Periodensystem nach Kipp (1942).
Die Elemente sind auf Spiralen an-
geordnet, einander verwandte sind
durch gleiche Farbe gekennzeichnet.
Die obere Schleife enthaltdie Schwer-
metalle, die untere die Leicht- und
Rechts von der
Mittellinie (Sektoren V-VII) stehen
die Saurebildner, links (Sektoren
I-111) die Basenbildner. In der Mittel-
linie (Sektoren 0, IV, VI11) stehen die-
jenigen Elemente, die weder Séuren

die Nichtmetalle.

noch Basen oder beide zugleich

bilden kénnen. Die neuentdeckten
«Transurane” haben noch keinen ein-

deutigen Platz im System gefunden.
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Der Begriff des El tes oder Crundstoffes, d. h.
eines Stoffes, der sich mit den Hilfsmitteln der Che-
mie nicht weiter in andere Stoffe zerlegen 1G8t, war
bereits von ROBERT BOYLE um 1670 in die Wissen-
schaft eingefihrt worden. Die Zahl der als Elemente
erkannten Stoffe war bis etwa 1800 nur langsam
gewachsen, stieg dann aber so rasch, daf3 sich bald
die Notwendigkeit ergab, die Elemente Gbersichtlich
zu ordnen, Ohne eine derarfige Ordnung bot sich
dem Betrachter eine verwirrende Vielfalt. Da gab es
gasformige, flissige und feste Elemente, Metalle und
solche Grundstoffe, die mit diesen nicht die geringste
Ahnlichkeit besaBen. Es gab schwere und leichte,
farbige und farblose, solche, die immerfort bereit
waren, sich chemisch zu betatigen, und solche, die sich
hierzu nur mit allerlei Kunstgriffen bewegen lieSSen.
Heute besitzen wir eine Ordnung der chemischen
Elemente, zu der nach einigen Vorldufern der rus-
sische Chemiker MENDELEJEW den Grundstein legte.
In unseren Tagen kann dieses »natirlichec oder
»periodischee System derEl te seil htzig

Geburistag feiern. Natirlich ist die Forschung seit
MENDELEJEW weiter fortgeschritten, aber das

Grundgerist seiner Arbeit ist erhalten geblieben.
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1 Geschichte des Periodensystems

DIE VORLAUFER MENDELEJEWS

Bereits am Anfang des 19. Jahrhunderts machte der englische Arzl
WILLIAM PROUT den Versuch, einen Zusammenhang zwischen den chemi:
schen Elementen aufzuzeigen. Er nahm an, daf alle Grundstoffe aus einer
Urstoff entstanden seien. Fir diesen Urstoff hielt er den Wasserstoff. Wenr
diese sogenannte PROUTsche Hypothese richtig wdre, dann mifiten alle
Atomgewichte ganzzahlige Vielfache des Atomgewichtes vom Wasserstofi
sein. Setzt man das Atomgewicht von Wasserstoff gleich 1, so mifiten nact
PROUT alle Atomgewichte ganze Zahlen sein. Diese Annahme war bestechenc
einfach und gewann viele Anhdnger, zumal sie in einer ganzen Reihe vor
Fallen zutraf (Kohlenstoff 12, Stickstoff 14, Sauerstoff 16). Aber die von BER:
ZELIUS und spdter von STAS mit der grofiten damals erreichbaren Genauig:
keit durchgefiihrten Atomgewichtsbesti gen erwiesen, daf} bei vielen Ele-

ten von einer Ganzzahligkeit des Atomgewichtes keine Rede sein kann, sc
z.B. bei Cl mit einem Atomgewicht von 35,5 und bei Mg von 24.3. Obgleich
die PROUTsche Hypothese damit widerlegt zu sein schien, verschwand sie
niemals véllig aus dem Gesichtskreis der Chemiker. In der Tat zeigte die
moderne Atomforschung, daf3 die PROUTsche Hypothese eine geniale Voraus:
ahnung des Richtigen war. Wir haben heute eine Erklgrung fir die Ab-
weichungen von der Ganzzahligkeit. Wird sie beriicksichtigt, so ergeben sich
Atomgewichte, die sehr nahe an ganzen Zahlen liegen. Wir wissen auch, daf!
das Wasserstoffatom oder besser sein Atomkern, das sogenannte Proton,
tatséchlich ein Baustein aller anderen Atomarten ist.

War die PROUTsche Hypothese eine Vorstufe moderner atomtheoretischer
Vorstellungen, so kann DOUBEREINERs Triadenlehre (1829) bereits als ein-
fachster Vorlgufer einer Einteilung der Elemenie nach chemischen Gesichts-
punkten gelten. Ihm war folgendes aufgefallen: Die drei Halogene Chlor,
Brom und Jod haben die abgerundeten Atomgewichte 35,5; 80; 127. Zahlt man
die Atomgewichte von Chlor und Jod zusammen und teilt sie durch zwei,
bildet also den Mittelwert, so ergibt sich 81,25, also ziemlich genau das
Atomgewicht von Brom. Ebenso wie sein Atomgewicht, stehen auch das che-
mische Verhalten und die physikalischen Eigenschaften von Brom in der Mitte
zwischen Chlor und Jod. Chlor ist bel gewdhnlicher Temperatur gasfdrmig,
Brom fliissig und Jod fest; das erstere ist gelbgriin, das zweite tief rotbraun, das
letzte fast schwarz. Auch das spezifische Gewicht des Broms liegt beim Mittel-
wert der spezifischen Gewichte von Chlor und Jod. Eine Gruppe dreier chemisch
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Ghnlicher Elemente, zwischen deren Atomgewichien solche Beziehungen be-
stehen, nannte DOBEREINER eine Triade. Andere Triaden bilden die Alkali-
metalle Lithium, Natrium und Kalium (Atomgewichte: 6,9; 22,9; 39,0) und die
Elemente Schwefel, Selen, Tellur (Atomgewichte 32,1; 79,0; 127,6). Anfanglich
wurde diese Triadenregel von den Chemikern wenig beachtet. Erst in den fiinf-
ziger Jahren des vergangenen Jahrhunderts wurden einige darauf fuBBende
Systeme der El t dnung aufgestellt, die aber noch sehr unvollkommen
waren, Originell und fir die weitere Entwicklung wichtig sind die Gedanken des
franzsischen Professors der Geologie, BEGUYER DE CHANCOURTOIS. Er
legte 1862/63 eine unter einem Winkel von 45° aufsteigende Schraubenlinie um
den Mantel eines Zylinders. Auf dieser Schraubenlinie trug er die Atomgewichts-
zahlen ein, wobei !/1s der Windung der Atomgewichtseinheit entsprach. Merk-
wiirdig dabei war, daf8 bei dieser Anordnung verwandte Elemente haufig
Ubereinander auf die gleiche Mantellinie des Zylinders zu liegen kamen. Da-
mit war zum ersten Male der Gedanke der Periodizitat zum Ausdruck
gebracht: Nach Fortschreiten um eine Schraubenwindung fand man auf der
gleichen Mantellinie ein Ghnliches Element. CHANCOURTOIS nannte seine
Schraubenlinie Tellurische Helix. Er zog allerhand kihne und z.T. ans
Phantastische grenzende Schlisse aus ihr. Dies ist wohl der Grund, warum
seiner Arbeit Anerkennung und Verbreitung versagt blieben.

Dicht bis zum modernen Periodensystem fihrten die Arbeiten des eng-
lischen Gelehrten John A. NEWLANDS, der 1864 das Gesetz der Periodizitat
zum zweiten Male entdeckte. Er ordnete die El te nach steigendem Atom-
gewicht und numerierte sie gleichzeitig fortlaufend (Wasserstoff 1, Lithium 2,
Beryllium 3 usw. — Das Helium war damals noch nicht bekannt). Ging er dann
von irgendeinem Element aus, so stie} er nach jeweils sieben Elementen auf
ein dem ersten gleichartiges achtes, &hnlich wie man bei einer Tonleiter nach
je sieben Tdnen auf einen gleichartigen achten Ton, die Oktave, stéBt. Danach
nannte NEWLANDS die von ihm gefundene Regel das Gesetzder Ok-
taven. Wie so monche andere originelle ldee wurde auch der Gedanke
NEWLANDS' beldchelt und bespéttelt. Er lief} sich aber nicht beirren und hatte
die Genugtuung, seine Arbeit einige Jahre nach der Aufstellung des Perioden-
systems durch MENDELEJEW mit der Verleihung der Davy-Medaille der Che-
mical Society anerkannt zu sehen.

