
Aufbau der Atome

Themen der Vorlesung

 Die zwei grundlegende Atommodelle und 
die Unterschiede zwischen diese Modelle

 Die Hauptenergiecharakteristiken der 
Atome

 Die starke und schwache Bindungen
 Der Zusammenhang zwischen der Atomare 

Anziehungskräfte und der makroskopische 
Eigenschaften.
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Anfang: der Big Bang vor 13,7x109 Jahren

Weitert sich und wird kühler, es werden 
Strukturen gebildet
Kühlen und Fusion, Atomkerne

Sterne: 3/4 H + ¼ He
+später 1% schwerere Atomkerne

Zusammenstehen durch Gravitation:
Galaxien und Sterne, sichtbare 

Materien
Dunkle Materie und Energie:

ca.25 fache der sichtbare Materie

Die Materie
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Von der Materie des Universums ist:
73% dunkle Energie,
23% dunkle Materie,
4%  atomare Materie aber
99% der atomare Materie ist Plasma und
1%  feste Materie. Davon der größere Teil sind 

Sterne, interplanetare Staub,
kleinere Teil sind Planeten (Kern, Mantel, Kruste).

Der größere Teil der Kruste ist Abraum der 
Rest ist für uns Menschen brauchbare 
Materie.

Die Materie
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Womit wir uns beschäftigen werden sind sehr seltene 
Materien.

Es gibt noch seltenere Materien, sowie lebendige 
Materien:

Pflanzen, Tiere, Menschen…usw.

Bescheidenheit des Ingenieurs:
Die Materien womit wir uns beschäftigen werden,
ermöglichen uns unendliche technische Möglichkeiten

um brauchbare Produkte zu erzeugen.

Die Materie

 Atomkern: besteht aus Partikeln (aus Nukleonen)

Proton: hat positive Ladung und die gleich

Masse als die Neutronen

Neutron: hat neutrale Ladung

 Elektron: hat gleichwertige negative Ladung

als die Protonen, die Masse ist um vier Größen-
ordnungen kleiner als die von Atomkern
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Aufbau des Atoms



 Atomzahl (Z)

Z – Anzahl der Protonen

 Massenzahl (A)

A=Z+N wo N – ist der Anzahl der Neutronen

 Nuklid: Atome mit gelicher Protonenzahl und 
Neutronenzahl

 In jeder Atom eines Elements ist die gleiche 
Anzahl von Protonen.
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Grundbegriffe

 Isotop: Ein Atom mit gleicher Protonenzahl aber mit 
unterschiedlichen Anzahl von Neutronen

 Relative Atommasse (Ar): Proportionalitätsfaktor, was 
zeigt, dass ein Nuklid einer Element um wieviel mal 
größere Masse hat als die 1/12 der Masse von 12C-
Isotop. (Im Periodischen System steht für gegebenes 
Element die relative Masse für die verschiedene 
Isotopen im natürlichen Verhältnis)

Avogadro Zahl, Chemische Werkstoffmasse (mol):

NA= 6,023x1023 stück Atom oder Molekül

Äußeres / Walenz Elektron: auf der äußeren 
Elektronenhülle befindliche Elektronen, die im Bildung 
von Bindungen mit anderen Atomen eine Rolle spielen.
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Grundbegriffe



Z - Protonen

positive 
Ladung

N - Neutronen

Neutrale
Ladung

A - Nukleonen

(Atomkern)

z - Elektronen

(Atomhülle)

negative 
Ladung

Atom

mA.kern = 104 × mElektronenMassenzahl   A = Z+N

Atomzahl, Ordnungszahl  = Anzahl der Protonen (Z)
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Aufbau der Atome

Proton Neutron Elektron

Ladung
ep, en, ee

1.6 10-19 As 0 -1.6 10-19 As

Ruhemasse
mp, mn, me

1.7 10-27 kg 1.7 10-27 kg 0.9 10-30 kg

Drehimpuls
sp, sn, se 

5.3 10-35 Js 5.3 10-35 Js 5.3 10-35 Js

magnet.
Moment
µp, µn, µe

1.4 10-26

Am2 

-1.0 10-26

Am2 

-9.3 10-24

Am2
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Aufbau der Atome
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In den Atomen sind stationär Schalen (Orbitale), 
an der ein Elektron ohne Strahlung zirkulieren kann.
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Wenn das Elektron sein Bahn ändert, geschieht Energieabsorption 
oder Energieabgabe in Energiakvantumform:

Die Zentrifugalkraft ist betragsmäßig gleich der Coulomb-Kraft. :
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Bohrsches Atommodell
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Bohrsches Atommodell



ψψ
ψψψ

π
EU

zyxm

h
=+









∂
∂

+
∂
∂

+
∂
∂

−
2

2

2

2

2

2

2

2

8

h: Planck-konstante,       m: Teilchenmasse
U: Potentialenergie,        E: Gesamtenergie
Ψ: Wellenfunktion,       x,y,z: Koordinatenachsen

Das Elektron kann statt definierter Schale überall sein, aber die 
Wahrscheinlichkeit nicht gleich ist.

