Aufbau der Atome

Zu Beginn des 20. Jahrhunderts war aus Experimenten bekannt, dass Atome aus
mindestens zwei Arten von Teilchen bestehen, aus negativ geladenen Elektronen
und positiv geladenen Protonen. Uber ihre Anordnung im Atom informierten Ver-
suche von Lenard (1903), Rutherford (1911) u. a. Danach befindet sich im Zentrum
eines Atoms der Atomkern. Er enthilt den groBten Teil der Masse (99,95-99,98 %)
und die gesamte positive Ladung des Atoms. Den Kern umgibt die Atomhiille.
Sie besteht aus Elektronen = Elektronenhiille und macht das Gesamtvolumen des
Atoms aus.

Der Durchmesser des Wasserstoffatoms betrigt ungefihr 1071 m (=107% cm =
0,1nm = 100pm = 1A). Der Durchmesser eines Atomkerns liegt bei 102 cm,
d. h., er ist um ein Zehntausendstel kleiner. Die Dichte des Atomkerns hat etwa den
Wert 10" g/cm?.

2.1 Atomkern

Nach der Entdeckung der Radioaktivitdt durch Becquerel 1896 fand man, dass aus
den Atomen eines Elements (z. B. Radium) Atome anderer Elemente (z. B. Blei und
Helium) entstehen konnen. Aus vielen Beobachtungen bzw. Experimenten erkann-
te man, dass die Kerne aus subatomaren Teilchen aufgebaut sind. Die Physik kennt
mehr als 100 davon. Tatsédchlich bestehen die Kerne aller Atome aus den gleichen
fiir die Chemie und Biologie wichtigen Kernbausteinen = Nukleonen, den Proto-
nen und den Neutronen. Diese vereinfachte Darstellung geniigt fiir unsere Zwecke.
Beim kompletten Atom kommen noch die Elektronen der Elektronenhiille hinzu
(Tab. 2.1).

Aus den Massen von Elektron und Proton sieht man, dass das Elektron nur
den 1/1837 Teil der Masse des Protons besitzt. (Uber die Bedeutung von u s. Ab-
schn. 2.1.1und 4.1.)

Die Ladung eines Elektrons wird auch ,.elektrische Elementarladung® (ey) ge-
nannt. Sie betriigt: ¢g = 1,6022 - 1072 As (1 As = 1C). Alle elektrischen La-
dungsmengen sind ein ganzzahliges Vielfaches von ey.
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Tab. 2.1 Wichtige Elementarteilchen (subatomare Teilchen)

Symbol Ladung Relative Masse Ruhemasse
Elektron e —1 (—e) 10~ 0,0005 u;
me = 9,110 - 1073 kg
Proton p +1 (4e) 1 1,0072 u;
m, = 1,673 - 107 kg
Neutron n 0 1 1,0086 u;
(elektrisch neutral) m, = 1,675-107%7 kg

Die Massen sind in der 3. Stelle nach dem Komma aufgerundet

Die Atome verschiedener Elemente unterscheiden sich durch die Anzahl der sub-
atomaren Teilchen.

» Jedes chemische Element ist durch die Anzahl der Protonen im Kern seiner Atome
charakterisiert.

Die Protonenzahl heifit auch Kernladungszahl. Diese Zahl ist gleich der Ord-
nungszahl, nach der die Elemente im Periodensystem (s. Abb. 3.4) angeordnet sind.
Die Anzahl der Protonen nimmt von Element zu Element jeweils um 1 zu. Ein che-
misches Element besteht also aus Atomen gleicher Kernladung.

» Da ein Atom elektrisch neutral ist, ist die Anzahl seiner Protonen gleich der Anzahl
seiner Elektronen.

Es wurde bereits erwéhnt, dass der Atomkern praktisch die gesamte Atommasse
in sich vereinigt und nur aus Protonen und Neutronen besteht. Die Summe aus der
Zahl der Protonen und Neutronen wird Nukleonenzahl oder Massenzahl genannt.
Sie ist stets ganzzahlig und bezieht sich auf ein bestimmtes Nuklid (Atomart).

Nukleonenzahl = Protonenzahl + Neutronenzahl

Mit wachsender Kernladungszahl nimmt die Neutronenzahl iiberproportional zu.
Der Neutroneniiberschuss ist fiir die Stabilitédt der Kerne notwendig.

Die Massenzahl entspricht in den meisten Féllen nur ungefihr der Atommasse
eines Elements. Chlor z.B. hat die Atommasse 35,45. Genauere Untersuchungen
ergaben, dass Chlor in der Natur mit zwei Atomarten (Nukliden) vorkommt, die 18
bzw. 20 Neutronen neben jeweils 17 Protonen im Kern enthalten. Derartige Atome
mit unterschiedlicher Massenzahl, aber gleicher Protonenzahl, heiflen Isotope des
betreffenden Elements. Nur 20 der natiirlich vorkommenden Elemente sind sog.
Reinelemente, z.B. F, Na, Al, P. Die iibrigen Elemente sind Isotopengemische, sog.
Mischelemente.

Die Isotope eines Elements haben chemisch praktisch die gleichen Eigenschaf-
ten. Wir ersehen daraus, dass ein Element nicht durch seine Massenzahl, sondern
durch seine Kernladungszahl charakterisiert werden muss. Sie ist bei allen Ato-
men eines Elements gleich, wihrend die Anzahl der Neutronen variieren kann. Es
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ist daher notwendig, zur Kennzeichnung der Nuklide und speziell der Isotope ei-
ne besondere Schreibweise zu verwenden. Die vollstindige Kennzeichnung eines
Nuklids von einem Element ist auf folgende Weise moglich:

Nukleonenzahl Ladungszahl
(Massenzahl)

Elementsymbol

Ordnungszahl

Beispiel '$O%~ besagt: doppelt negativ geladenes, aus Sauerstoff der Kernladungs-
zahl 8 und der Masse 16 aufgebautes Ion.