Beide Forscher, CHANCOURTOIS und NEWLANDS, bedienten sich zum
ersten Male der vom Kasseler Chemikerkongre3 1860 vereinbarten neuen
Atomgewichtszahlen. Trotz des damit erzielten Fortschrittes enthielten ihre
Systeme noch manche Widerspriiche und Unvollkommenheiten.

LEBEN UND WERK MENDELEJEWS

Die Grundlage des heutigen Systems der Elemente, des natiirlichen oder
des Periodensystems, schufen im Jahre 18469 etwa gleichzeitig MENDELEJEW
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und LOTHAR MEYER. Beide arbeitet bhéngig inander und ging
dabei auch von verschied Gesich k aus.

LOTHAR MEYER hatte bereits 1864 eine Tabelle begonnen, die er bis 1868
auf 52 Elemente avuffillte. Er ging dabei vor allem von den physi-
kalischen Eigenschaften (spezifisches Gewicht usw.) der Elemente aus
und fand, daf sie in bestimmter Weise vom Atomgewicht abhdngen. MENDE-
LEJEW dagegen beriicksichtigte vor allem die chemischen Eigenschaften.
Vielleicht hat MEYER die Tragweite seiner Untersuchungen nicht voll erkannt.
Er mag auch allzu vorsichtig in der Beurteilung und Auswertung seiner Ergeb-
nisse gewesen sein. Jedenfalls hat er sich anderen Fragen zugewandt und den

weiteren Ausbcu des Systems dem grofien russischen Chemiker Gberl
der, mit gréferer Kihnheit und mehr Selbstvertrauen, die weitere Entwicklung
Ubernahm und dem System schliellich zu allg Anerl g verhalf.

Die englische Chemical Society hat das Verdienst beider Forscher anerkannt,
indem sie ihnen ebenfalls die Davy-Medaille verlieh.

DIMITRIJ IWANOWITSCH MENDELEJEW wurde am 27. 1. 1834 in der sibi-
rischen Stadt Tobolsk als vierzehntes Kind seiner Eltern geboren. Er war auf-
geweckt und geistig rege und zeichnete sich durch eine besondere Be-
gabung im Rechnen aus. Mit dem Abitur verlie der SechzehnjGhrige das
Gymnasium in Tobolsk. Um ihrem Lieblingssohne eine wi haftliche Aus-
bildung zu ermdglichen, trennte sich die Mutter von Familie, Heimat und
Wirkungswelt und begab sich als siebenundfinfzigjGhrige Frau mit ihrem Sohne
auf die lange und beschwerliche Reise nach Moskau. Hier wurde die Aufnahme
an die Universitat aus formalen Griinden versagt. So ging es unter Auf-
wendung der letzten Mittel nach Petersburg, wo im Herbst 1850 der junge
MENDELEJEW als Student der physiko-mathematischen Fakult&t in das Pada-
gogische Institut der Universitat eintrat. Nach dem baldigen Tode der Mutter
siedelte er ganz dorthin iiber. Hier fand er rege Forderung seiner wissenschaft-
lichen Entwicklung. Der EinfluB seiner akademischen Lehrer, die Wechselwirkung
zwischen Professoren und Studenten und den Studenten untereinander waren
entscheidend fir die Entwicklung des jungen Naturwissenschaftlers. Als Ein-
undzwanzigjdhriger legte er ein gldnzendes Examen ab, nachdem er eine
umfangreiche Dissertation »Ober den Isomorphismus¢ eingereicht hatte. Ge-
sundheitshalber verlief} er Petersburg und war bis zum Herbst 1856 als Lehrer
for Naturwissenschaften in Odessa tatig, wo er in kurzer Zeit seine Magister-
dissertation »0ber die spezifischen Voluminac fertigstellte. Hierauf wurde er
Privatdozent an der Petersburger Universitat, wo er bis 1859 organische und
theoretische Chemie las.

Der Fragenkreis, dem auch seine spdtere groie Leistung angehdren sollte,
zeichnete sich schon in den wi chaftlichen Jugendarbeiten MENDELEJEWS
ab. Sie beschdftigten sich fast alle mit dem Zusammenhang der physikalischen
und chemischen Eigenschaften der Stoffe. Zu Vergleichsstudien wurde ihm ein
zweijdhriger Aufenthalt an einer auslandischen Universitat auf Staatskosten
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bewilligt. Urspringlich war die polytechnische Schule in Paris das Reiseziel,
jedoch entschied sich MENDELEJEW schliefllich fir einen Aufenthalt an der
Universitat Heidelberg.

Hier stellte er sich bald eigene Aufgaben, deren Bearbeitung die inzwischen
erlangte wissenschaftliche Selbstdndigkeit des jungen Forschers bekundete:
»Uber die Ausdehnung homologer Flissigkeitenc (1860), »Ober die mole-
kulare Kohdsion der Flissigkeit (2 Arbeiten 1860), »Uber die Ausdehnung
der Flissigkeiten beim Erw&rmen Uber den Siedepunkt« (1861).

Der Heidelberger Aufenthalt legte auch den Grund zu MENDELEJEWSs grofiter
Leistung: zur Entdeckung des Periodensystems. Im Jahre 1860
fand namlich in Karlsruhe ein internationaler Kongrefl der Chemiker statt. Er
sollte die Verwirrung beseitigen, die damals auf dem Gebiete der Atom- und
Aquivalentgewichte herrschte. Diesem Kongrefl wohnten auch L. MEYER und
MENDELEJEW bei. Beide brachten die dort erworbenen neuen Erkenntnisse
ber Atom- und Molekulargewichte sogleich in ihren Lehrbiichern zur Anwen-
dung: MENDELEJEW 1861 in seinem slehrbuch der Organischen Chemie« und
L. MEYER 1844 in seinem Werk >Die Theorien der Organischen Chemiec.

Mit seiner Rickkehr nach Petersburg im Frihling 1861 beendete MEN-
DELEJEW seine Lehr- und Wanderjahre. Er erhielt zun&chst einen Lehrstuhl
fir organische Chemie, ab 1865 den fir technische Chemie. Hier las er dann
ausschlieBlich anorganische Chemie. Als er ein Lehrbuch dieser Wissenschaft
herausgeben wollte, veranlafite ihn das Nachdenken iiber die beste Anord-
nung des Stoffes, nach einem sinnvollen System der Elemente zu suchen. Wie
er in der organischen Chemie das Molekulargewicht als Hauptursache der
chemischen und physikalischen Verschiedenheit der zusammengesetzten Stoffe
(Verbindungen) erkannt hatte, so mufite seiner Meinung nach sinngeméaf} die
chemische und physikalische Natur der Elemente vom Atomgewicht abhdngen.

Haren wir ibn selbst: »Als ich 1868 die Abfassung eines Handbuches ,Grund-
lagen der Chemie’ unternahm, mufite ich bei irgendeinem System der ein-
fachen Stoffe stehenbleiben, um bei ihrer Anordnung mich nicht irgendeiner
zufdlligen, gleichsam instinktiven Eingebung, sondern eines gewissen, genau
bestimmten Prinzips zu bedienen. Da nun bei allen Anderungen der Eigen-
schaften einfacher Stoffe das Atomgewicht den ruhenden Pol darstellt, so
bemihte ich mich, das System auf die Gréfle der Atomgewichte zu griinden.
Man mufite eine funktionelle Abhdngigkeit zwischen den individuellen Eigen-
schaften der Elemente und ihren Atomgewichien suchen. Da begann ich nun,
nachdem ich auf getrennte Kérichen die Elemente mit ihren Atomgewichten
und Grundeigenschaften aufgeschrieben hatte, die Ghnlichen Elemente und
die nahe beieinanderliegenden Atomgewichte zu sammeln. Dies fihrte mich
schnell zu der Schlufifolgerung, dafd die Eigenschaften der Elemente in einer
periodischen Abhdangigkeit von ihren Atomgewichten stehen.«

Die zweckdienlichste Anordnung zu finden, erforderte ein vielfaches Herum-
probieren. MENDELEJEW selbst hat berichtet, daf3 er eines Abends wiederum
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seine Elementkartchen hin- und hergruppiert hatte und nachher im Schlafe —
unterbewuf3t weiterarbeitend — plétzlich die richtige Anordnung erschaute, die
er, wach geworden, sogleich aufzeichnete. Bis an sein Lebensende hat sich
MENDELEJEW mit diesem System beschdftigt, indem er es prifte, erweiterte
und ergdnzte.

