiltnis
m(0) 72,71 _ 2,66

m(C) 2729 1 °

Im zweiten Oxid ist genau doppelt so viel Sauerstoft gebunden
wie im ersten Oxid. Das Massenverhdltnis der gebundenen Sau-
erstoffanteile betrigt daher 2: 1.

Damit betrdgt nach DAaLTON das Atomzahlverhiltnis im zweiten
Oxid des Kohlenstoffs ebenfalls 2: 1.

1.2

Michael Farapays Elektrolyseversuche von 1833 und G.]J.
StonEys Entdeckung des Elektrons 1881 liefSen sich mit dem
einfachen DArToN-Modell nicht mehr erkliren. Die Ladung
wurde von J. J. THOMSON in sein Atommodell von 1904 einbe-
zogen:
Das Atom besteht aus einer elektrisch positiv geladenen Kugel,
in die elektrisch negativ geladene Elektronen eingelagert
sind.
Die Atome sind nach auflen elektrisch neutral, konnen jedoch
Elektronen abgeben oder zusitzlich aufnehmen.
Bei Elektronenabgabe entstehen positiv geladene Ionen, bei
Elektronenaufnahme entstehen negativ geladene Ionen.

Mit dem THOMSON-Modell lassen sich alle Vorgange der Elek-
trolyse und in Batterien erkldren.

13

Beim Beschiefien einer hauchdiinnen Goldfolie mit a-Strahlung
durchdringen die meisten Teilchen dieser Strahlung die Folie
geradlinig, einige werden mehr oder weniger abgelenkt, etwa
jedes 100000. Teilchen prallt jedoch zurtick!
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Leuchtschirm

. Goldfolie
a-Teilchen

abgepralltes  abgelenktes
a-Teilchen a-Teilchen

Die Ergebnisse dieses Streuversuches von 1911 lassen sich mit
dem THOMSsON-Modell nicht erklaren. Das Kern-Hiille-Modell
von Ernest RUTHERFORD geht daher nicht mehr von der Vorstel-
lung einer kompakten Kugel aus:
Das Atom besteht aus einem Atomkern und einer Atom-
hiille.
Der Atomkern ist elektrisch positiv geladen und befindet sich
im Zentrum des Atoms.
Der Atomkern ist winzig klein: Sein Durchmesser betragt nur
ein Zehntausendstel des gesamten Atomdurchmessers.
In der Atombhiille befinden sich negativ geladene Elektronen,
die um den Atomkern kreisen.
Durch diese Kreisbewegung wird verhindert, dass die Elektro-
nen in den entgegengesetzt geladenen Atomkern stiirzen.
Da die Elektronen noch viel kleiner sind als der Atomkern, ist
die Atomhiille praktisch ein leerer Raum.

Fe: Elektrische Anziehungskraft
F,: Zentrifugalkraft
v : Bahngeschwindigkeit
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Dieses Modell steht jedoch im Widerspruch zur herkémmlichen
Physik:

Bewegte Elektronen erzeugen ein magnetisches Feld, das nach
aufen abgestrahlt wird. Diese Feldenergie kann nur aus dem
Energievorrat des Elektrons entnommen werden. Deshalb
miisste sich die Bewegungs-

energie des Elektrons stindig v
verringern, die Zentrifugal-

kraft wiirde sich dadurch

ebenfalls verkleinern und das

Elektron wiirde in Sekunden-

bruchteilen spiralférmig in

den Kern stiirzen.

14

Anlass fiir die Weiterentwicklung des Atommodells durch Niels
BonR war die 1885 von J. J. BALMER entdeckte Tatsache, dass sich
die Wellenlangen aller Linien des sichtbaren Spektrums von gas-
formigem Wasserstoff durch eine einfache mathematische Seri-
enformel beschreiben lassen:

1 1 1

1= Ralg =50

A: Wellenlange der Spektrallinie

R,: RyDBERG-Konstante (-7 Anhang S.240)

n: Laufzahl (n > 2)

