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Robert Boyle (1627-1691)

Heutiger Elementbegriff

Jöns J. Berzelius (1779-1849)

Elementsymbole



Antoine L. Lavoisier (1743-1794)

Gesetz von der Erhaltung der 
Masse bei chemischen Reaktionen
(Widerlegung der Phlogistontheorie wonach 

Stoffe beim Verbrennen leichter werden)

Hinrichtung im Verlauf der 
Französischen Revolution !



Joseph Louis Proust (1754 – 1826)

Gesetz der „konstanten Proportionen“

John Dalton (1766-1844)

Gesetz der „multiplen Proportionen“



Joseph Louis Gay-Lussac (1758 – 1850)

Volumengesetz bei Gasreaktionen



F. Woehler (1800 – 1882)

Harnstoff aus 
Ammoniumcyanat

Jöns Jacob Berzelius
(1779-1848)

u.a. Elementsymbole



Periodensystem

„Triaden“

„Döbereiner-Feuerzeug“

Periodensystem

Periodensystem



Atommodelle

„atomos“

heutiger Atombegriff „Bohrsches Atommodell“

Atommodell, Radioaktivität



Bohrsches Postulat



Periodensystem

„Triaden“

„Döbereiner-Feuerzeug“

ν(Kα) ~ √(OZ-1)

Ordnungszahlen (OZ)

Periodensystem

Periodensystem

s. IOnternet Moseley-Animation



Radioaktive und Künstliche Elemente, die nur durch geeignete 
Kernreaktionen hergestellt werden können



Unter Normalbedingungen flüssige und gasförmige Elemente



Amadeo Carlo Avogadro (1758 – 1850)

Avogadro Zahl (6x1023 Teilchen/mol)

Josef Loschmidt (1821-1895)

Loschmidtsche Zahl (6,023x1023 Teilchen/mol)



Periodensystem der Elemente (1)

Ordnungszahlen:  Gesetz von Moseley

Massenzahlen: Summe der Zahl der Protonen und Neutronen

Isotope und Isobare

Avogadro- (Loschmidt-)Zahl: 6,023x1023

Stoffmenge (mol): 1 mol entspricht 6,023x1023 Teilchen 
SI-Größen: Länge, Masse, Zeit, Temperatur, El. Strom. Lichtstärke, Stoffmenge)

Relative Atommasse (g mol-1), Relative Molekülmasse, Molare 
Formelmasse

Molvolumen: In 22,4 Liter eines idealen Gases befinden sich 6,023x1023

„Teilchen“

Radioaktivität



Radioaktivität

Magnetismus



Atommodelle

λ= h/mv
λ(Welle-Teilchen-Dualismus) Unschärferelation, Aufenthaltswahrscheinlichkeit 

des Elektrons in einem Orbital

„Schrödinger-Gleichung“
Wellenfunktion Quantentheorie, Fermi-Dirac-Statistik



Atommodelle und Quantentheorie

E = mc2; Relativitätstheorie



Grundlagen des wellenmechanischen Atommodells

Welle-Teilchen-Dualismus (de Broglie Gleichung): λ = h/mv

1. Die Gesamtheit aller Elektronen eines Atoms läßt sich durch eine 3-dim 
Wellenfunktion Ψ(xyz) beschreiben

2. Die Schrödinger-Gleichung verknüpft die Energie der Elektronen mit der 
Wellenfunktion: HΨ = EΨ

3. Für bestimmte Energiewerte En (Eigenwerte) gibt es Lösungen der 
Schrödinger-Gleichung. Die En „korrespondieren“ mit entsprechenden 
Werten des Bohrschen Atommodells.

4. Die zu jeder Lösung gehörenden Ψ2(xyz) haben eine anschauliche 
Bedeutung:
a) die Wahrscheinlichkeit W(xyz) das punktförmig gedachte Elektron am Ort 
xyz anzutreffen
b) die Dichte der über den Raum verschmierten Elektronenwolke am Ort xyz
(„Atomorbitale“)



s-, p-, und d-Orbitale (H-Atom)

Symmetrie ?





f-Orbitale 



Energie

geometrische Form - Symmetrie

Pauli-Prinzip: 2 Elektronen eines Atoms dürfen nicht in allen vier 
Quantenzahlen übereinstimmen





„Entartung“





Energetische Abfolge und Reihenfolge der Auffüllung der Orbitale 



Regeln zur Angabe von Elektronenkonfigurationen

- Pauli-Prinzip: Zwei Elektronen eines Atoms dürfen nicht in 
allen vier Quantenzahlen übereinstimmen.

- Hundsche Regel: Energetisch entartete Orbitale werden 
zunächst nacheinander mit nur jeweils einem Elektron besetzt.

- Ein Orbital kann mit maximal zwei Elektronen mit 
entgegengesetztem spin besetzt sein. 