Indessen ist es nicht das einzige Arbeitsfeld und Ergebnis seiner wissen-
schaftlichen Tétigkeit gewesen. Freilich entsprach seiner Eigenart nicht so sehr
die geduldige, mihselige Kleinarbeit — er fand mehr Befriedigung in Zu-
sammenfassungen, in groBen Synthesen und Perspektiven. Seine Arbeiten sind
sehr ausfihrlich geschrieben. Er gibt uns nicht nur die Ergebnisse seiner Unter-
suchungen bekannt, sondern breitet seinen ganzen Gedankengang, seine Ver-
mutungen und Zweifel vor den Augen des Lesers aus.

Werfen wir noch cinen Blick auf die anderen Arbeitsgebiete des Forschers:
Zuerst waren es die drei Aggregatzustdnde, ihre Ubergénge ineinander und
die Abweichungen von den Gesetzen DALTONs und MARIOTTEs,. die ihn
von 1856 an beschéftigten. Dann befaBte er sich mit dem Zusammenhang
zwischen physikalischen und chemischen Eigenschaften und dem Molekular-
gewicht (etwa seit 1861), mit dem Zustand der Stoffe in L3sungen und dem
Wesen der Lésungen iiberhaupt (1861—1865). Hier erkannte er manches vor-
aus, was erst spéter Allgemeingut der Wi haft werden sollte. Nachdem
die Hauptarbeit fir das Periodensystem (mit dem er sich von 1869 an etwa ein
Jahrzehnt lang beschéftigt hatte) hinter ihm lag, wandte er sein Interesse
mehr den Fragen der praktischen Chemie zu. 1881 bis 1883 untersuchte er die
russische Naphtha und wies auf ihre technische Bedeutung hin. Spdter (1888)
setzte er sich fir die Nutzbarmachung der Steinkohle, vor allem im Donez-
becken ein. Auch auf dem Gebiete der Landwirtschaft versuchte er, in Zu-
sammenarbeit mit TIMIRJASEW, die Erkenntnisse der Chemie lebendig und
verwertbar zu machen. Seine Ausarbeitungen und Vorschldge blieben jedoch
zu seiner Zeit unbeachtet, ja er selbst wurde nach zweiunddreiBigjGhriger
Lehrtatigkeit aus birokratischen Grinden entlassen. Freigeworden von aka-
demischen Bindungen, wandte er sich in seinen letzten Lebensjahren der
Bildung der Jugend und der Organisation des akademischen Unterrichts zu.
Bis zu seinem Tode beschdftigten ihn die wirtschaftlichen Sorgen und sozialen
Néote des Volkes.

MENDELEJEWS TABELLEN

MENDELEJEW lief} sich bei der Suche nach dem Periodensystem von fol-
genden Gedanken leiten:

Die exaklen Wissenschaften streben danach, mefibare Beobachtungsgrofen
und zahlenmé&Bige Beziehungen zu ermitteln. Auch die chemischen Eigenschaf-
ten versucht man durch Zahlen festzulegen. In ihrem Atomgewicht besitzen
die Elemente eine genau bestimmbare Grofie. Nach unseren physikalisch-
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chemischen Kenntnissen ist die Masse eines Stoffes die Grundeigenschaft, aut
die alle anderen bezogen werden kdnnen. Es ist daher am natirlichsten, nach
einer Abhangigkeit zwischen den Eigenschaften der Elemente und ihrer Masse,
dem Atomgewicht, zu suchen. Wenn aber die Elemente in einer Reihe nach
der Grofie ihres Atomgewichtes geordnet werden, so ergibt sich eine perio-
dische Wiederholung der Eigenschaften. Ggeht man in Richtung steigenden
Atomgewichtes von einem Element aus, s& haben zundchst alle folgenden
Elemente verschiedene Eigenschaften. Nach einer bestimmten Anzahl von
Schritten stéfBt man auf ein Element, welches demijenigen &hnelt, von dem
man ausgegangen ist. Nach einer weiteren, gleichen Anzahl von Schritten
trifft man wiederum auf ein verwandtes Element. Yom ersten ausgehend, kann
man also die ganze Reihe der Elemente in Abschnitte zerlegen, die man
zweckmdBig zeil ise untereinanderschreibt. Die Wiederkehr gleichartiger
Dinge in bestimmten Absténden bezeichnet man als Periodizit&t Da-
nach hat das System seinen Namen erhalten.

Auf einer Sitzung der Russischen Chemischen Gesellschaft im damaligen
Petersburg, Marz 1869, verdffentlichte MENDELEJEW das Periodensystem in

einer Abhandlung »Die Beziehungen zwischen den Eigenschaften der El t
und ihren Atomgewichtene. lhr Inhalt 18t sich nach MENDELEJEW selbst fol-
gendermafien zusc f :

»1. Die nach der Grofie ihres Atomgewichtes angeordneten El te zeig

eine deutliche Periodizitgt der Eigenschaften.

2. Elemente, die in ihrem chemischen Verhalten &hnlich sind, besitzen
entweder ecinander nahekommende Atomgewichte (wie Platin, Iridium,
Osmium) oder gleichfdrmig zunehmende (wie Kalium, Rubidium, Caesium).

3. Die Anordnung der Elemente oder ihrer Gruppen entspricht dabei ihrer
sogenannten Wertigkeit.

4. Die in der Natur haufigsten Elemente besitzen ein geringes Atomgewicht,
und alle Elemente mit geringem Atomgewicht sind durch scharf hervortretende
Eigenschaften charakterisiert, sie sind dcher »typische Elementec.

5. Die Grofie des Atomgewichtes bestimmt den Charakter eines Elementes.

6. Es ist zu erwarten, daf} noch viele unbekannte Grundstoffe entdeckt wer-
den, z. B. dem Aluminium und dem Silizium &hnliche Elemente mit Atom-
gewichten von 65 bis 75.

7. Die bisher angenommenen Atomgewichte von Elementen kénnen bis-
weilen einer Korrektur unterzogen werden, wenn analoge Elemente bekannt
geworden sind.

8. Manche Analogien der Elemente lassen sich nach der Grofle ihres Atom-
gewichtes auffinden.c

Der in Punkt 4 verwendete Ausdruck stypische Elementec ist in der moder-
nen Chemie nicht mehr gebrauchlich. Gerade die schweren Elemente zeichnen
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sich durch verschiedene Merkmalgruppen deutlich aus. So sind z.B. die
schweren Metalle Rubidium und Caesium viel typischere Alkalimetalle als das
Anfangsglied der Gruppe, das spezifisch leichtere Lithium, das in mancher
Hinsicht den Erdalkalien Ghnelt.

Nach dieser ersten, noch unvollkommenen Tabelle von 1869 verdffentlichte
MENDELEJEW in seiner grofien Abhandlung von 1871: »Die periodische Ge-
setzmdBigkeit der chemischen Elementex, eine neue, die er durch Aufnchme
der inzwischen bekanntgewordenen Elemente vervollstandigt hatte. In ihr steht
der Wasserstoff vollig fir sich als einziges Glied der ersten Reihe (Tab.1).
In der zweiten Reihe folgen das stark basische Alkalimetall Lithium, einwertig,
dann das ebenfalls stark basische Erdalkalimetall Beryllium, zweiwertig, und
das dreiwertige Bor, das schon eine schwache SGure bildet. Das néchste
Element, der vierwertige Kohlenstoff, ergibt ebenfalls eine schwache Saure,
der finfwertige Stickstoff dagegen eine starke S&ure. Sauerstoff und Fluor
fallen etwas aus der Reihe, jedoch vermag das Fluor ebenfalls eine der stark-
sten SGuren zu bilden. Auf dieses ausgeprégt nichtmetallische Element folgt jetzt,
mit pldtzlicher Anderung der Eigenschaften, das sehr stark basische und aus-
gepragt metallische Natrium. Gehen wir die zweite Reihe entlang, so Gndern
sich die Eigenschaften in gleicher Weise wie in der ersten. Selbst die Unregel-
mafigkeiten in Gruppe VI und VII fallen weg. Auf den fiinfwertigen Phosphor
folgen der sechswertige Schwefel und das siebenwertige Chlor, beide aus-
gesprochene Sdurebildner.