Hy Ha

Hy H,

Wellenlange A\ ——>




n A/nm Linie Farbe
3 656 H, rot

4 486 H, blau

5 434 H violett
6 410 H; violett

Zur Erkldrung dieser Formel nutzte BoHR die Grundlagen der
von Max PLaNcK und Albert EINSTEIN begriindeten Quanten-
theorie:
Energie kann nicht in beliebig kleine Portionen zerteilt wer-
den. Ebenso wie bei Materie gibt es eine kleinstméogliche
Energieportion, ein Energiequant.
Die Energie von Licht hingt von seiner jeweiligen Wellenlan-
ge ab. Die kleinste Energieportion einer bestimmten Wellen-
ldnge oder Frequenz ist ein Lichtquant oder Photon.
E=h-f
E: Energie eines Photons
h: PLaNcK’sche Konstante (
f: Frequenz des Photons

Anhang S.240)

Weiterhin iibernahm BoHR fiir sein Atommodell die im Kern-
Hiille-Modell (7 S.12f.) enthaltene Vorstellung der um einen
Atomkern kreisenden Elektronen.

BALMER 1885: Pranck 1900: EinsteIn 1905: RUTHERFORD
Wasserstoff- Quanten- Photoeffekt 1911: Kern-
spektrum theorie Hille-Modell

BoHr'sches Atommodell

1913

15



16 Atombau

Ungeachtet des Widerspruchs beim Kern-Hiille-Modell hat
Bonr auf der Basis der Quantentheorie zwei Arbeitsgrundlagen,
sogenannte Postulate, aufgestellt:

Ein Postulat ist ein Ansatz, der zu einem sinnvollen Ergebnis
flhrt, auch wenn er theoretisch nicht begriindet werden kann
bzw. der Theorie widerspricht. Im Gegensatz dazu muss eine
Hypothese mit der gangigen Theorie vereinbar sein.

1. BoHR’sches Postulat (Bahnen des Elektrons)

Die Elektronen umkreisen den Atomkern in bestimmten Bahnen
ohne Abgabe von Energie, also strahlungsfrei. Dabei nimmt die
Energie der Elektronen nur ganz bestimmte, durch die jeweilige
Bahn charakterisierte Werte an.

2. BoHR’sches Postulat (Bahnwechsel der Elektronen)

Der Ubergang von einer kernferneren Bahn zu einer kernnéhe-
ren erfolgt sprunghaft unter Abgabe einer Strahlung (eines Pho-
tons) mit der Frequenz f:

hf=E_-E_ =AE

E : Energie des Elektrons auf

der kernferneren Bahn

E_: Energie des Elektrons auf /\

der kernndheren Bahn

Die Zahl n, ... n, istimmer eine ganze Zahl und beschreibt die
moglichen Bahnen, auf denen sich das Elektron bewegen kann.
Die Bahn mit n, = 1 hat die geringste Energie, sie liegt dem
Kern am nachsten, n, = 2 beschreibt die Bahn mit der nachst-
hoheren Energie, sie liegt weiter vom Kern entfernt.

n macht eine Angabe liber mégliche Energiequanten.
Man bezeichnet sie daher als Quantenzahl.



Leistungsfahigkeit des Bonr'schen Atommodells
Die bereits bekannten Serien des Linienspektrums von Was-
serstoft konnten damit erklart werden.
Weitere Serien des Wasserstoffs im nicht sichtbaren Bereich
wurden zutreffend vorhergesagt und spater experimentell be-
statigt.
Fiir das Wasserstoffspektrum konnte eine allgemeine Formel
aufgestellt werden, die fiir alle Serien giiltig war:

1_ 1 1
A Rl e

n,: Quantenzahl fiir den energiedrmsten Zustand der jewei-
ligen Serie

n: Quantenzahlen fiir jeweils energiereichere Zustinde
n>n

BALmER-Serie
ny=2

[ ESEE0

=) o
Lyman-Serie T2 S PASC:EIi gene
ny=1 1=
n=3 "\\
n=4
BRrAcKeTT-Serie
n=>5 n=4
n=6

Der Atomradius von Wasserstoff konnte in der richtigen
Groflenordnung berechnet werden.

Grenzen des Boxr'schen Atommodells
Die BoHR’schen Postulate sind theoretisch nicht begriindbar.