Elektronenhülle: Gesamtheit der Elektronenpositionen im Atom.

Die Dichte der Elektronenwolke ist von Wahrscheinlichkeit  der 
Elektronenaufenthalt definiert.

Ψ2dV: Die Wahrscheinlichkeit  der Elektronenaufenthalt der 
untersuchen Teilchen im dV Elementarvolumen.
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Schrödinger-Gleichung

Pauli-Prinzip: ein Atom enthält kein zweites Elektron, 
wo die vier Quantenzahlen gleich sein können.

Quanten-
zahl

Zeichnen Wert Bedeutung

Haupt~ n
1,2,3,4,5,6,7

K,L,M,N,O,P,Q

Orbitmasse
r~n2

Neben~ l
l=0,1,2..(n-1)

s, p, d, f

Orbitale Impulsmoment

Magnet.~ m m=-l..0..+l

Spin~ ms ms=-1/2, +1/2

( )1+= llM h

mM z h=
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Quantenzahlen



n
Haupt-
schale

Neben-
schale

Zahl der
Zustände

El.zahl
(Nebenschale)

Elektronzahl
Elektronhülle

2n2

1 K s 1 2 2

2 L
s
p

1
3

2
6

8

3 M
s
p
d

1
3
5

2
6

10
18

4 N

s
p
d
f

1
3
5
7

2
6

10
14

32
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Elektronhülle und Zustände

Element Symbol Ordnungsz. Elektronenkonfig.

Wasserstoff H 1 1s1

Helium He 2 1s2

Lithium Li 3 1s22s1

Beryllium Be 4 1s22s2

Bor B 5 1s22s22p1

Karbon C 6 1s22s22p2
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Elektronenkonfigurationen
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Hauptquantenzahl

Atom im Grundzustand:   
Ein Atom, das die kleinste Energie hat. 
Die Elektronen sind am nähersten zum Atomkern.
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Energieniveaus

Energianiveaus
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Hauptquantenzahl

Atom im Grundzustand:   
Ein Atom, das die kleinste Energie hat. 
Die Elektronen sind am nähersten zum Atomkern.
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Energieniveaus

2pz, m=0

2py, m=12s

2px,m=-1
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Atomorbitale (n=2)



3px ,m=-1 3py ,m=1

3pz, m=0
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Atomorbitale (n=3)

3dxy,m=-2 3dx
2-y

2, m=2

3dxz , m=-1 3dz
2, m=0 3dyz ,m=1

Folie: 22



 Ionisierungsenergie: Die Energie, die im Gaszustand zu der 
Entfernung von dem leichtesten beweglichen Elektronen von 1 
Mol  nötig ist (kJ/mol).

 Elektronaffinität: Die Energie, die vom Gaszustand befindlichen 
negativen Ionen zu der Entfernung von dem ladungstragende 
Elektronen von 1 Mol  nötig ist (kJ/mol).

 Elektronnegativität: Fähigkeit zum Anziehen der Elektronen 
vom gebundenen Atome. Im allgemeinen solche Atome haben 
große Elektronnegativität, wo die  Ionisierungsenergie und die 
Elektronaffinität groß ist. 

Die Elementen mit kleinen Ionisierungsenergie geben leicht 
Elektronen ab (werden ionisiert), also werden Kationen.

Die Elementen mit großen Ionisierungsenergie nehmen leicht 
Elektronen auf, und werden Anionen.
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Energiecharakteristik der Atome

„Zwischen der Eigenschaften der einfachen Körper, der

Typen und Eigenschaften der Verbindungen und dem

Atomgewicht der Elementen ist ein periodischer

Zusammenhang”. (Mendelejev)

Die chemische Elementen kann man auf Grund der Atomkern und
Atomhüllenkonfiguration in eine periodische Tabelle ordnen. Die
Säule der Tabelle zeigen die Elektronenerfüllung der Positionen
der Elektronenschale.
Die Elementen im gleichen Säulen haben ähnlichen Eigenschaften.
Die Reihen zeigen die Anzahl der Elektronenschalen.