In dieser Weise gliedert sich das System in acht Gruppen oder Familien von
Elementen. LGBt man die VIIl. Gruppe zundchst aufer acht, so enthalten die
Gruppen mit niedriger Nummer die ausgepragt metallischen Elemente, die mit
hoher Nummer die Nichtmetalle. In den Gruppen nimmt der metallische Cha-
rakter von oben nach unten zu. Zieht man vom Bor zum Jod eine Gerade,
so trennt diese die Metalle von den Nichtmetallen ziemlich scharf ab. Den
Wasserstoff stellte MENDELEJEW wegen der Formel seines Oxyds H,O in die
Gruppe der Alkalien. Vergleicht man die Formeln der Oxyde etwa in der
dritten Reihe, so ergibt sich folgende Zusammenstellung:

Na, 0O MgO AILO;, SO, P,Os SO Cl.0,
d. h. die Wertigkeit gegeniiber Saverstoff nimmt von Gruppe zu Gruppe ent-
sprechend der Gruppennummer zu. (Nach der Formel seines Oxyds gehdrt
der Wasserstoff also zur 1. Gruppe.) Dafir nimmt die Wertigkeit gegen
Wasserstoff von der IV. Gruppe an ebenso regelmaBig ab, z.B.
SiH, PHy SH, CIHH

Gleichzeitig nimmt der saure Charakter von links nach rechts zu. Silizium-
wasserstoff ist wie Phosphorwasserstoff keine, Schwefelwasserstoff eine
schwache, Chlorwasserstoff aber eine starke S&ure. Ahnlich ist es in der Reihe
der Saverstoffverbindungen: Na;O bildet mit Wasser die starke Base Natron-
lauge, auch MgO bildet eine Base, SiOs, P,Os, SO, Cl:O7 bilden Sduren von
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h der Starke: KieselsGure, Phosphorsiure, Schwefelsdure und Ober-
chlorséure (Perchlorsure). Das Al;O, steht mit seinem Verhalten genau in der
Mitte. In den Gruppen IV bis VII ergénzen sich die Wertigkeiten gegeniiber
Saverstoff und gegeniiber Wasserstoff zu acht.

Eine besondere Gruppe bilden die Ei: talle und die Platinmetalle, die
in der achten Gruppe nicht einzeln, sondern zu je dreien erscheinen, wenn
man, wie heute Ublich, die Elemente Cu, Ag, Au zur 1. Gruppe rechnet. Ent-
sprechend ihrer Gruppennummer kdnnen einige von ihnen achtwertig auf-
treten, nGmlich Ruthenium und Osmium in ihren hdchsten Oxyden RuO, und
Os0,. Auf die chemischen Eigenschaften kommen wir in einem spdteren Ab-
schnitt noch einmal zuriick.

MENDELEJEWS VORAUSSAGEN

Oberzeugt von der Richtigkeit seines Systems und von dem Grundsatz, daf3
Gesetzmafligkeiten keine Ausnahmen dulden, zog MENDELEJEW aus seiner
Tabelle einige weitgehende und kihne Folgerungen. Diese ergaben v. a., daf§
man fir eine Reihe damals noch wenig erforschter Elemente die Atomgewichts-
zahlen richtigstelite, die man noch nicht genau kannte oder falsch bestimmt
hatte. Am Beispiel des Berylliums sei dies erlGutert. Sein Aquivalentgewicht
betragt 4,5. Wegen seiner chemischen Ahnlichkeit mit dem Aluminium hielt
man es friher fir dreiwertig. Sein Atomgewicht ergdbe sich dann zu
3X45=135. Im System MENDELEJEWs mifite es seinen Platz zwischen
Kohlenstoff und Stickstoff haben (Atomgewicht 12 und 14). An dieser Stelle ist
jedoch kein Raum fiir ein Einschiebsel, und auch der chemische Charakter des
Berylliums ist vollig verschieden von dem der beiden anderen Elemente. Wie
sollte pldtzlich ein Metall zwischen die beiden Nichtmetalle zu stehen kom-
men? MENDELEJEW behauptete daher schon bei Aufstellung seines Sy 3
daf} Beryllium zweiwertig sei und das Atomgewicht 2 X 4,5 = 9 haben misse.
Dementsprechend stellte er Beryllium zwischen Lithium und Bor an die Spitze
der zweiten Gruppe. Dies rief eine etwa 15 Jahre anhaltende Debatte hervor,
die schliefllich zu MENDELEJEWSs Gunsten beendet wurde. In Ghnlicher Weise
berichtigte er auch die Atomgewichte des Indiums, Urans, Titans und Cers,
ferner die der Platinmetalle Osmium, Iridium und Platin.

Aber noch grdfiere Erfolge sollten dem Periodensystem beschieden sein.
Ein Blick auf die Tabelle lehrt uns, daf sie eine ganze Reihe von Liicken
avfweist. Etwa 30 Elemente waren noch nicht bekannt. In diesen Licken, so sagte
sich MENDELEJEW, missen Elemente stehen, die wir in der Natur noch nicht
aufgefunden haben. Es gelang ihni in einigen Fallen, aus den Eigenschaften
der horizontalen und vertikalen Nachbarelemente und ihrer Verbindungen
die des unbekannten Elementes und seiner Verbindungen vorherzusagen.
Unterhalb des Bors, des Aluminiums und des Siliziums waren Licken fir noch
fehlende Elemente, die auf allen Seiten von bereits bekannten Grundstoffen
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umgeben waren. MENDELEJEW nannte diese Elemente Eka-Bor, Eka-Alumi-
nium und Eka-Silizium.

Das Atomgewicht des Eka-Siliziums (Symbol: Es) z. B. ergab sich als
Mittelwert der Atomgewichte sciner vier Nachbarn Silizium, Zinn, Zink und
Arsen zu % (28 -+ 119 + 65 + 75) =72. Der Gruppennummer 1V entsprechend
muf3 das hochste Oxyd die Formel EsO, haben und stérker saver als Titan-
dioxyd TiO. sein.

MENDELEJEW selbst gab sich nicht der Hoffnung hin, bei Lebzeiten eine
Bestatigung seiner Voraussagen zu erhalten. Und doch wurden 1875 das
Eka-Aluminium, 1879 das Eka-Bor und 1888 das Eka-Silizium entdeckt und
nach ihren Entdeckungslandern als Gallium (von Frankreich = Gallien), Scan-
dium (von Skandinavien) und Germanium (von Deutschland) benannt.

Wir wollen am Beispiel des letzteren die vorausgesagten Eigenschaften mit
den in Wirklichkeit gefundenen vergleichen:

Vorausgesagt: Gefunden:

Eka-Silizium (Es) Germanium (Ge)

Atomgewicht 72 Atomgewicht 72,3

Spezifisches Gewicht 5,5 Spezifisches Gewicht 5,409
Atomvolumen 13 Atomvolumen 13,2

Dunkelgrau; schwer schmelzbar Grau bis silberweif3; sublimiert, ohne

zu schmelzen, bei voller Rotglut.
Das Element muf} sich aus dem Oxyd Gewonnen durch Reduktion

durch Reduktion gewinnen lassen. des Oxyds mittels Wasserstoff.
Oxyd: EsO. Oxyd: GeO,
Spezifisches Gewicht 4,7 Spezifisches Gewicht 4,703
Chlorid: EsCl,, fiissig. Siedepunkt 90°  Chlorid: GeCl,, fiissig. Siedepunkt 86°
Dichte 1,9 Dichte 1,887
Sulfid: EsS:, 18slich in Schwefel- Sulfid: GeS., |3slich in Schwefel-
ammonium ammonium

Auch in den beiden anderen Féllen trafen die Voraussagen mit der gleichen
Genavigkeit zu.