17



18 Atombau

Auf Mehrelektronensysteme, d. h. auf andere Elemente aufler
Wasserstoff, lasst sich das Bonr’sche Atommodell nur bedingt
iibertragen, genaue Berechnungen und Erkldrungen von Ei-
genschaften sind nicht méglich.

1.5

Auf einfache Mehrelektronensysteme, wie z. B. die Alkalimetall-
atome, lassen sich Grundannahmen der Bour’schen Theorie
qualitativ tibertragen:

Die Elektronen befinden sich auf konzentrischen Schalen um
den Atomkern.

Insgesamt unterscheidet man bei diesem Modell bis zu sieben
Schalen.

Jede Schale stellt eine bestimmte Energiestufe dar und kann
eine bestimmte Zahl von Elektronen aufnehmen.

Die allgemeine Formel fiir die Maximalbesetzung lautet 2n?,
wobei die Quantenzahl n — von innen nach auflen gezahlt —
die Nummer der Schale darstellt.

Maximale Besetzung der Elektronenschalen

Nummer der Schale  Bezeichnung der maximale Anzahl
= Quantenzahl Schale der Elektronen

1 K-Schale 2

2 L-Schale 8

3 M-Schale 18

4 N-Schale 32

5 O-Schale 50



Schalenmodell — Bau der Atomhiille [19

6 P-Schale 72

7 Q-Schale 98

Jedes Elementatom hat eine bestimmte Anzahl von Schalen:

u Die jeweils duflerste Schale heifit Valenzschale.

m Die auf der Valenzschale befindlichen Elektronen heifSen
Valenzelektronen.

BEISPIEL Modell des Aluminiumatoms

Atomkern

K-Schale

L-Schale

M-Schale

Die Valenzelektronen sind verantwortlich fiir die chemischen
Eigenschaften der Elemente sowie fiir die chemische Bindung
zwischen den Atomen (.7 S.28ff.).

Leistungsfahigkeit des Schalenmodells

w Die Groflenverhdltnisse von Atomen verschiedener Elemente
konnen abgeschitzt werden.

u Die unterschiedlich grofle /7 Ionisierungsenergie (S.29) der
Elektronen in der Atombhiille kann erklért werden.
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Die unterschiedlich grofle Reaktionsfihigkeit von Elementen
kann begriindet bzw. vorausgesagt werden.

Das Bindungsbestreben der Elementatome (-7 Ionenbindung,
Elektronenpaarbindung S.34 und S.37) kann erklart werden.

1.6

Der Widerspruch in der Borr’schen Theorie wurde unter Bei-
behaltung der quantentheoretischen Grundidee durch einen
veranderten Ansatz von E. SCHRODINGER und W. HEISENBERG
beseitigt:
Die Annahme von definierten Bahnen und Geschwindig-
keiten fiir das Elektron widerspricht der HEISENBERG schen
Unschdrferelation. Diese besagt, dass Ort und Geschwindig-
keit eines Elektrons nicht gleichzeitig exakt bestimmt werden
konnen.
Dem Elektron wird daher keine bestimmte Bahn zugeordnet,
sondern ein Raum, in dem es zu finden ist, das Orbital.
Orbitale sind dreidimensionale Aufenthaltsraume von Elek-
tronen, die sich nach SCHRODINGER durch mathematische
Funktionen darstellen lassen.
Diese Funktionen beschreiben die Wahrscheinlichkeit, ein
Elektron in einem Orbital vorzufinden.

Ein Orbital ist ein abgegrenzter Raumbereich, in dem die Wahr-
scheinlichkeit, das Elektron anzutreffen, sehr hoch ist (ca. 90 %).

Kennzeichen des Orbitalmodells
Zur Beschreibung der Energiezustinde eines Elektrons benétigt
man in Erweiterung der BoHR’schen Theorie vier Quanten-
zahlen:
Die Hauptquantenzahl n bezeichnet das Energieniveau des
Elektrons in einem Orbital.



Sie entspricht der Schale im Schalensystem und der Periode im
Periodensystem.

Die Nebenquantenzahl | kennzeichnet Energieunterschiede
innerhalb eines Energieniveaus und die rdumliche Form des
Orbitals.

Die Magnetquantenzahl m unterscheidet das Verhalten von
Elektronen in einem von auflen angelegten Magnetfeld.