Wolfgang Pauli

1900-1958

österr. Physiker

Friedrich Hund

1896-1997





Atomradien/volumina im PSE (qualitativ)



Atomradien als Funktion der Ordnungszahl



Die erste  Ionisationsenergie als Funktion der Ordnungszahl



Zwischenkapitel

Grundlegende Aspekte der Chemischen Bindung bei Elementen 
und Verbindungen

1. Kovalente Bindung (intramolekular) bei molekularen Elementen und 
Verbindungen (z.B. H2, Cl2, SO2 usw.)

2. Ionenbindung bei salzartigen Festkörpern (z.B. NaCl, CaCl2, BaO usw.)

3. Metallische Bindung bei Elementmetallen und Legierungen (z.B. Na, 
Ba, Messing)

4. „Schwache“ Bindungen zwischen Molekülen von Elementen und 
Verbindungen (intermolekular)
a) Van der Waals Bindung (z.B. Ne, Xe, SF6)
b) Wasserstoffbrückenbindung (H-Brückenbindung, z.B. H2O, NH3)  

5. Übergänge (z.B. HgCl2, HCl)



Größenordnungen, Begriffe

1 eV = 96,49 kJ mol-1



Kovalente Bindung (Atombindung, Elektronenpaarbindung)

-Zwei oder mehrere Valenzelektronen („Bindungselektronen“) 
gehören zur Elektronenhülle verschiedener Atome

- Größte Aufenthaltswahrscheinlichkeit der Bindungselektronen 
zwischen den gebundenen Atomen

- Kovalente Bindungen sind meist durch eine oder mehrere 
räumliche Vorzugsrichtungen charakterisiert 
(„gerichtete Bindungen“)





Gilbert Newton Lewis (1875-1946), 
Cambridge, Berkley



Ozon

„Lachgas“: N2O

2 NO2 <-> N2O4
Distickstofftetroxid



Distickstoffpentoxid: N2O5

Salpetrige Säure:HNO2



Stickstoffwasser-
stoffsäure



Linus Carl Pauling (1901-1994) NP Chemie: 1954, NP Frieden 1962



Elektronegativität als Funktion der Ordnungszahl

(Edelgase ??)





s-Elektronen



σp-Bindung

p-Elektronen

πp-Bindung



Die wichtigsten Kräfte und Energien im Modell der Ionenbindung

Ec ~ (-)1/r

EB ~ (+)1/r~6

Gleichgewichtsabstand 
zwischen Kationen und 

Anionen

Charles Augustin de Coulomb

(1736-1806)



Raumerfüllung !!



Die Kochsalzstruktur (NaCl)



Eine möglichst dichte räumliche Packung der Ionen (meist der 
Anionen) wird angestrebt (Dichte Kugelpackungen) 

→ s.auch Metallbindung

Primitive Packung                                    Dichte Packung



Die Auflösung eines ionischen Festkörpers in wässriger 
Lösung und die damit verbundene „Hydratation“ der Ionen

Auflösung von Salzen (Ionenbindung) 
in Wasser

Svante August Arrhenius
(1859 - 1927)

1903 NP für Chemie

Arbeiten zur Dissoziation



Elektronenaffinitäten ausgewählter Elemente

( kJ mol-1)

nicht verwechseln mit Elektronegativität

Freiwerdende Energie bei Besetzung des 
energetisch niedrigsten, leeren oder nur mit einem 

Elektron besetzten Orbitals eines Neutralatoms

X(g) + e- → X-(g) z:B.  F(g) + e- → F-(g) ΔE = -334 kJ mol-1





Die metallische Bindung bei metallischen Elementen und 
Legierungen

-jedes Atom gibt ein oder mehrere Elektronen an das Elektronengas ab

- das Elektronengas verhält sich entsprechend den Molekülen eines 
Gases (Beweglichkeit, Freiheitsgrade usw.)

- das Elektronengasmodell erklärt qualitativ typische Eigenschaften von 
Metallen wie z.B. Duktilität, metallischen Glanz, elektrische
Leitfähigkeit.

- das Elektronengasmodell macht aber falsche Vorhersagen bzgl. der 
spezifischen Wärme von Metallen. 
Es trägt - entgegen der Vorhersage - nicht zur spezifischen Wärme 
bei !

s. Internet-Simulation



Eine möglichst dichte räumliche Packung der Atome wird ähnlich we
bei ionischen Stoffen auch bei Metallen angestrebt 

(Dichte Kugelpackungen)

Primitive Packung                                    Dichte Packung

Raumerfüllung: 74% !









Johannes Diderik van der Waals (1837-1923) Prof. in 
Amsterdam



Die Siedepunkte der Edelgase hängen primär von der Atommasse ab !





Typisch: Tetraederkonfiguration von 4 H-Atomen um ein O-Atom



Typisch für Eis: 
Tetraederkonfiguration von 4 H-Atomen um ein O-Atom

O

http://ruby.chemie.uni-freiburg.de/Vorlesung/Gif_bilder/Oxide/eis_1_bg.png




1928 - ?

1916 - 2004
NP 1962





Schmelz- (und Siede)punkte der Elemente



heterolytische Spaltung