Eine gldnzende Bestitigung! Die Richtigkeit des Ordnungsschemas der
Elemente war damit hinreichend erwiesen. Mit berechtigtem Stolze durfte
MENDELEJEW sagen: »Das periodische Gesetz muf3 entweder bis zu seinen
letzten Konsequenzen anerkannt, oder es mufl verworfen werden. Da ich
es fir allein richtig hielt, empirisch vorzugehen, so habe ich selbst, soviel
ich konnte, Kontrollversuche angestellt und allen die M&glichkeit gewdhrt, das
Periodensystem zu widerlegen oder zu bestatigen und war nicht der Ansicht
L. MEYERs: ,Es wiirde voreilig sein, auf so unsichere Anhaltspunkte hin eine
Anderung der bisher angenommenen Atomgewichte vorzunehmen.’ — Der
neve Stitzpunkt, den das periodische Gesetz gewdhrt, und der, wie ich
schon erwdhnte, meiner Ansicht nach entweder bestdtigt oder verworfen wer-
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den muBte, ist nun Gberall durch inzwischen angestellte Versuche bestdtigt
worden. Daher ist der Stitzpunkt ein allgemeiner geworden. Ohne eine solche
Prifungsmethode kann kein Naturgesetz festgestellt werden. Weder
DE CHANCOURTOIS, dem die Franzosen die Entdeckung des periodischen
Gesetzes zuschreiben, noch NEWLANDS, der von den Engléndern als erster
genannt wird, noch L. MEYER, den gegenwartig viele als den Begrinder des
penodlschen Gesetzes zmeren, wagten es, die Eigenschaften nicht entdeckter

te vor Atomgewichte’ zu dndern und
Uberhaupt das penodlsdne Gese'z als ein neues, sichergestelltes Naturgesetz
zu betrachten, wie ich es gleich anfangs (1869) getan habe.«

DIE WEITERE ENTWICKLUNG DES PERIODENSYSTEMS

Mancherlei in MENDELEJEWs Tabelle war noch unvollkommen, wie er
selbst betonte. So zeigte sich bei den Elementen Tellur und Jod eine beson-
dere Schwierigkeit. Ordnet man diese streng nach ihrem Atomgewicht ein, so
kéme das Tellur mit dem grofieren Atomgewicht in die Familie der Halogene,
das Jod unter das Selen zu stehen, im Widerspruch zu allen chemischen Er-
fahrungen. Deswegen richtete sich MENDELEJEW in diesem Falle nicht nach
dem Atomgewicht. Damit war aber das Ordnungsprinzip seiner Tabelle an
einem Punkte durchbrochen. Weniger auffallend wiederholt sich Ahnliches
bei Kobalt und Nickel. Man hat allerlei Versuche unternommen, diese recht
unangenehmen Regelwidrigkeiten (Anomalien) zu beheben. Erst spater ergab
sich eine befriedigende L&sung, von der wir unten héren werden. — Eine neuve
Schwierigkeit tat sich auf, als durch die Arbeiten von RAMSAY die soge-
nannten Edelgase: Helium, Argon, Neon, Krypton und Xenon, entdeckt wur-
den. Nach einigem Probieren schuf man fiir sie eine neve, die nullte Gruppe,
da sie keine Verbindungen eingehen und somit als nullwertig anzusehen sind.
Wesentlich mehr Hindernisse stellten sich der Einordnung der sogenannten
seltenen Erdmetalle oder Lanthaniden entgegen. In MENDELEJEWs Tabelle
sehen wir auf Lanthan und Cer folgend eine ganze Reihe von freien Platzen
bis zum Ytterbium. Als man nun die Elemente mit den zwischen Ce (140) und
Yb (172) liegenden Atomgewichten entdeckte, zeigte sich, daf} diese keines-
wegs auf die freigelassenen Stellen pafiten, denen zufolge sie mit Molybdén,
Silber, Cadmium usw. verwandt sein mif3ten. Vielmehr sind sie untereinander
und dem Lanthan chemisch so &hnlich, daf3 es grofite Mihe kostet, sie vonein-
ander zu trennen. Man half sich schliefllich, indem man sie als besondere
Gruppe aus dem Periodensystem herausnahm. Das war jedoch nicht be-
friedigend. Um dem abz helfen, versuchte man verschied Umgestaltung
der Tabelle. Man ordnete die El auf eb oder rdumlichen Spira-
len, kehrte aber schliefllich wieder zur etwas abgednderten ebenen Anordnung
MENDELEJEWS zuriick. Obrigens vermutete dieser selbst, dafl die zukinftige
Anordnung der Elemente rGumlich sein wirde.

+
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Fir den weiteren Ausbau des Periodensystems brachte die Auffindung der
radioaktiven Elemente grofien Gewinn. Einmal wurden dadurch die vor dem
Uran befindlichen Licken des Systems ausgefiillt, zum anderen aber fand man
mehr Radioelemente, als freie Plitze vorhanden waren. So gelangte man,
gleichzeitig von anderen Hinweisen gefihrt, zu der Einsicht, daf3 es Elemente
gibt, die sich zwar im Atomgewicht um einige Einheiten unterscheiden, sich aber
chemisch véllig gleichartig verhalten. Deshalb sind sie mit den gew&hnlichen
Hilfsmitteln des Chemikers nicht voneinander zu trennen. Solche Elemente
nannte man Isotope, d. h. am gleichen Ort (im System) stehende. Man fand
auch bei den gewdhnlichen Elementen solche Isotope und konnte nun die
groben Abweichungen der Atomgewichte von der Ganzzahligkeit erklGren.
Betrachten wir z. B. das Chlor mit dem Atomgewicht 35,5! Es besteht aus zwei
Isotopen mit den Atomgewichten (Massenzahlen) 35 und 37. Diese treten stets
im Verhdltnis 3: 1 gemischt auf; d. h. 75% der in der Natur vorkommenden
Chloratome haben das Atomgewicht 35, 25% das Atomgewicht 37. Daraus
ergibt sich [(3-35) + (1-37)] : 4=235,5 als Mittelwert. Die meisten der natir-
lichen Elemente sind solche Mischel te, einige enthalten bis zu 10 Isotop
Das Auftreten der Isotopen bedeutet aber, daf3 das Atomgewicht den Platz im
Periodensystem nicht eindeutig bestimmt, wie MENDELEJEW angenommen hatte.
An seine Stelle tritt, wie schon RYDBERG 1897 feststellte, die Ordnungs-
zahl. Diese ist zunéchst nichts als die Nummer des betreffenden Elementes
im Periodensystem. Es kam nun darauf an, die Ordnungszahl unabhdngig
vom System festzulegen. Dies glidide 1913 dem englischen Physiker
MOSELEY. Jedes Element sendet in der Rdntgenrchre Rontgenstrahlen ganz
bestimmter Wellenldnge aus. MOSELEY fand nun, dafl zwischen dieser
Wellenlénge und der Ordnungszclhl (nicht dem Atomgewicht) ganz bestimmte
geseczmaﬂlge Zu bestehen. Aus der charakteristischen Ronrgen-
strahlung eines Elemenles (dem »Romgnnspekirum() 1aBt sich also seine Ord-
nungszahl feststellen. So konnte, im Verein mit der Isotopielehre, auch die
Schwierigkeit behoben werden, die hinsichtlich der Einordnung von Jod und
Tellur bestand. Fiir die leichten Elemente ist das Atomgewicht etwa das Dop-
pelte der Ordnungszahl, spater steigt es schneller an. Auf Grund der Vor-
stellungen, die man sich vom Zustandekommen der Spektrallinien macht, muf3
die Ordnungszahl mit der Anzahl der im Kern des Atoms enthaltenen posi-
tiven elektrischen El tarlad , der sog ten Kernladungszahl,
Ubereinstimmen. Diese wiederum ist der Zahl der in der Atomhiille befind-
lichen Elektronen gleich.

Auf Grund der MOSELEYschen Gesetze wurden auch zwei weitere Ele-
mente entdeckt. 1923 erkannten COSTER und VON HEVESY das Element Nr. 72
am Auftreten seiner Rontgenlinien und benannten es nach dem lateinischen
Namen Kopenhagens Hafnium (Hf). 1925 entdeckte W. NODDACK auf Ghn-
liche Weise das Element Nr.75, welches nach dem Rhein Rhenium (Re) ge-
nannt wurde. NODDACK glaubte auch die Licke bei Nr. 43 ausfilllen zu
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kdnnen. Gelegentlich findet man in etwas Glteren Tabellen diesen Platz mit
Masurium (Ma) bezeichnet. Doch ist man heute der Ansicht, daB in der Natur
(soweit sie uns fir derartige Untersuchungen zugdnglich ist) kein auf diesen
Platz passendes Element zu finden ist. Ein Ghnliches Schicksal hatte der
Platz Nr.61, den man zeitweise mit einem Element llinium (Jl) ausfillen
zu kdnnen glaubte. Solange man nur die »natiirlichenc Elemente kannte,
bestanden also insgesamt noch vier Licken im Periodensystem: bei den Num-
mern 43, 61, 85 und 87 (s. Tabelle Il). Die neueren kernphysikalischen For-
ch lassen ver , daf} diese Elemente in der Natur gar nicht vor-
kommen kdnnen, da ihre Kerne zu unbestdndig wéaren und unter Bildung
anderer Elemente zerfallen wirden.