Die Spinquantenzahl s beriicksichtigt die unterschiedliche
Eigenrotation von Elektronen, den sogenannten Spin.

Die vier Quantenzahlen konnen nur bestimmte Werte anneh-

men, die sogenannten Auswahlregeln folgen:

n=1,23...

/1=0,1,2...n-1
m=—=L-(1-1)...0...+(=-1),+/
s=¢%

Die vier Quantenzahlen beschreiben jedes Elektron eines Atoms
eindeutig. Man kann dies mit einer eindeutig zugeordneten
Telefonnummer vergleichen, denn diese werden niemals doppelt
vergeben.

Bezogen auf die Elektronen in einem Atom formulierte W, PAULI
1925 das nach ihm benannte PAULI-Prinzip:

Die Elektronen eines Atoms miissen sich in mindestens einer
Quantenzahl unterscheiden.

Jedes Orbital kann zwei Elektronen mit jeweils unterschiedlichem

Spin (s =+ % und s =— %) aufnehmen.

Die Kombination aller vier Quantenzahlen fithrt flirn=1-3 zu
folgender Elektronenbesetzung:

21



22 Atombau

Haupt- Neben- Magnetquan-  Spinquanten-
quantenzahln  quantenzahl / tenzahl m zahl s
n=1,23 1=0,1,2 m=-2...0 s=+7
o+ 2

1 0 0 +

2 0 0 +

1 =1 + 1

0 +%

+1 + %

3 0 0 +

1 =1 +

0 +

+1 + %

2 =2 + %

-1 + %

0 + 1

+1 +

+2 + %

Orbitale mit der Nebenquantenzahl I = 0 haben eine kugelsym-
metrische Raumstruktur, die Aufenthaltswahrscheinlichkeit der
Elektronen innerhalb des Orbitals ist in der Niahe des Atomkerns
am grofiten und nimmt mit steigender Entfernung vom Atom-
kern ab.

()

r/m

0 10710

Aufenthaltswahrscheinlichkeit ()  dreidimensionale Darstellung
in Abhangigkeit vom Kernabstand r  der Aufenthaltswahrschein-
lichkeit
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Orbitale mit / = 0 bezeichnet man als s-Orbitale.

Orbitale mit der Nebenquantenzahl I = 1 haben eine ,hantel-
formige“ Raumstruktur. Nach den Auswahlregeln ergeben sich
drei mogliche Magnetquantenzahlen mit den Werten - 1, 0, + 1.
Dem entsprechen drei Orbitale in den drei Raumrichtungen.

Orbitale mit / = 1 bezeichnet man als p-Orbitale.

Orbitale mit der Nebenquantenzahl [ = 2 haben eine ,,rosetten-
formige® Raumstruktur. Nach den Auswahlregeln ergeben sich
fiinf mégliche Magnetquantenzahlen mit den Werten -2, -1, 0,
+1, +2. Dem entsprechen fiinf Orbitale.

Orbitale mit / = 2 bezeichnet man als d-Orbitale.
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Darstellung von Orbitalen

Zur ibersichtlichen Darstellung der Elektronenkonfiguration
eines Atoms werden dessen Orbitale nach L. PAULING oft als
Kistchen gezeichnet. Die darin enthaltenen Elektronen werden
als senkrechte Pfeile dargestellt. Zur Unterscheidung des Spins
weisen diese in einander entgegengesetzte Richtungen.

Zwei Elektronen mit entgegengesetztem Spin, die sich im
gleichen Orbital aufhalten, werden als gepaarte Elektronen
bezeichnet.

Zur Kennzeichnung der Orbitalbesetzung schreibt man die
Ziffer der Hauptquantenzahl, gefolgt von der Art des Orbitals
und der (hochgestellten) Anzahl der Elektronen.

_— Zahl der Elektronen
mitn=2und /=1
Hauptquantenzahl n = 2 Nebenquantenzahl / = 1

Elektronenkonfiguration fiir ein Chloratom

Energie
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Aufbau des Periodensystems nach dem Orbitalmodell
Die Ordnung der Elemente im Periodensystem ldsst sich durch
das Aufbauprinzip der Orbitale erklaren. Die Elektronenkon-
figuration eines Elements ldsst sich unter Beachtung dreier
Prinzipien herleiten, die in engem Zusammenhang mit den
Quantenzahlen stehen:

Energieprinzip: Energiedrmere Zustinde werden zuerst be-

setzt.