Anmerkung Im PSE (Abb. 3.4) und in der Ausklapptafel ist bei den Elementsym-
bolen die Atommasse angegeben. Sie bezieht sich dort auf das jeweilige Nuklidge-
misch des entsprechenden Elements.

2.1.1 Atommasse

» Die Atommasse ist die Masse eines Afoms in der gesetzlichen atomphysikali-
schen Einheit: atomare Masseneinheit: Kurzzeichen: u (engl. amu von atomic mass
unit), amu oder Dalton.

Eine atomare Masseneinheit u ist 1/12 der Masse des Kohlenstoffisotops der
Masse 12 (%C, s. Abschn. 4.1). In Gramm ausgedriickt ist u = 1,66053 - 10~ g =
1,66053 - 1072 kg.

Mit Bezug auf die Masse des 1gC-Isotops ist die Masse eines Protons und eines
Neutrons etwa 1 u oder 1 amu oder 1 Dalton.

Die Atommasse eines Elements errechnet sich aus den Atommassen der Isotope
unter Berticksichtigung der natiirlichen Isotopenhiufigkeit.

Beispiele
e Die Atommasse von Wasserstoff ist:
Ag = 1,0079u bzw. 1,0079 - 1,6605- 1072 g = 1,674 - 10~** g.
e Die Atommasse von Chlor ist: Ac; = 35,453 u bzw. 35,453 - 1,6605 - 102 g.

Die Zahlenwerte vor dem u sind die relativen (dimensionslosen) Atommassen.
(Relativ = bezogen auf die Masse des Nuklids 12C als Standardmasse.) Die in
Gramm angegebenen Massen sind die absoluten (wirklichen) Atommassen.

2.1.1.1 Isotopieeffekte

Untersucht man das physikalische Verhalten isotoper Nuklide, findet man gewisse
Unterschiede. Diese sind im Allgemeinen recht klein, konnen jedoch zur Isotopen-
trennung genutzt werden.
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Unterschiede zwischen isotopen Nukliden auf Grund verschiedener Masse nennt
man Isotopieeffekte.

Die Isotopieeffekte sind bei den Wasserstoff-Isotopen H, D und T groBer als bei
den Isotopen anderer Elemente, weil das Verhiltnis der Atommassen 1 : 2 : 3 ist.

2.1.2 Radioaktive Strahlung

(Zerfall instabiler Isotope)

Isotope werden auf Grund ihrer Eigenschaften in stabile und instabile Isotope
eingeteilt. Stabile Isotope zerfallen nicht. Instabile Isotope gibt es von leichten und
schweren Elementen. Der grofite stabile Kern ist zggBi.

» Instabile Isotope (Radionuklide) sind radioaktiv, d.h., sie zerfallen in andere
Nuklide und geben beim Zerfall Heliumkerne, Elektronen, Photonen usw. ab. Man
nennt die Erscheinung radioaktive Strahlung oder Radioaktivitit.

2.1.2.1 Radioaktive Zerfallsgeschwindigkeit
Die Zerfallsgeschwindigkeiten aller radioaktiven Substanzen folgen einem Gesetz
erster Ordnung: Die Zerfallsgeschwindigkeit hingt von der Menge des radioak-
tiven Materials ab (vgl. Abschn. 12.2.2). Sie ist fiir ein radioaktives Nuklid eine
charakteristische GroSe. Zum Begriff der Halbwertszeit s. Abschn. 12.2.4.

Fiir uns wichtig sind folgende Strahlungsarten:

a-Strahlung
B-Strahlung
y-Strahlung
Neutronenstrahlen.

a-Strahlung

Es handelt sich um Teilchen, die aus zwei Protonen und zwei Neutronen aufgebaut
sind. Es sind Kerne von Helium-Atomen: ‘2‘Hf:2+ (Ladung +2, Masse 4 u). Die ki-
netische Energie von a-Teilchen liegt, je nach Herkunft, zwischen 5 und 11 MeV.
Unmittelbar nach seiner Emittierung nimmt der He?"-Kern Elektronen auf und
kann als neutrales Heliumatom (Heliumgas) nachgewiesen werden.

Beispiel fiir eine Kernreaktion mit Emission von a-Teilchen:

20 — 2¥Pb + 3He
Mutterkern Tochterkern a-Teilchen

B-Strahlung
p-Strahlen bestehen aus Elektronen (Ladung —1, Masse 0,0005 u). Energie: 0,02—
4 MeV. Reichweite ca. 1,5-8,5 m in Luft, je nach Quelle.
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Beachte: Bei Kernreaktionen bleibt gewohnlich die Elektronenhiille unberiick-
sichtigt. Die Reaktionsgleichungen (Kernreaktionsgleichungen) konnen wie iiblich
tiberpriift werden, denn die Summe der Indexzahlen muss auf beiden Seiten gleich
sein.

y-Strahlung
Elektromagnetische Strahlung sehr kleiner Wellenlinge (ca. 107!° cm, sehr harte
Rontgenstrahlung). Sie ist nicht geladen und hat eine verschwindend kleine Masse
(Photonenmasse), Kinetische Energie: 0,1-2 MeV.

y-Strahlung begleitet haufig die anderen Arten radioaktiver Strahlung.

Neutronenstrahlen (n-Strahlen)

Beschiet man Atomkerne mit a-Teilchen, konnen Neutronen aus dem Atomkern
herausgeschossen werden. Eine einfache, viel benutzte Neutronenquelle ist die
Kernreaktion

ZBe + gHe — 3n + %C

Diese fiihrte zur Entdeckung des Neutrons durch Chadwick 1932. Die Heliumker-
ne stammen bei diesem Versuch aus a-strahlendem Radium zégRa. Die gebildeten
Neutronen haben eine maximale kinetische Energie von 7,8 eV.

Neutronen sind wichtige Reaktionspartner fiir viele Kernreaktionen, da sie als

ungeladene Teilchen nicht von den Protonen der Kerne abgesto3en werden.