Folie: 24

Das Periodensystem
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Te
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Sb
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49

In
114.82

48

Cd
112.40
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Ag
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46

Pd
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Rh
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44

Ru
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43

Tc
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42

Mo
95.94

41

Nb
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40

Zr
91.22

39

Y
88.91

38

Sr
87.62

37

Rb
85.47

36

Kr
83.80

35

Br
79.91

34

Se
78.96

33

As
74.922

32

Ge
72.59

31

Ga
69.72

30

Zn
65.37

29

Cu
63.54

28

Ni
58.71

27

Co
58.933

26

Fe
55.847

25

Mn
54.938

24

Cr
51.996

23

V
50.942

22

Ti
47.90

21

Sc
44.956

20

Ca
40.08

19

K
39.102

18

Ar
39.948

17

lC
35.453

16

S
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P
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Si
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Mg
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11

Na
22.990

10

Ne
20.002

9

F
18.998

8

O
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7

N
14.007

6

C
12.011

5

B
10.811

4

Be
9.0122

3

Li
6.939

2

He
4.0026

17
VIIA

16
VIA

15
VA

14
IVA

13
IIIA

2
IIA

1

H
1.008

18
0

1
IA

Alkalimetallen

Alkalierdelement

Übergagsmetalle

Andere Metalle

Metalloid

Nicht Metalle

Halogen

Edelgase

Seltenerdmetalle
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Das Periodensystem

Primäre Bindung : Chemische Bindung mit Übertragung bzw. 
Aufteilung von Außenelektronen  Entstehung einer 
festen Bindung zwischen benachbarten Atomen; 
Beispiele: Ionische , kovalente, metallische Bindung

Sekundäre Bindung: Schwache physikalische Bindung, beruhend 
auf Ladungsunterschieden ohne Übertragung bzw. 
Aufteilung von Elektronen; Beispiele: Van der 
Waals’sche Bindung, Wasserstoffbrückenbindung
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Starke / Primäre Bindungen
 Metallbindung
 Ionenbindung
 Kovalente Bindung

Schwache / Sekundäre  Bindungen
 Van der Waals‘sche Bindung
 Permanente Dipolbindung
 Induzierte Dipolbindung

Atomare Bindungen



Metellbindung bildet sich, wenn die Elementen die Elektronen von
der außeren Schale zu einem gesamten Elektronwolke abgeben
können. Die pozitive Metallionen bilden eine geordnete struktur,
die Kristallstruktur.

 Gute el. und Wärmeleitfähigkeit
 Kleine elektrische Widerstand
 Große plastische Verformungsvermögen
 Richtungsunabhängige Eigenschaften

Elektropozitives Element: fähig für 
Elektronabgabe

Elektronegatives Element: fähig für 
Elektronaufnahme

Metallionen

Elektronenwolke

Folie: 27

Metallbindung
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Metallbindung



Voraussetzung: Unterschied in der Elektronnegativität der
Bindungselementen. Die Besetzung der äußere Schalen sind stark
unterschiedlich. Ein Atom gibt das Elektron leicht ab und das
zweite Atom nimmt das Elektron leicht auf. Bei der Ionenbindung
die geschlossene Elektronschalen führen zur besonderen
Stabilität.
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Cl :  1s22s22p63s23p5 (Z=17)
Na : 1s22s22p63s1 (Z=11)

 Kation(+) – Anion(-)
 Metallische und nicht metallische El.
 Schlechte W.- und el. Leitfähigkeit
 Richtungsunabhängige Eigenschaften
 Sprödes Benehmen
 typische keramische Bindung
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Ionenbindung
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44

Ru

2.2

43

Tc

1.9

42

Mo

1.8

41

Nb

1.6

40

Zr

1.4

39

Y

1.2

38

Sr

1.0

37

Rb

0.8

36

Kr

-

35

Br

2.8

34

Se

2.4

33

As

2.0

32

Ge

1.8

31

Ga

1.6

30

Zn

1.6

29

Cu

1.9

28

Ni

1.8

27

Co

1.8

26

Fe

1.8

25

Mn

1.5

24

Cr

1.6

23

V

1.6

22

Ti

1.5

21

Sc

1.3

20

Ca

1.0

19

K

0.8

18

Ar

-

17

Cl

3.0

16

S

2.5

15

P

2.1

14

Si

1.8

13

Al

1.5

12

Mg

1.2

11

Na

0.9

10

Ne

-

9

F

4.0

8

O

3.5

7

N

3.0

6

C

2.5

5

B

2.0

4

Be

1.5

3

Li

1.0

2

He

-

1
H

2.1

NaCl
MgO
CaF2

CsCl

Elektronabnahme Elektronaufnahme

Kleinere Elektronegativität Größere Elektronegativität

Folie: 30

Ionenbindung und
Elektronegativität
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Ionenbindung
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Ionenbindung
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Ionenbindung

Kovalente Bindung

Die benachbarten Atomen geben Elektronen ab, die paarweise
den Raum zwischen den Atomrümpfen ausfüllen
(Elektronenbrücken). Die Elektronenbrücke kann durch Zufuhr
thermischer Energie teilweise aufgebrochen werden so, dass
einzelne Elektronen für elektrische Leitung zur Verfügung
stehen.