PauLI-Prinzip: Jedes Orbital kann mit maximal zwei Elektro-

nen unterschiedlicher Spinquantenzahl besetzt werden.

Hunp’sche Regel: Energiegleiche Orbitale mit gleicher Neben-

quantenzahl werden zuerst einfach besetzt.

Element Elektronen- Orbital-

konfiguration darstellung

H 15!

He 1s? E

Li 152 25! E E

Be 152 252 E E

B 152252 2p! E E t

@ 152 25% 2p? G

N 152252 2p° | EE

(o] 152252 2p* EEN? t

F 152252 2p5 1] ][

Ne 152252 2pb EENNN

Zur vollstindigen Darstellung der Elektronenkonfiguration
eines Atoms konnen vollbesetzte Perioden durch das Symbol des
entsprechenden Edelgases ersetzt werden.

Das auf das Edelgas Neon folgende Element Natri-
um hat die Elektronenkonfiguration 1s* 2s? 2p® 3s' bzw. [Ne] 3s'.
Magnesium: 1s” 2s” 2p° 3s” bzw. [Ne] 35’

Schwefel: 1s* 25 2p° 3s* 3p* bzw. [Ne] 3s* 3p*
Kalium: 1s* 2s* 2p°® 3s* 3p° 4s' bzw. [Ar] 4s'
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Die periodische Wiederholung analoger Elektronenkonfigura-
tionen erklirt das periodische Auftreten von Elementen mit
ahnlichen Eigenschaften und die Bildung von Gruppen (auch
Elementfamilien genannt), wie zum Beispiel die der Alkalime-
talle und der Halogene.

Alle Alkalimetalle haben als energiereichstes Orbi-
tal ein einfach besetztes s-Orbital.
Alle Halogenatome haben sieben Valenzelektronen.

Haupt- und Nebengruppenelemente
Die Aufteilung der Elemente im Periodensystem erfolgt in
Haupt- und Nebengruppen. Die Nebengruppen enthalten zu-
satzliche Untergruppen: die Lanthanoide und die Aktinoide.
Bei den Hauptgruppen wird die duflere Schale nach und nach
besetzt, und zwar von s' auf s?p®. Die d- und f-Orbitale sind
entweder leer oder vollstindig besetzt.
In den Nebengruppen erfolgt die Auffiillung der d-Orbitale,
diese Elemente werden auch als Ubergangselemente bezeich-
net.
Bei den Lanthanoiden und Actinoiden werden zusitzliche
Orbitale, sogenannte f-Orbitale, aufgefiillt.

Die Gruppennummer der Hauptgruppenelemente gibt die Anzahl
ihrer Valenzelektronen an. Nebengruppenelemente haben ver-
schiedene Anzahlen von Valenzelektronen, da sich auch die Elek-
tronen der nachsten energiearmeren d-Orbitale an Bindungen
beteiligen kénnen.

Die Anzahl der Elemente in einer Periode ist nicht
immer identisch mit der maximalen Elektronenaufnahmeféhig-
keit der Schalen, die ja 2n* betragt.



Energiezunahme
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Schale Energieniveau

2p

2s

I -+ -eneeennne s S

Energieverteilung der Orbitale



d-Orbitale 23

Drehwinkel, spezifischer 225
Dreifachbindung 40
Durchschnittsgeschwindigkeit 68
Duroplaste 192

delgaskonfiguration 31
Edelmetalle 121
Elastomere 193
Elektrolyse 137
Elektronegativitit 32
Elektronenaffinitit 30
Elektronenakzeptor 111
Elektronenbahn 16
Elektronendonator 111
Elektronengas 36
Elektronen, gepaarte 24
Elektronenkonfiguration 24, 25
Elektronenpaar
-, bindendes 38
—, freies 38
Elektronenpaarbindung 28, 37
Elektronenschale, Maximal-

besetzung 18
elektrophile Addition 203
elektrophile Substitution 207
Elementaranalyse 226
Elementfamilien 26
Eliminierung 205
Enantiomere 223
endergonische Reaktion 62
endotherme Reaktion 50
Energiedissipation 59
Energieminimierung 59
Entropie 60
Ester 169
-, Bildung 215
-, Hydrolyse 171
Ether 160
exergonische Reaktionen 62
exotherme Reaktion 50