2.1.2.2 Messung radioaktiver Strahlung

Die meisten Messverfahren nutzen die ionisierende Wirkung der radioaktiven Strah-
lung aus. Fotografische Techniken (Schwirzung eines Films) sind nicht sehr genau,
lassen sich aber gut zu Dokumentationszwecken verwenden. Szintillationszdhler
enthalten Stoffe (z. B. Zinksulfid, ZnS), welche die Energie der radioaktiven Strah-
lung absorbieren und in sichtbare Strahlung (Lichtblitze) umwandeln, die fotoelek-
trisch registriert wird. Weitere Messgerite sind die Wilson’sche Nebelkammer und
das Geiger-Miiller-Zdhlrohr.

2.1.2.3 Radioaktive Aktivitat

Der radioaktive Zerfall eines Nuklids bedingt seine radioaktive Aktivitit A. Sie ist
unabhiingig von der Art des Zerfalls. A ist identisch mit der Zerfallsrate, d.i. die
Hiufigkeit dN/d¢, mit der N Atome zerfallen: A = —dN/dt = A - N, mit A =
Zerfallskonstante.

Die Zerfallsrate wird als Zahl der Kernumwandlungen pro Sekunde angegeben.
SI-Einheit: s~! oder Becquerel (Bq). Veraltet: 1Ci (Curie) = 3,7 - 1010s7! =
3,7 -10'Bq = 3.7GBq. Beispiel: Die EU-Einfuhr-Grenzwerte fiir die meisten
Nahrungsmittel betragen bis zum 31. Mirz 2010 jetzt 600 Bq pro kg.

Da die Aktivitdt nur die Zahl der Zerfallsprozesse pro Sekunde angibt, sagt sie
nur wenig aus iiber die biologische Wirksamkeit einer radioaktiven Substanz. Letz-
tere muss daher auf andere Weise gemessen werden. Biologisch wirksam ist ein
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Beispiele fiir natiirliche und kiinstliche Isotope

Isotop Natiirliche  Strahlenart (Energie = Halbwertszeit t; /,
Haufigkeit  in MeV) (a = Jahre,

d = Tage)
‘Wasserstoff }H oder H (leichter 99,9855 % — -
Wasserstoff, Protium)

%H oder D (Deu- 0,0148 % - -
terium, schwerer
Wasserstoff)
3H oder T (Tritium) B (0,0186) 123a
Mengenverhiltnis 1:1,1-107%: 10718
Kohlenstoff %C 98,892 % - -
e 1,108 % - -
léC B (0,156) 5730a
Phosphor a 100 % - -
EeR B (1,71) 5730 a
Cobalt g?CO 100 % - -
§9Co B (0,314),y (1,173;  5,26a
1,332)
Tod el y (0,035) 60d
2 100 % - -
2 B (0,150), vy (0,040)  1,7-107a
lggl B (0,606; 0,33; 0,25  8,05d
...),y (0,364; 0,637;
0,284 ...)
Uran 2g§U 99,276 % o, B,y 451-10°a
2o 0,7196% o,y 7,1-10%a

Radionuklid dadurch, dass die von ihm ausgehende Strahlung ionisierend wirkt.
Dies hingt von der Art der Strahlung und ihrer Energie ab. Die sog. Dosimetrie
basiert dabei auf der Ionisation der Luft in sog. Ionisationskammern. Diese dienen
auch zur Eichung anderer Dosisinstrumente wie z. B. Filmstreifen. Hierbei sind fol-
gende Angaben zu unterscheiden.

Ionendosis
Quotient aus erzeugter Ionenladung Q und Masse m in der Luft in einem Mess-
volumen: I = Q/m; SI-Einheit: Ckg™! (Coulomb pro kg). Veraltet Rontgen (R);
IR =258-10°Ckg™".

Ionendosisrate (Ionendosisleistung): d/ /d¢; SI-Einheit: A kg™ !
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Energiedosis D
Quotient aus Energie W und Masse m von ionisierender Strahlung rdumlich kon-
stanter Energieflussdichte: D = W/m; SI-Einheit: J kg~! oder Gray (Gy). Veraltet:
Rad (rd) mit 1rd = 1072 Jkg™! = 1072 Gy.

Energiedosisrate (Energiedosisleistung): d D /dt; SI-Einheit: Gys™! (= W kg_l).

Aquivalentdosis D - ¢

Produkt aus der Energiedosis und (dimensionslosen) Bewertungsfaktoren. D - ¢ =
D - Qualitiitsfaktor - Wichtungsfaktor; SI-Einheit: ] kg~! oder Sievert (Sv). Veraltet:
rem; 1 rem = 1072 Jkg™!.

Beispiele fiir Qualititsfaktoren der Strahlung: o = 20, = 1, y = 1, Protonen
= 10, schnelle Neutronen = 10. Beispiele fiir Wichtungsfaktoren: Ganzkorper =
1, Lunge = 0,12, Schilddriise = 0,03, Keimdriise = 0,25, Brustdriise = 0,15.

Fiir die biologische Wirkung ist die im Strahlenschutz verwendete Aquivalent-
dosis von besonderer Bedeutung.

Effektive Halbwertszeit t; /s

Sie ist die Zeit, nach der die Gefdhrdung des Organismus auf die Hilfte gesunken
ist. Sie wird berechnet aus der physikalischen Halbwertszeit #, ,p, in der die Hilfte
des radioaktiven Materials zerfallen ist, und der biologischen Halbwertszeit # 5z,
in der die Halfte einer chemischen Substanz aus dem Korper ausgeschieden wird,

nach ¢y s = (ti/2p - ti/28) : (ti2p + t1/2B)-

UL 1y = 84; tiyo = 138d;  ty)0err = 7,6d
9Sr: tp =285a; fiop = 1la;  typer = 7,92
BICs: tip =302a; 8 =70d;  t1j0er = 69,5d
HORa: tyop = 16002; 1) =554, 1% = 532

Radioaktive Zerfallsreihen

Bei Kernreaktionen konnen auch Nuklide entstehen, die selbst radioaktiv sind. Es
gibt vier verschiedene radioaktive Zerfallsreihen. Endprodukt der Zerfallsreihen ist
entweder ein Blei- oder Bismut-Isotop. Drei Zerfallsreihen kommen in der Natur
vor: Thorium-Reihe, Uran-Reihe, Aktinium-Reihe.