Nun ist es in ter Zeit gelungen, El te sogar in wigbaren Mengen
ineinander umzuwandeln. Die so hergestellten Elemente sind meist radio-
aktive Isotope der natirlichen Elemente. Sie zerfallen mehr oder minder
schnell unter Aussendung von Strahlen verschiedener Art und unter Bildung
anderer Elemente, die meist wieder zerfallen, bis einmal ein bestandiges End-
produkt erreicht wird. Hierbei hat man auch Isotope der Elemente Nr. 43, 61,
85 und 87 erhalien. Sie sind samtlich unbestandig, wenn auch z. T. recht
langlebig. Einzelne haben schon Namen erhalten, némlich Nr. 43 Technecium
(Tc) und Nr.85 Astatin (At — das Unbestandige); fir Nr.87 ist der Name
Frankium (Fr), fir Nr. 61 Promethium (Pm) vorgeschlagen worden. Nachtrdg-
lich hat man Astatin und Frankium auch als Isotope von Gliedern der natiir-
lichen radioaktiven Zerfallsreihen aufgefunden.

Durch die moderne Kernphysik hat das Periodensystem aber nicht nur eine
Ergdnzung, sondern auch eine Erweiterung erfahren. Es ist ndmlich gelungen,
die auf das Uran folgenden Elemente Nr. 93 bis 96, die in der Natur gar nicht
oder nur in Guflerst geringen Mengen vorkommen, kiinstlich herzustellen. Da
sie »jenseits« des Urans stehen, nennt man sie Transurane. Sie heifien Neptunium
(Np) und Plutonium (Pu) nach den beiden auf den Uranus folgenden Planeten,
Americium (Am) nach dem Entdeckungsiand Amerika und Curium nach der
Entdeckerin des Radiums. Das Neptunium wird in der Natur vermutet, ist aber
noch nicht best&tigt; das Plutonium ist von dem amerikanischen Forscher
SEABORG mit einem Gehalt von 1 billionstel Prozent in Uranerzen gefunden
worden, Wie man die Transurane in das Periodensystem einzuordnen hat,
steht noch nicht fest. Vermutlich gehdren sie zusammen mit Aktinium, Thorium,
Protaktinium und Uran zu einer sogenannten Aktinidengruppe, Ghnlich wie die
seltenen Erden die Lanthanidengruppe bilden. Um die Frage sicher beant-
worten zu kdnnen, wird man die Herstellung weiterer Transurane abwarten
missen. Ubrigens haben Wiener Forscher aus einem Zinkerz eine Gruppe
von 7 a-Strahlern cngereichert, die keinem Isotop der bekannten Elemente
zwischen Nr.1 und 92 zugeordnet werden kdnnen. Vielleicht handelt es sich
hierbei um unbekc:inte Transurane. Mit der Prisfung dieses Sachverhaltes ist
man beschdfiigt.
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Il Das Periodensystem in seiner jetzigen Gestalt

DIE HEUTE GOULTIGEN FORMEN DER TABELLE

In Tabelle Il finden wir von den jetzt gebrduchlichen Anordnungen die-
jenige, welche der urspriinglichen MENDELEJEWschen am meisten &hnelt.
Wandern wir Zeile fir Zeile von links nach rechts, so stellen wir fest, dafl wir
anfangs nach 8, spéter nach 18 Gliedern auf Elemente mit weitgehend iber-
einstimmenden Eigenschaften stoBen, auf sogenannte streng homologe Ele-
mente. Man hat also eigentlich zwei Arten von Perioden, solche mit 8 und
solche mit 18 Gliedern. Die letzteren kann man aber aufteilen und so in
die Spalten einschieben, daf} in die gleichen Gruppen — die Familien — auch
noch solche Elemente hineinkommen, die zwar nicht streng homolog sind,
jedoch, besonders in ihrer Wertigkeit, gewisse Ahnlichkeit aufweisen. So fin-
den wir z.B. in der Gruppe der einwertigen Alkalimetalle die ebenfalls viel-
fach einwertigen Edelmetalle Kupfer, Silber und Gold.

Man unterteilt daher die Familien in Untergruppen, die man mit a und b
oder als Haupt- und Nebengruppen bezeichnet. In der 8. Gruppe

dann jeweils drei El te untergebracht werden, was wegen ihrer
grofien Ahnlichkeit ohne Bedenken geschehen kann. Gelegentlich numeriert man
die Perioden etwas anders als in der Tabelle. Man z&hlt dann die Periode
vom Llithium bis zum Neon als 1. kleine, die vom Natrium zum Argon als
2. kleine, und die folgenden als 1. bis 4. grofie Periode, wobei man aufler acht
1663, daB auch das Paar Wasserstoff—Helium schon eine Periode bildet.

Diese Form der Tabelle ist fir das Auge iibersichtlich und daher sehr ver-
breitet. In systematischer Hinsicht 1af3t sie jedoch manchen Wunsch offen. Wo
soll der Wasserstoff stehen? Uber den Alkalien oder iiber den Halogenen?
Beides 18t sich rechtfertigen. Ist die nullte Gruppe (Edelgase) zugleich Haupt-
gruppe der achten? Warum ist fiir die seltenen Erden kein Platz? — Auch die
Zusammenstellung der Alkalien, die schon auf Wasser sehr heftig einwirken,
mit den Edelmetallen, die nur von stdrksten S&uren angegriffen werden, ist
recht unbefriedigend. Ferner ist in den Mittelgruppen nicht véllig eindeutig,
welche Elemente in die Hauptgruppe, welche in die Nebengruppe gehdren.
Trotz aller Mangel ist diese Tabelle aber die Grundlage jeder eingehenderen
Beschéftigung mit der anorganischen Chemie. Sie wird jedem Chemiker, der
auf diesem Gebiet arbeitet, nach und nach so vertraut, daf} sie gleichsam
fortwdhrend vor seinem geistigen Auge steht und als Leitfaden und Geddchtnis-
stitze dient.

Die Nachteile dieser sogenannten kurzperiodischen Darstellung vermeidet
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z. T. die langperiodische, die zuerst von WERNER eingefihrt wurde. In ihr
sind die groien Perioden in einer Reihe aufgefihrt. Dadurch werden wieder
die kleinen Perioden in zwei Teile auseinandergerissen. Eine etwas abge-
dnderte, weit verbreitete Darstellung sucht die Vorteile beider Anordnungen
zu vereinigen. Wir bringen sie als farbiges Bild auf der 4. Umschlagseite. Es
ist eine langperiodische, bei der die zur gleichen »Familiec gehdrigen Ele-
mente auch durch gleiche Farbe gekennzeichnet sind. Beim Ubergang von
der 2. Achterperiode zur 1. Achtzehnerperiode teilen sich die Farbfelder in
zwei Aste, die den a- und b-Gruppen der MENDELEJEWSschen Anordnung
entsprechen An der Spitze des Ganzen steht der Wasserstoff, der eine
S tellung i Die Edel erschei zweimal, als Abschluf} und
als Erdffnung einer Periode. Als mulltes Edelgas« finden wir links oben das
Neutron.

Sehr instruktiv ist auch eine Anordnung, bei der die Edelgase in der
Mitte stehen. Ihr Verstandnis setzt ober schon eingehendere Kenntnisse vor-
aus. links von den Edelgasen sind dann Gberwiegend Nichtmetalle, rechts
aber ausschlieilich Metalle zu finden. Der interessierte Leser mag versuchen,
diese Anordnung selbst aufzustellen. In anderer Weise lehrreich ist eine
Ddrstellung, die von THOMSON und BOHR stammt (Tabelle lll). Hier sind
die Gruppen von links nach rechts und die Perioden senkrecht angeordnet.
Die umrah Felder enthalten hier die El te der Nebengruppen, die
doppelt umrahmten El te sind die Lanthaniden, die also hier auch einen
Platz gefunden haben. Diese Darstellung lehrt, daf3 eigentlich vie r Perioden-
langen auftreten: 2, 8, 18, 32. Die letzte Periode, die das Uran enthdlt, bricht
vorzeitig ab. Die Achter- und Achtzehnerperioden sind je zweimal vertreten.
Die Zahlen 2, 8, 18, 32 lassen sich folgendermaflen darstellen: 2 X 12,2 X 2%,
2 X 3,2 X 42 allgemein 2 X nZ. In dieser merkwiirdigen Zchlenfolge offenbart
sich eine tiefere GesetzmaBigkeit, deren Begrindung im letzten Hauptteil
nachgegangen werden soll.