Stichwortverzeichnis

ARADAY-Konstante 141
FaraDAYsche Gesetze 139
Farbstoffe 194
FEHLING-Probe 233
Fette 171
Fettsduren 166, 172
FIscHER-Projektion 223
freie Reaktionsenthalpie 62
FRIEDEL-CRAFTS-Reaktion 209
Fruchtester 169
Fructose 179
funktionelle Gruppe 156
Funktionsisomerie 220

alvanische Halbzelle 126
galvanisches Element 125, 128
Gasgesetze 241
Geschwindigkeitsgesetz 72
Geschwindigkeitskonstante 72
Gesetze, chemische 11
GiBs-HELMHOLTZ-Gleichung 62
Gitterenergie 55
Gitterenthalpie 55, 247
Gleichgewichtskonstante 77
-, Bestimmung 79
-, Gasreaktion 78
Gleichgewichtsreaktion 77
Glucose 179
Glykogen 184

alogenkohlenwasserstoffe 152
Hauptgruppen 26
Hauptquantenzahl 20
HaworTH-Projektion 180
HEISENBERG sche Unschirfe-

relation 20
heterogene Reaktion 65
heterolytische Spaltung 200
Hexosen 179
homogene Reaktion 65
homologe Reihe 141
homolytische Spaltung 200
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Stichwortverzeichnis

Hunp’sche Regel 25
Hybridisierung 41
Hydratation 57
Hydratationsenthalpie 58, 247
Hydrolyse 100

hydrophob 147
Hydroxid-Ion 90

ndikator 106
induktiver Effekt (I-Effekt) 210
Innenwiderstand 130
Inversionstemperatur 64
Tonenbindung 28, 34
Ionengitter 34
Tonenprodukt 95
Ionisierungsenergie 29
isoelektrischer Punkt 187
Isomerie 218

-, geometrische 221

-, optische 222

atalysator 74
Kathode 138
Kern-Hiille-Modell 12
Ketone 161
Kettenabbruchreaktion 203
Kettenisomerie 219
Kettenreaktion 201
KKK-Regel 213
Klemmenspannung 130
Knopfzellen 131
Kohlenhydrate 178
Kohlenstoffatom
-, anomeres 180
-, asymmetrisches 223
Kohlenwasserstoff
-, Benennungsregeln 145
-, Eigenschaften 147
Kollisionstheorie 69
konjugiertes Redoxpaar 111
konjugiertes Saure-Base-Paar 93
Kontaktkorrosion 123

Konzentrations-Zeit-Diagramm 68
Korrosion 120

Korrosionsschutz 124

Kunststoffe

-, Eigenschaften 191

-, Herstellung 191

-, Nachhaltigkeit 194

anthanoide 26
Leitfahigkeit, elektrische 36
LEwis-Sauren und -Basen 93
LEwis-Schreibweise 33
L-Form 224
lipophil 147
Lithium-Ionen-Akkumulator 134
Lithium-Polymer-Akkumulator 135
Lokalelement 123
Loslichkeit 248
Loslichkeitsprodukt 87, 248
Losungsenthalpie 57
Losungsgleichgewicht 85

agnetquantenzahl 21
Makromolekiile 191
Maltose 182
Massenwirkungsgesetz 78
Mehrfachbindung 39
mesomere Grenzstrukturen 150
mesomerer Effekt (M-Effekt) 211
Metallbindung, -gitter 28, 35
meta-Stellung 220
Micellen 177
molare Masse 230
Molekil 37
Molekiilgitter 46
Molekiilorbital 38
Momentangeschwindigkeit 67
Monomere 191
monomolekulare Reaktion 71
Monosaccharide 179
Mutarotation 182