Radioaktives Gleichgewicht
Stehen mehrere Radionuklide in einer genetischen Beziehung: Nuklid 1 — Nuklid 2
— Nuklid 3 usw., so stellt sich nach einer bestimmten Zeit ein Gleichgewicht ein.
Hierbei werden in der Zeiteinheit ebenso viele Atome gebildet, wie weiter zerfallen.
Die im radioaktiven Gleichgewicht vorhandenen Mengen radioaktiver Elemente
verhalten sich wie die Halbwertszeiten bzw. umgekehrt wie die Zerfallskonstanten.
Beachte: Das radioaktive Gleichgewicht ist — im Gegensatz zum chemischen
Gleichgewicht — nicht reversibel, d.h., es kann nicht von beiden Seiten erreicht
werden. Es handelt sich auch im Allgemeinen nicht um einen stationiren Zustand.
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2.1.3 Beispiele fiir Anwendungsmaglichkeiten von Isotopen

2.1.3.1 Altersbestimmung von uranhaltigen Mineralien
Uran geht durch radioaktiven Zerfall in Blei iiber. Ermittelt man in uranhaltigen

Mineralien den Gehalt an Uranblei 23$Pb, so kann man mit Hilfe der Gleichung

In([Ao]/[A]) = k -1

(Abschn. 12.2.2) die Zeit ¢ berechnen, die verging, bis die Menge Uran zerfallen
war, welche der gefundenen Menge Blei entspricht. Das Alter bezieht sich dabei auf
die Zeit nach der letzten Erstarrung des Gesteins, aus dem die Mineralien gewonnen
wurden.

Andere Methoden benutzen die Nuklidverhiltnisse: {9Ar/{5K oder §]Sr/37Rb zur
Altersbestimmung von Mineralien.

2.1.3.2 Altersbestimmungen von organischen Substanzen
Sie sind mit Hilfe des Kohlenstoffisotops lgC (Radiokarbonmethode) moglich. Das
Isotop entsteht in der Ionosphire nach der Gleichung

UN + on— 14C + Ip, Kurzform: "*N(n, p)'*C

Es ist eine (n,p)-Reaktion. Die Neutronen werden durch die kosmische Strahlung
erzeugt. Wegen des Gleichgewichts zwischen gebildetem und zerfallendem '4C ist
das Mengenverhiltnis zwischen '>C und '*C in der Luft und folglich im lebenden
Organismus konstant. Nach dem Tode des Organismus bleibt der '?C-Gehalt kon-
stant, der '*C-Gehalt dndert sich mit der Zeit. Aus dem Verhiltnis '2C zu *C kann
man das Alter der toten organischen Substanz ermitteln (Libby, 1947).

Beispiel Grabtuch von Turin, ,,Otzi“.

Mit Hilfe radioaktiver Isotope lassen sich chemische Verbindungen radioaktiv
markieren, wenn man anstelle eines stabilen Isotops ein radioaktives Isotop des
gleichen Elements als ,,radioaktiven Marker* einbaut. Auf Grund der Strahlung des
Isotops lasst sich sein Weg bei Synthesen oder Analysen oder z. B. im Stoffwechsel
verfolgen. Sind markierte Substanzen in Nahrungsmitteln enthalten, ldsst sich ihr
Weg im Organismus beobachten. Ein radioaktiver Marker ist z. B. das '31I-Isotop,
das beim sog. Radioiodtest zur Lokalisierung von Geschwiilsten in der Schilddriise
benutzt wird. Radioaktive Marker sind zu unentbehrlichen medizinischen Hilfsmit-
teln geworden. So kann man z. B. mit PET-Scannern (PET = Positronen-Emissions-
Tomographie) chemische Ablaufe im Korper in Echtzeit verfolgen. Dies gilt natiir-
lich auch fiir andere Organismen.

Radionuklide finden auch als Strahlungsquellen vielfache Anwendung. Mit $9Co
werden z. B. Tumore bestrahlt. Durch Bestrahlen werden Lebensmittel sterilisiert
oder Gase ionisiert. So werden a- und f-Strahler in den Strahlungsionisationsdetek-
toren von Gaschromatografen benutzt. Durch radioaktive Strahlen wird aber auch
die Erbmasse veridndert. Auf diese Weise lassen sich z. B. neue Pflanzenarten ziich-
ten.
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Breite Anwendung finden Radionuklide ferner bei der Werkstoffpriifung. Aus
der Durchlassigkeit der Materialien lassen sich Riickschliisse auf Wanddicke, Ma-
terialfehler usw. ziehen.

2.1.3.3 Aktivierungsanalyse

Die Aktivierungsanalyse dient der quantitativen Bestimmung eines Elements in
einer Probe. Dabei wird die Probe mit geeigneten nuklearen Geschossen ,,bom-
bardiert” und die Intensitit der radioaktiven Strahlung gemessen, welche durch
den Beschuss hervorgerufen wird (Bildung radioaktiver Isotope). Als Geschosse
werden meist Neutronen benutzt (Neutronenaktivierung). Fiir die Analyse geniigen
wenige mg Substanz. Von der aktivierten Probe wird meist ein Gammaspektrum
aufgenommen (Messung der Energieverteilung und -intensitdt der ausgesandten
Gammaquanten). Die Auswertung des Spektrums zur Bestimmung von Art und
Menge der in der Probe enthaltenen Elemente erfolgt mittels Computer.

Beispiel Nachweis von Quecksilber in biologischen und organischen Materialien.