1s1+1s1 H2
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C: 4 Walenzelektronen sind,    H: 1 Walenzelektron ist, 
Soll noch 4 e.                             Soll noch 1 e. 

CH4  Bindung (Kovalent)

geteilte Eletronen von einem 
Karbonatom (oder Si Atom)

geteilte Elektronen der 
Wasserstoffatomen

H

H

H

H

C

Folie: 35

Räumliche Anordnung der 
kovalenten Bindung bei 

vierwertigen Si (C) Atomen

Folie: 36



Kovalente Bindung, Beispiele
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Kovalente Bindung
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Kovalente Bindung

Schwache (Van der Waals) 
Bindungen

Es wird von Coulomb Kräften generiert zwischen Atom-
dipole oder Moleküldipole. (Permanente Dipolbindung)

- -++

1. Ändernde Dipol induzierte Bindung
Elektrisch symmetrisches Atom oder Molekül zeitlich polarisiert 
wird, und in seiner Umgebung Dipole induziert. z.B.: beim 
Verfestigung von Edelgasen zwischen H2 und Cl2 Moleküle.

H H H H
Schwächste Bindung
Niedrige Schmelzpunkten
und Siedepunkten
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2. Von dauerhaften Dipol induzierte Bindung 
Moleküle mit asimmetrischen Ladungsverteilung induzieren apolare 
Moleküle zu polare Moleküle Pl.:  HCl ist polarisches Molekül.
3. Bindung zwischen dauerhaften Dipolen (Wasserstoff Bindung)
Die H bindet starke Kovalente Moleküle mit verschiedenen 
Elementen (HF,H2O,NH3 ). Bei allen H-F, H-O, H-N Bindungen ist die 
1s1 Elektron mit einer anderen Element geteilt und am Ende der 
Bindung bildet sich eine  positiv geladene dauerhafte Pol. Das andere 
Teil der Molekül wird negativ geladen.

z.B. Bindunge zwischen Riesenmoleküle (Polimere).

F H

HF

O H

H2O
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Schwache Bindungen
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Schwache Bindungen
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Schwache Bindungen

Atomabstand: der Distanz zwischen der Atome 
im Gleichgewichtszustand, es wird von der 
Summe der auftretenden Anziehungs-kräften 
und Abstoßungskräften bestimmt.

Bindungsenergie: die Energie die zwischen der 
Atome im Gleichgewichtsdistanz herrst.
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Bindungsenergie, Atomabstand



 Bindungslänge, r

 Bindungsenergie, U0

F 
F 

r  

 Schmelzpunkt, Tm

Tm größer, wenn U0 größer

r

hoch Tm

klein Tm

Energie (r)

r o

U0

Energie (r)

r0
r

Kraft

Zusammenhang zwischen atomare 
Bindungen und

makroskopische Eigenschaften
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- Anzieh.

+Abstoß.

 Elastizitätsmodul, E
E ~ Krümmung bei r0

∆LF
S0

= E
L0

Querscnitt, S0

∆L

Länge, L0

F

Ausgagszust.

verformt r

gröβeres Modul

kleineres Modul

Energie

r o

E größer, wenn U0 größer

Folie: 46

Zusammenhang zwischen atomare 
Bindungen und

makroskopische Eigenschaften



 Wärmeausdehnungskoeffizient, α

= α (T2-T1)
∆L

Lo

r

Energie

r0
~
r

α(T) =( ~
r –r0 )/r0

0 K

T

∆L

Länge, L0

Ausgangszt. T1

Erwärmte Zust.T2

r

Energie

r o

2α(Τ)

α größer, wenn U0 kleiner
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Zusammenhang zwischen atomare 
Bindungen und

makroskopische Eigenschaften

Bindungstyp Bindungsenergie Bemerkungen

Ionen- groß ungerichtet
Keramiken

Kovalente-
wechselnd

groß (z.B. Diamant)
klein (z.B Bizmut)

gerichtet
Halbleiter, Keramiken,

Polimere

Metall-
wechselnd

groß (z.B. Wolfram)
klein (z.B. Quecksilber)

ungerichtet
Metalle

Sekunder- klein
gerichtet

zwischen Moleküle,
Polimerketten
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Zusammenfassung der 
Bindungen



Danke für die Aufmerksamkeit!