ebengruppen 26
Nebenquantenzahl 21
Neutralisation 104
Nickel-Metallhydrid-

Akkumulator 133
Ninhydrin-Reaktion 236
Nitrierung 209
Nitronium-Ion 209
Normalbedingungen 51
nucleophile Substitution 205

berflichenspannung 176
Oktettregel 31
Opferanode 124
optische Aktivitdt 222, 225
Orbital 20
-, Darstellungen 24
-, Energieniveauschema 27
ortho-Stellung 220
Oxidationsmittel 111
Oxidationszahl 112
Oxonium-Ion 37

arachinon 160
Paraffine 148
para-Stellung 220
Partialdruck 78
PauLi-Prinzip 21, 25
Peptidbindung 187
Periodensystem 25, 251
Phenole 158
Phenolphthalein 198
Photon 15
Phthaleine 198
pH-Wert 96
-, Pufferlésung 101
-, Salzlosung 100
-, schwache Sduren und Basen 99
n-Bindung 40
n-Komplex 204
pK;-Wert 98, 249
pKS-Wert 98, 249

Stichwortverzeichnis

pOH-Wert 96
Polarisationsspannung 138
Polyaddition 191, 213
Polyamide 216
polycyclische Kohlenwasserstoffe 150
Polyester 216
Polykondensation 191, 216
Polymere 202
Polymerisation 191, 202
Polysaccharide 184
p-Orbitale 23

Postulat 16
Primérstruktur 189
Prinzip vom kleinsten Zwang 84
Protein

-, Eigenschaften 191

-, Struktur 188

Protolyse 93, 94
Protonenakzeptor 91
Protonendonator 91
Puffergleichungen 102
Pufferlésungen 101

uantentheorie 15
Quantenzahl 16, 22
Quellenspannung 130

acemate 225
Radikale 200
radikalische Polymerisation 202
radikalische Substitution 201
Reaktionsenthalpie 52
Reaktionsentropie 61
Reaktionsgeschwindigkeit 66
-, Beeinflussung 70
Reaktionsordnung 72
Reaktionsumkehr 63
Redoxgleichgewicht 111, 127
Redoxgleichung 115
Redoxpotenzial 127
Redoxreaktion 110
Redoxreihe 121
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Reduktionsmittel 111

RGT-Regel 70
RUTHERFORD-Modell 12
RUTHERFORD scher Streuversuch 13

accharose 183
Satz von AVOGADRO 242
Satz von HEss 54
Sauerstoffkorrosion 121
Saure 89
Sdure-Base-Indikator 106
Sdure-Base-Reaktion 93
Sdure-Base-Theorie 91
Sdurekonstante 98
Saurekorrosion 120, 121
Sdurestirke 97
Schalenmodell der Atomhiille 18
Seifen 174
Sekundarstruktur 189
o-Bindung 39
o-Komplex 207
s-Orbitale 22,23
Spannungsreihe, elektro-

chemische 128,250
sp-Hybridisierung 45
sp’-Hybridisierung 43
sp’-Hybridisierung 41
Spinquantenzahl 21
SSS-Regel 213
Standardbedingungen 51
Standardbildungsenthalpie 51
Standardentropie 61
Standardpotenziale 128
Stirke 184
Stellungsisomerie 219
Stereoisomerie 218
Strukturformel 38

enside 175
Tertidrstruktur 190
Theorie von BRONSTED 91

Thermoplaste 192
TrOMSON-Modell 12
Titration 106

-, Durchfithrung 108
Titrationskurve 105
ToLLENs-Probe 234
Triglyceride 171
Triphenylmethanfarbstoffe 198

bergangselemente 26
Uberspannung 139
unedle Metalle 121

alenzelektronen 19
Valenzschale 19
VAN-DER-WAALs-Bindung 28, 49
Veresterung 214
Verseifung 171
Volumengesetz von

Gay-Lussac 241

achse 169
Waschvorgang 177
Wasserenthirter 178
Wasserloslichkeit 48
Wasser, Molekiilstruktur 48
Wasserstoffbriickenbindung 28, 46
Wasserstoff, Linienstpektrum 17
Wertigkeit 31

anthoprotein-Reaktion 237

ersetzungsspannung 138
Zustandsgleichungen 241
Zweitsubstitution 209
Zwitter-Ion 186
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