2.2 Elektronenhiille

Erhitzt man Gase oder Dampfe chemischer Substanzen in der Flamme eines Bun-
senbrenners oder im elektrischen Lichtbogen, so strahlen sie Licht aus. Wird dieses
Licht durch ein Prisma oder Gitter zerlegt, erhélt man ein diskontinuierliches Spek-
trum, d. h. ein Linienspektrum.

> Trotz einiger Ahnlichkeiten hat jedes Element ein charakteristisches Linienspektrum
(Bunsen, Kirchhoff,1860).

Die Spektrallinien entstehen dadurch, dass die Atome Licht nur in diskreten
Quanten (Photonen) ausstrahlen. Dies hat seinen Grund in der Struktur der Elek-
tronenhiille.

Abbildung 2.1 zeigt einen Ausschnitt aus dem Emissionsspektrum von atoma-
rem Wasserstoff.

/ Seriengrenze \
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Serie Serie

Abb. 2.1 Emissionsspektrum von atomarem Wasserstoff (Ausschnitt). v Wellenzahl in cm™!
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2.2.1 Atommodell von Niels Bohr (1913)

Von den klassischen Vorstellungen tiber den Bau der Atome wollen wir hier nur das
Bohr’sche Atommodell skizzieren.

2.2.1.1 Bohr’sches Modell vom Wasserstoffatom

Das Wasserstoffatom besteht aus einem Proton und einem Elektron. Das Elek-
tron (Masse m, Ladung —e) bewegt sich auf einer Kreisbahn vom Radius r ohne
Energieverlust = strahlungsfrei mit der Lineargeschwindigkeit v (= ungefihre
Lichtgeschwindigkeit) um den Kern (Masse m,, Ladung +e).

» Die Umlaufbahn ist stabil, weil die Zentrifugalkraft, die auf das Elektron wirkt
(mv2/r), gleich ist der Coulomb’schen Anziehungskraft zwischen Elektron und Kern

€/(4 eor)).

Da eine Kreisbahn nur durch den Radius r bestimmt wird, hat Bohr nur eine
Quantisierungsbedingung fiir sein Modell gebraucht, um die Energie des Elek-
trons auf seiner Umlaufbahn zu berechnen und gleichzeitig zu beriicksichtigen, dass
dabei nur ausgewéhlte Energiewerte (= Bahnen) zuldssig sind. Er fiihrte die sog.
Hauptquantenzahl n ein. Fiir n diirfen nur ganze Zahlen (1, 2, ... bis co) einge-
setzt werden. Zu jedem Wert von n gehort eine Umlaufbahn mit einer bestimmten
Energie. Diese entspricht einem ,,stationdren Zustand* (diskretes Energieniveau)
des Atoms.

» Der stabilste Zustand eines Atoms (Grundzustand) ist der Zustand niedrigster
Energie.

Hohere Zustinde (Bahnen) heilen angeregte Zustinde. Abbildung 2.2 zeigt
die Elektronenbahnen und die zugehorigen Energien fiir das Wasserstoffatom in
Abhingigkeit von der Hauptquantenzahl n.

n=4

Abb. 2.2 Bohr’sches Atommodell. a Bohr’sche Kreisbahn. b Bohr’sche Kreisbahnen fiir das
Wasserstoffatom mit n = 1,2,3 und 4. ¢ Energieniveaus fiir das Wasserstoffatom mit n =
1,2,3,4,...,00
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Anmerkung Das Elektron besitzt aufgrund seines Abstands vom Kern eine poten-
zielle Energie. Je grofer der Abstand umso grofer der Energiewert.

2.2.1.2 Atomspektren (Absorptions- und Emissionsspektroskopie)
Nach Bohr sind Uberginge zwischen verschiedenen Bahnen bzw. energetischen
Zustianden (Energieniveaus) moglich, wenn die Energiemenge, die der Energie-
differenz zwischen den betreffenden Zustinden entspricht, entweder zugefiihrt
(absorbiert) oder in Form von elektromagnetischer Strahlung (Photonen) ausge-
strahlt (emittiert) wird. Erhoht sich die Energie eines Atoms, und entspricht die
Energiezufuhr dem Energieunterschied zwischen zwei Zustinden E,, und E,,, dann
wird ein Elektron auf die hthere Bahn mit E, angehoben. Kehrt es in den giins-
tigeren Zustand E,, zuriick, wird die Energiedifferenz AE = E, — E,, als Licht
(Photonen) ausgestrahlt, s. Abb. 2.2.

Fiir den Zusammenhang der Energie eines Photons mit seiner Frequenz v gilt
eine von Einstein (1905) angegebene Beziehung:

E=h-v

Anmerkung: Ein praktisches Beispiel fiir die Anhebung eines Elektrons ist der erste
Schritt in der Fotosynthese von Pflanzen s. Abb. 41.1.

» Die Frequenz einer Spektrallinie in einem Atomspektrum ist demnach gegeben
durch v = AE/h. Die Linien in einem Spektrum entsprechen allen méglichen
Elektroneniibergdngen, vgl. Abb.2.3.
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Py Brackettseri
n= W pascnenserie
- yyyyy Balmer- 410,2 486,1 656,3
= serie [yiorir] [434 | ot
400 500 600 | 700
I
Wellenldnge [nm]
n=1 Lymanserie

sichtbarer Teil des Spektrums

Abb. 2.3 Elektroneniiberginge und Spektrallinien am Beispiel des Wasserstoffspektrums. (Nach
E. Mortimer)
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2.2.1.3 Verbesserungen des Bohr'schen Modells

Sommerfeld und Wilson erweiterten das Bohr’sche Atommodell, indem sie es auf
Ellipsenbahnen ausdehnten. Ellipsenbahnen haben im Gegensatz zum Kreis zwei
Freiheitsgrade, denn sie sind durch die beiden Halbachsen bestimmt. Will man
daher die Atomspektren durch Ubergiinge zwischen Ellipsenbahnen beschreiben,
braucht man demzufolge zwei Quantenbedingungen. Man erhilt zu der Hauptquan-
tenzahl n die Nebenquantenzahl £.