Vor einigen Jahren wurde von KIPP die auf dem Titelbild unseres Bandchens
gezeigte Anordnung vorgeschlagen. Die 8-férmigen Kurven bezeichnet der
Mathematiker als Lemniskaten. Die einzelnen Spiralen wdren eigentlich nicht
in einer Ebene, sondern raumlich ibereinanderliegend zu denken, so daf} sich
eine Anordnung &hnlich den bekannten Achterbah auf R IplGtzen er-
gébe. Die vorliegende Figur ist aber drucktechnisch leichter herzustellen. Sie
weist viele Vorteile ouf: Die Elemente folgen ununterbrochen aufeinander; die
tiefen Einschnitte in der Ublichen Tabellenform fallen fort. Die Schwermetalle
sammeln sich zwanglos in der oberen Spirale. Sie bilden also, ihren chemischen
und physikalischen Sondereigenschaften entsprechend, eine Gruppe fir sich.
Demzufolge werden sie nicht mehr mit Elementen, die ihnen vdllig wesens-
fremd sind, in eine Gruppe gezwdngt, andererseits wird durch ihre Sonder-
gruppierung auch der Zusammenhang nicht gestort, wie bei den sonst Ublichen
langperiodischen Darstellungen.
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Gehen wir von den Edelgasen aus, so finden wir auf der einen Seite die
am stdrksten elektronegativen Halogene, auf der anderen Seite die am stérk-
sten elektropositiven Alkalimetalle. Hier haben wir den gréfiten Gegensatz
im chemischen und elektrochemischen Verhalten. Bei den folgenden Gruppen
wird er beiderseits schwacher und hebt sich schlielich in der Kohlenstoff-
gruppe ganz auf, deren Mitglieder meist eb stark basisches wie saures
Verhalten zeigen.

Nach dem Durchlaufen der ersten beiden Perioden in einfacher Spirale
folgen auf die Kohlenstoffgruppe zundchst vorwiegend saurebildende Schwer-
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metalle (Cr, Mo, Mn), die also den Metalloiden in den unteren Spiralen aut
der gleichen Seite entsprechen. Dann folgen die Eisen- und Platinmetalle, die
eine Mittelstellung einnehmen, und schliefllich die vorwiegend b bildend
Schwermetalle (Cu, Ag, Hg, Zn usw.).

Allgemein befinden sich auf der linken Seite der Spiralen die Elemente mit
niedriget Wertigkeit, auf der rechten die mit hoher. Der Wasserstoff steht in
der Mitte des Ganzen fir sich allein. Man kann ihn einerseits zu den Alkali-
metallen rechnen, andererseits zu den Halogenen. Beides 1a8t sich, wie wir
sehen werden, begrinden. Er zeigt aber auch gewisse Verwandtschaft zu den
Metallen der Platingruppe, mit denen er eigentimliche Legierungen eingeht.
Dementsprechend steht er wie diese in der Mitte. Die Elemente der Kohlen-
stoffgruppe kommen an die Kreuzungsstelle der Spiralen zu liegen. Haupt-
und Nebengruppe werden nicht voneinander getrennt. In der Tat treten bei
der Kohlenstoffgruppe die Unterschiede zwischen Haupt- und Nebengruppe
am wenigsten hervor. Dagegen zeigen ihre einzel Glieder ein b ders
vielseitiges und fir ihre Gruppe nicht sehr typisches Verhalten. Alles in clllern
zeigt sich diese Darstellung des Periodensystems vom chemisch-syst
Standpunkt aus vielleicht als die vorteilhafteste, obwohl als Nachteil er-
scheinen mag, daf} auch bei ihr die Lanthanidengruppe auf einen Platz zu-

gedrdngt ist. Vom At fbau aus gesehen ist allerdings die BOHR-
THOMSONsche Form vorzuziehen.

DIE PERIODIZITAT DER PHYSIKALISCHEN EIGENSCHAFTEN

Nicht nur chemische, sondern auch physikalische Eigenschaften der Elemente
hangen periodisch von ihrem Atomgewicht (genauer: von ihrer Ordnungszahl)
ab. Fir das sogenannte Atomvolumen hatte dies schon L. MEYER festgestellt.
Eine graphische Darstellung dieses Z hanges gibt uns die Abbil-
dung 1. Das Atomvolumen ergibt sich, indem man Atomgewicht durch
spezifisches Gewicht (Dichte) dividiert; es ist ein MaB fir den von einem
Atom eingenommenen Raum. Wir erkennen, daf3 die Alkalien das verhditnis-
maflig grofite Atomvolumen haben, das nur von dem des Heliums Gber-
troffen wird. Die Atomvolumina der anderen Edelgase sind kleiner als die der
Alkalien. Die geringsten Atomvolumina haben die Elemente Kohlenstoff, Nidkel,
Ruthenium und Osmium.

Die Elemente der Nebengruppen hoben im allgemeinen ein geringes Atom-
vol Vom Llanthan zum Cc P hin nimmt das Atomvolumen allméh-
lich ab (mit Ausnahme von Europium und Ytterbium). Diese Zusammenziehung
des Volumens nennt man die Lanthanidenkontraktion. Wir kénnen
uns die Figur noch etwas verdeutlichen, wenn wir Elemente der gleichen
Gruppe mit feinen Strichen verbinden.
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Ahnliche Kurven erh&lt man, wenn man nicht das Atomvolumen, sondern
den Atomdurchmesser oder den lonendurchmesser uber dem Atomgewicht
auftrGgt. Die Abb. 2a zeng' die War shlen in Abh&ngigkeit
von der Ordnungszahl, in Abb. 2b sind die Sdmelzpunkte Uber den Ord-
nungszahlen aufgetragen. Auch hler ist eine deutliche Periodizitdt erkennbar.
Ebenso hangt die sog g periodisch von der Ord-
nungszahl ab. Um ein Atom in posmv geludenen Zustund Uberzufihren, es zu
ionisieren, mu3 man seiner Hille ein oder mehrere Elektronen entreiflen. Da
die Elektronen aber vom Kern angezogen werden, ist hierzu eine gewisse
Arbeit zu leisten, die man durch die lonisierungsspannung mifit. Hierzu be-
nutzt man Kathodenstrahlen. Diese bestehen aus schnellfliegenden Elektronen,
die eine Beschleunigung erhalten, wenn man eine elektrische Spannung auf sie
einwirken |Gt Je hoher diese ist, desto grofier ist die Geschwindigkeit. Um
nun ein Atom zu |on|S|eren, missen die Elektronen eine ganz bestimmte Min-
destgeschwindigkeit it die fir jedes Element verschieden ist. Der
Mmdestgeschwmdugken entspricht wiederum eine ganz bestimmte Mindest-
pC g: die lonisi g. Man mi}t sie in Elektronenvolt (e V).
ln der nachstehenden Tobelle IV sind diese lonisierungsspannungen fiir eine
Reihe von Elementen angegeben.

Von links nach rechts nimmt die lonisi im all i zu.
Aber jedesmal beim Obergang von einem Edelgas zum folgenden Alkali-

Abb. 1 Die Periodizitst der Alomvolumina.
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metall springt sie auf einen niedrigeren Wert herab. (Die Alkalimetalle lassen
sich demnach am leichtesten in positive lonen Gberfiihren.) Auch hier gibt es also
periodische Anderungenl Ferner mag erwéhnt sein, daf3 die Spektren der
homologen Elemente grofe Ahnlichkeit in ihrem feineren Bau aufweisen
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Gerade diese Tatsache trug wesentlich zur Erkenntnis der inneren Gesetz-
mé&Bigkeit des Periodensystems bei.