» Die Nebenquantenzahl £ bestimmt den Bahndrehimpuls des Elektrons.
Als dritte Quantenzahl wurde die magnetische Quantenzahl i eingefiihrt.

» Die magnetische Quantenzahl m bestimmt die Neigung der Ebene einer Ellip-
senbahn gegen ein dufleres magnetisches Feld.

Trotz dieser und anderer Verbesserungen versagt das Bohr’sche Modell in meh-
reren Fillen. Vor allem aber entbehren die stationdren Zustdnde jeder theoretischen
Grundlage.

2.2.2 Wellenmechanisches Atommodell des Wasserstoffatoms

Das wellenmechanische Modell beriicksichtigt die Beobachtung, dass sich freie
Elektronen je nach Versuchsanordnung wie Teilchen mit Masse, Energie und Im-
puls oder aber wie Wellen verhalten. Ferner beachtet es die Heisenberg’sche Un-
schiirfebeziehung, wonach es im atomaren Bereich unméglich ist, von einem Teil-
chen gleichzeitig Ort und Impuls mit beliebiger Genauigkeit zu bestimmen.

» Das Elektron des Wasserstoffatoms wird als eine kugelférmige, stehende (in sich
selbst zurlicklaufende) Welle im Raum um den Atomkern aufgefasst. Die maxima-
le Amplitude einer solchen Welle ist eine Funktion der Ortskoordinaten x, y und
z: (x,y,z). Das Elektron kann durch eine solche Wellenfunktion beschrieben
werden.

{r selbst hat keine anschauliche Bedeutung. Nach M. Born kann man jedoch das
Produkt |{?|dxdydz als die Wahrscheinlichkeit interpretieren, das Elektron in dem
Volumenelement dV = dxdydz anzutreffen (Aufenthaltswahrscheinlichkeit).
Nach E. Schridinger lasst sich das Elektron auch als Ladungswolke mit der Dichte
% auffassen (Elektronendichteverteilung).

1926 verkniipfte Schrodinger Energie und Welleneigenschaften eines Systems
wie des Elektrons im Wasserstoffatom durch eine homogene Differentialgleichung
zweiter Ordnung.

» Die zeitunabhingige Schrodinger-Gleichung lautet in stark vereinfachter Form:

HYy=EVy
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H heiflit Hamilton-Operator und bedeutet die Anwendung einer Rechenopera-
tion auf {r. H stellt die allgemeine Form der Gesamtenergie des Systems dar. E ist
der Zahlenwert der Energie fiir ein bestimmtes System.

» Wellenfunktionen s, die Losungen der Schrodinger-Gleichung sind, heiflen Ei-
genfunktionen. Die Energiewerte E, welche zu diesen Funktionen gehoren, nennt
man Eigenwerte.

Die Eigenfunktionen entsprechen den stationdren Zustinden des Atoms im
Bohr’schen Modell.

Die Eigenfunktionen (Einteilchen-Wellenfunktionen) Vs, ¢ ,, nennt man Atom-
orbitale (AO) (Mulliken, 1931).

Das Wort Orbital ist ein Kunstwort und deutet die Beziehung zum Bohr’schen
Kreis an (englisch: orbit = Planetenbahn, Bereich).

Die Indizes n, £, m entsprechen der Hauptquantenzahl n, der Nebenquantenzahl
£ und der magnetischen Quantenzahl m. Die Quantenzahlen ergeben sich in diesem
Modell gleichsam von selbst.

Aus mathematischen Griinden gilt:

V¢, kann nur dann eine Losung der Schrodinger-Gleichung sein, wenn die
Quantenzahlen folgende Werte annehmen:

n=1,2,3,...,00 (ganze Zahlen)
£=0,1,2,...bisn —1
m=+L,+—-1),...,0,...,.—(L—1),—¢;
m kann maximal 2¢ + 1 Werte annehmen.

Atomorbitale werden durch ihre Nebenquantenzahl ¢ gekennzeichnet, wobei
man den Zahlenwerten fiir £ aus historischen Griinden Buchstaben in folgender
Weise zuordnet:

3 3

e

Man sagt, ein Elektron besetzt ein Atomorbital, und meint damit, dass es durch
eine Wellenfunktion beschrieben werden kann, die eine Losung der Schrodinger-
Gleichung ist. Speziell spricht man von einem s-Orbital bzw. p-Orbital und versteht
darunter ein Atomorbital, fiir das die Nebenquantenzahl £ den Wert 0 bzw. 1 hat.

Zustinde gleicher Hauptquantenzahl bilden eine sog. Schale. Innerhalb einer
Schale bilden die Zusténde gleicher Nebenquantenzahl ein sog. Niveau (Unterscha-
le): z. B. s-Niveau, p-Niveau, d-Niveau, f-Niveau.

Den Schalen mit den Hauptquantenzahlenn = 1,2, 3, ... werden die Buchsta-
ben K, L, M usw. zugeordnet.

Elektronenzustinde, welche die gleiche Energie haben, nennt man entartet. Im
freien Atom besteht das p-Niveau aus drei, das d-Niveau aus fiinf und das f-Niveau
aus sieben entarteten AO.
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2.2.3 Elektronenspin

Die Quantenzahlen n, £ und m geniigen nicht zur vollstindigen Erkldrung der
Atomspektren, denn sie beschreiben gerade die Hilfte der erforderlichen Elektro-
nenzustinde. Dies veranlasste 1925 Uhlenbeck und Goudsmit zu der Annahme, dass
jedes Elektron neben seinem rdaumlich gequantelten Bahndrehimpuls einen Eigen-
drehimpuls hat. Dieser kommt durch eine Drehung des Elektrons um seine eigene
Achse zustande und wird Elektronenspin genannt. Der Spin ist ebenfalls gequan-
telt. Je nachdem ob die Spinstellung parallel oder antiparallel zum Bahndrehimpuls
ist, nimmt die Spinquantenzahl s die Werte +1/2 oder —1/2 an. Die Spinrichtung
wird durch einen Pfeil angedeutet: 1 bzw. |. (Die Werte der Spinquantenzahl wur-
den spektroskopisch bestitigt.)

» Durch die vier Quantenzahlen n, £, m und s ist der Zustand eines Elektrons im Atom
eindeutig charakterisiert.

Jeder Satz aus den vier Quantenzahlen kennzeichnet einen anderen Typ von
Elektronenbewegung.

n gibt die ,,Schale* an (K, L, M usw.) und bestimmt die Orbitalgrofe.
£ gibt Auskunft tiber die Form eines Orbitals (s, p, d usw.).

m gibt Auskunft iiber die Orientierung eines Orbitals im Raum.

s gibt Auskunft iiber die Spinrichtung (Drehsinn) eines Elektrons.

2.2.4 Grafische Darstellung der Atomorbitale

Der Ubersichtlichkeit wegen zerlegt man oft die Wellenfunktion \s, ¢, — unter Ver-
wendung von Polarkoordinaten (Abb. 2.4) — in ihren sog. Radialteil R, ,(r), der
nur eine Funktion vom Radius r ist, und in die sog. Winkelfunktion Y, ,, (%,9).
Beide Komponenten von {r werden meist getrennt betrachtet.

Yptm = Ryg(r) - Yem (9, ) = Atomorbitale

2.2.4.1 Die Winkelfunktion der Wellenfunktion
Zur bildlichen Darstellung der Winkelfunktion benutzt man héufig sog. Polardia-
gramme. Die Diagramme entstehen, wenn man den Betrag von Yy ,, fiir jede Rich-
tung als Vektor vom Koordinatenursprung ausgehend auftrigt. Die Richtung des
Vektors ist durch die Winkel ¢ und ¢ gegeben. Sein Endpunkt bildet einen Punkt
auf der Oberfliche der raumlichen Gebilde in Abb. 2.5-2.7. Die Polardiagramme
haben fiir unterschiedliche Kombinationen von £ und m verschiedene Formen
oder Orientierungen.

Fiir s-Orbitale ist £ = 0. Daraus folgt: m kann 2 - 0 + 1 = 1 Wert annehmen,
d.h., m kann nur null sein. Das Polardiagramm fiir s-Orbitale ist daher kugelsym-
metrisch.
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Abb. 2.4 Polarkoordinaten

und ihre Beziehungen zu ‘
rechtwinkligen Koordinaten.
x = rsind-cos¢;y =
rsin$ - sin@; z = r cos ¥
O

S
r
s
—
"q‘k

X = r+sin 0+cos @
y = r+sin B-sin @
X zZ=r+cos ¥

Fiir p-Orbitale ist £ = 1. m kann demnach die Werte —1 ,0, +1 annehmen. Die-
sen Werten entsprechen drei verschiedene Orientierungen der p-Orbitale im Raum.
Die Richtungen sind identisch mit den Achsen des kartesischen Koordinatenkreu-
zes. Deshalb unterscheidet man meist zwischen py-, p,- und p.-Orbitalen. Die
Polardiagramme dieser Orbitale ergeben hantelformige Gebilde. Beide Hilften ei-
ner solchen Hantel sind durch eine sog. Knotenebene getrennt. In dieser Ebene ist
die Aufenthaltswahrscheinlichkeit eines Elektrons praktisch null.

Fiir d-Orbitale ist £ = 2. m kann somit die Werte annehmen: —2, —1, 0, +1,
+2. Abbildung 2.7 zeigt die graphische Darstellung der Winkelfunktion Y5> ,, dieser
fiinf d-Orbitale. Vier d-Orbitale sind rosettenformig. Beachte, dass gegeniiberlie-
gende Orbitallappen gleiches Vorzeichen haben, weil an zwei Knotenebenen eine
Vorzeichenumkehr stattfindet.

Abb. 2.5 a Grafische Dar-

stellung der Winkelfunktion
Yo.0. b Elektronendichtever-
teilung im 1s-AO

s - Funktion (/= 0) R \?c?r?:t?(rgn

Kern

E t : Knotenebene

(Knotenflache)

p,~ Funktion (m= +1) Py - Funktion (m=-1) - Funktion (m=0)

Abb. 2.6 Grafische Darstellung der Winkelfunktion Y7 ,,
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Abb. 2.7 Grafische Darstellung der Winkelfunktion Y5 ,,

Beim Durchgang durch die sog. Knotenebene (Knotenflache) dndert sich das
Vorzeichen der Funktion von + nach — bzw. von — nach 4 (= Phasenwechsel der
Funktion).

Bei den d-AO sind zwei Knotenebenen bzw. zwei kegelformige Knotenfldchen
(d,») vorhanden. Gegeniiberliegende Orbitallappen haben daher gleiches Vorzei-
chen.

Anmerkung Die Vorzeichen in den Abb. 2.5-2.7 ergeben sich aus der mathemati-
schen Beschreibung der Elektronen durch Wellenfunktionen. Bei der Kombination
von Orbitalen bei der Bindungsbildung und der Konstruktion von Hybrid-Orbitalen
werden die Vorzeichen beriicksichtigt.

2.2.4.2 Der Radialteil der Wellenfunktion

» Der Radialteil R, ¢(r) der Wellenfunktion v ¢, ist auBer von der Nebenquanten-
zahl £ auch von der Hauptquantenzahl n abhéngig.

Abbildung 2.8 zeigt die Radialfunktionen R, ;(r) und das Quadrat von R, ¢(r)
multipliziert mit der Oberfliiche (4 r?) einer Kugel vom Radius r um den Atom-
kern in Abhéngigkeit von r (Entfernung vom Kern).

In Abb. 2.9 sieht man, dass die Radialfunktion fiir das 2s-Orbital einmal den
Wert 0 annimmt. Das 2s-Orbital besitzt eine kugelférmige Knotenfidiche.

Den Unterschied zwischen der Winkelfunktion und einem kompletten Orbital
verdeutlicht Abb. 2.10 am Beispiel eines 2p-Orbitals (Abb. 2.11).
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Abb. 2.8 Radialfunktion
R, ¢(r) und das Quadrat der
Radialfunktion multipliziert
mit der Oberfliche (4 r?)
einer Kugel

Abb.2.9 ? von 2s-

Elektronen
a b
z
+
X X

2s

2p

3p

3d
anbz {f)

R, e(r)

4nr?R2 (1)

| | I

r—-
a, = 52,84 pm

500 pm

Kern

Knotenflache

\ r — in atomaren Einheiten g o

te

——

Kern

Abb. 2.10 a Darstellung der Winkelfunktion: Y;,,. b Darstellung eines ,.kompletten* 2p-Orbitals
des H-Atoms durch Begrenzungslinien. Durch Rotation um die senkrechte Achse entsteht das drei-
dimensionale Orbital, wobei ein Elektron in diesem Orbital mit 99 % Wahrscheinlichkeit innerhalb
des Rotationskorpers anzutreffen ist. ¢ Darstellung von > von 2p-Elektronen



26 2 Aufbau der Atome

3p

Abb. 2.11 Konturliniendiagramm fiir 2p- und 3p-Orbitale. Die verschieden schraffierten Zonen
entsprechen von innen nach auflen einer Aufenthaltswahrscheinlichkeit von 20 %, 40 %, 60 % und
80 %. (Nach Becker u. Wentworth, 1976)

2.2.5 Mehrelektronenatome

Die Schrodinger-Gleichung lédsst sich fiir Atome mit mehr als einem Elektron nicht
exakt 16sen. Man kann aber die Elektronenzustédnde in einem Mehrelektronenatom
niherungsweise durch Wasserstoff-Orbitale wiedergeben, wenn man die Abhingig-
keit der Orbitale von der Hauptquantenzahl beriicksichtigt. Die Anzahl der Orbitale
und ihre Winkelfunktionen sind die gleichen wie im Wasserstoffatom.

» Jedes Elektron eines Mehrelektronenatoms wird wie das Elektron des Wasserstoff-
atoms durch die vier Quantenzahlen n, £, m und s beschrieben.

2.2.5.1 Pauli-Prinzip, Pauli-Verbot
Nach einem von Pauli ausgesprochenen Prinzip stimmen keine zwei Elektronen in
allen vier Quantenzahlen iiberein.

Haben zwei Elektronen z. B. gleiche Quantenzahlen n, £, m, miissen sie sich in
der Spinquantenzahl s unterscheiden. Hieraus folgt:

» Ein Atomorbital kann héchstens mit zwei Elektronen, und zwar mit antiparallelem
Spin besetzt werden.

2.2,5.2 Hund’sche Regel

» Besitzt ein Atom energetisch gleichwertige (entartete) Elektronenzustande, z. B. fiir
¢ = 1drei entartete p-Orbitale, und werden mehrere Elektronen eingebaut, so er-
folgt der Einbau derart, dass die Elektronen die Orbitale zuerst mit parallelem Spin
besetzen. AnschlieBend erfolgt paarweise Besetzung mit antiparallelem Spin, falls
geniigend Elektronen vorhanden sind.
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Beispiel Es sollen drei und vier Elektronen in ein p-Niveau eingebaut werden:

p® p*

Pl | aer [ 10| |0

» Beachte: Niveaus unterschiedlicher Energie werden in der Reihenfolge zunehmen-
der Energie mit Elektronen besetzt (Abb. 2.12).

Die Elektronenzahl in einem Niveau wird als Index rechts oben an das Or-
bitalsymbol geschrieben. Die Kennzeichnung der Schale, zu welcher das Niveau
gehort, erfolgt so, dass man die zugehorige Hauptquantenzahl vor das Orbitalsym-
bol schreibt. Beispiel: 1> (sprich: eins s zwei) bedeutet: In der K-Schale ist das
s-Niveau mit zwei Elektronen besetzt.

In Abb. 2.12 sieht man:

1. Die Abstinde zwischen den einzelnen Energieniveaus werden mit hoherer
Hauptquantenzahl » kleiner.

2. Bei gleichem Wert fiir n ergeben sich wegen verschiedener Werte fiir £ und m
unterschiedliche Energiewerte. So ist das 4s-Niveau energetisch giinstiger (tiefe-
rer Energiewert) als das 3d-Niveau.

» Die Elektronenanordnung in einem Atom nennt man auch seine Elektronen-
konfiguration.

Abb.2.12 Energieniveau- Jr 5g==
schema fiir vielelektronige hohe| Energie 7p— 6d—
Atome 75— 5f —
P 54—
6s — 4f
5p— 4y
55— 4d
4p —
o 4s— 30~
=)
=
5 3s —
2p—
2s —
niedere | Energie 1s —
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Abb.2.13 Maogliche Besetzung der Elektronenschalen und Energieniveaus eines Atoms mit Elek-
tronen

Jedes Element hat seine charakteristische Elektronenkonfiguration.

Abbildung 2.12 gibt die energetische Reihenfolge der Orbitale in (neutralen)
Mehrelektronenatomen an, wie sie experimentell gefunden wird.

Ist die Hauptquantenzahl n = 1, so existiert nur das 1s-AQ.

Besitzt ein Atom ein Elektron und befindet sich dieses im 1s-AO, besetzt das
Elektron den stabilsten Zustand (Grundzustand).

Ist die Hauptquantenzahl n = 1, so existiert nur das 1s-AQO.

Besitzt ein Atom ein Elektron und befindet sich dieses im 1s-AO, besetzt das
Elektron den stabilsten Zustand (Grundzustand).

Abbildung 2.13 zeigt den Zusammenhang zwischen den vier Quantenzahlen und
die mogliche Besetzung der einzelnen Schalen und Niveaus mit Elektronen.

» Die maximale Elektronenzahl einer Schale ist 2 n?.

Fiir die Reihenfolge der Besetzung beachte Abb. 2.12!
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