TABELLE IV |

ossp g einiger El

Nummer 1 2 3 4 5 [ 7 8 9 n n
Symbol H He Li Be B C N o F Ne Na
lonisierungsspannung 13,5 245 54 53 83 11,2 143 136 186 21,5 51eV

Nummer 12 13 14 15 16 17 18 19 2 3% 37
Symbol Mg Al Si P S Cl  Ar K Ca Kr Rb
lonisierungsspannung 7,6 60 81 11,1 103 130 57 43 61 13,9 42eV

DIE PERIODIZITAT DER CHEMISCHEN EIGENSCHAFTEN

Wir hatten bereits gesehen, daf3 die hdchste Wertigkeit gegeniiber Souer-
stoff im allgemeinen mit der Grupp des betreffenden El
Ubereinstimmt. Nun unterscheidet der Chemiker mehrere Arten von Wertig-
keiten. Eine davon ist festgelegt durch die Zahl von Wasserstoffatomen, die
das Element an sich binden kann oder kénnte (manche Elemente verbinden
sich nicht direkt mit Wasserstoff). Diese Art von Wertigkeiy ist ausgedriickt in
der Zahl der Striche, die von einem Elementsymbol ausgehen, wenn wir uns
die sogenannte Struktur- oder Bauformel der Verbindungen aufzeichnen. Man
nennt sie daher strukturelle oder auch formale Wertigkeit. Eine
andere Art ist die sogenannte elektrochemische Wertigkeit. Wir
hatten eben gesehen, daf3 die Atome in den elektrisch geladenen Zustand, den
lonenzustand, Gbergehen kdnnen. Je nach der Zahl von Ladungen, die das
El t hierbei immt, nennt man es elektrochemisch 1-, 2- oder 3wertig.
Dabei miissen wir noch unterscheiden, ob es sich positiv oder negativ aufladt.
Man spricht dann von elektropositiver oder elektronegativer Wertigkeit. Das
Natrium z. B. ist positiv einwertig, denn es bildet ein einfach positiv geladenes
lon. Das Kalzium ist positiv zweiwertig, es bildet zweifach positiv geladene
lonen. Das Chlor aber ist meist negativ einwertig, es bildet lonen mit einer
negativen Ladung. Beide Arten von Wertigkeit lassen sich freilich nicht immer
klar unterscheiden. Wir kd unsere obigen Erkenninisse fir die Haupt-
gruppen verscharfen und sagen: Die elektropositive Hochstwertigkeit eines
jeden Elementes stimmt mit seiner Gruppennummer Gberein. Dies gilt jedoch
nicht fiir Saverstoff und Fluor, und fiir die Edelgase nur dann, wenn man sie
als nullte Gruppe ansieht. Die beiden ersteren besitzen niemals elektro-
positive, die letzteren Gberhaupt keine Wertigkeit. Gegeniiber Saverstoff und
Fluor sind alle anderen Elemente elektropositiv, und zwar meist in der héch-
sten Wertigkeitsstufe. Manchmal kann aber ihre Wertigkeit auch hinter der
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grofitmoglichen zuriickbleiben. Die Wertigkeit gegeniiber Wasserstoff nimmt,
wie wir gesehen hatten, von der 4. bis zur 8. Gruppe im allgemeinen von 4
auf 0 ab. In diesen Verbindungen ist der Wasserstoff der elektropositive Teil,
die anderen Elemente sind elektronegativ. lhre Wertigkeiten ergdnzen sich
mit der Gruppennummer zu acht, oder anders ausgedriickt: positive und nega-
tive Wertigkeiten ergénzen sich, vom Vorzeichen abgesehen, zu acht. Auch
der Wec toff kann gelegentlich elekironegativ aufireten, z. B. in seiner
Verbindung mit dem Lithium, dem sogenannten Lithiumhydrid LiH. Er Ghnelt
insofern auch den Halogenen.

Diejenigen Elemente, die leicht in den negativ ionisierten Zustand iber-
gehen, nennt man kurz elektronegative, andere, die leicht in den positiven
lonenzustand ibergehen, elektropositive. Zu den ersteren gehdren im allge-
meinen die Nichtmetalle, zu den zweiten die Metalle. Doch gibt es Ober-
gdnge. pas mehr oder weniger grofie Bestreben, solche lonen zu bilden, be-
zeichnet man als Elektroaffinitat Fir die Hauptgruppen gilt: In den
Perioden nimmt der positive Charakter von links nach rechts ab, der negative
entsprechend zu. Umgekehrt nimmt in den Gruppen der positive Charakter von
oben nach unten zu, der negative ab. Demgemafl steht das am stérksten
elektropositive Element, das Caesium, links unten, das elektronegativste, Fluor,
rechts oben.

Als Faustregel kann man sich merken: Das Bestreben zweier Elemente, sich
miteinander zu verbinden, ist um so gréfer, je verschiedener ihr elektro-
chemischer Charakter ist, je weiter sie also im Periodensystem auseinander-
stehen. Die gleichen Regeln gelten fiir die Nebengruppen, aber mit Einschrdn-
kungen, da hier die Elemente ihre Wertigkeit leicht wechseln.
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Il Erklérung der periodischen GesetzméBigkeiten
aus dem Atombau

DER SCHALENBAU DER ATOME

Nach den Vorstellungen, die sich RUTHERFORD vom Aufbau der Atome ge-
bildet hat, wird ein positiver Kern von negativen Elektronen umkreist. Ihre
Zahl ist gleich der Zahl der positiven ladungen im Kern, die ihrerseits gleich
der Ordnungszahl ist. Von diesen Ansch hend, entwickelte
BOHR 1913 unter Benutzung aller damals bekunnlen spekiroskoplschen und
elektrischen Versuchsergebnisse eine Theorie des Periodensystems, die, er-
weitert und ergdnzt, heute noch unverminderte Geltung besitzt.

BOHR kam zu der Auffassung, daf} sich die Elektronen in der Atomhiille in
Schalen gruppieren. Mit dieser Annahme 13t sich die Periodizitat der che-
mischen Eigenschaften erkiéren: Wenn das Atom eine Verbindung eingeht, so
treten gewisse Verdnderungen in der Atomhille, also in der Anordnung der
Elektronen ein. Nun gibt es einige Elemente, die sich chemisch Gberhaupt nicht
betdtigen, die Edelgase. lhre Elektronenhiillen missen also sehr stabil und
gewissermafien abgeschlossen sein. Dies zeigt sich auch in ihren hohen loni-
sierungsspannungen. Gehen wir von ihnen zum jeweils folgenden Element
iiber, so stoflen wir jedesmal auf ein Alkalimetall. Bei ihnen mufl das neu
hinzukommende Elektron weiter aufien angelagert werden, also den Anfang
einer neuen Schale bilden. Dies gibt sich klar im Anwachsen des Atomvolumens
zu erkennen (vgl. Abb. 1). Wie die niedrige lonisierungsspannung der Alkalien
zeigt, ist dieses Elektron leicht zu entfernen; einer chemischen Betdtigurfg des
Atoms steht also kaum ein Hindernis entgegen. Die Alkalien sind chemisch
slebhaftc im Gegensatz zu den »trGgenc Edelgasen. Maflgebend fir die
chemischen Eigenschaften sind demnach die Anordnung und besonders die
Anzahl der Elektronen in einer nicht abgeschlossenen Schale der Atomhille.

Verschaffen wir uns sogleich an Hand der Tabelle V (auf der 3. Umschlag-
seite) einen Oberblick Uber die Elektronenhillen aller Elementel

Eine solche Darstellung, die die Verteilung der Elektronen auf die verschie-
denen Schalen zeigt, nennt man einen Elektronenkatalog. Das ein-
fachste Element, der Wasserstoff, mit der Nummer 1 besitzt einen Kern mit
der ladung + 1 und ein um diesen kreisendes Elektron. Wenn wir wollen,
konnen wir ihm das Neutron, mit der Kernladung 0, der Wertigkeit 0 und dem
»Atomgewicht« 1 als »nulltesc Edelgas voranstellen. BOHR folgend, schreiten
wir nun zum ndchsthdheren Element, dem Helium, indem wir eine Kernladung
und ein Hillenelektron hinzufigen. Das Helium ist ein Edelgas; demnach ist
eine abgeschlossene Schale vorhanden. Man bezeichnet die Schalen von
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innen nach auBBen mit den Buchstaben K, L, M, N, O, P. Dieser Brauch stammt
aus den Untersuchungen Giber die charakteristischen Rontgenstrahlen der Ele-
mente (R&ntgenspektroskopie), die ein Hauptfundament der Theorie Gber den
Schalenaufbau bilden. Die Schale des Heliums ist also die K-Schale. Beim
folgenden Alkalimetall, dem Lithium, erdffnet das nev hinzukommende Elekiron
eine neue Schale, die L-Schale. Gehen wir weiter, so sehen wir, daf} in diese
Schale insgesamt 8 Elektronen eingebaut werden. Damit sind wir wieder bei
einem Edelgas, dem Neon mit insgesamt 10 Elektronen, davon 8 in der GuBleren
Schale, angelangt. Das folgende Element Nr. 11, das Natrium, ist wieder ein
Alkalimetall. Bei ihm wird die M-Schale begonnen. Auch diese nimmt 8 Elek-
tronen auf, womit wir beim Edelgas Argon stehen (Abb. 3). Das ndchste ist,
wie zu erwarten, ein Alkalimetall, Kalium, das Gberndchste wieder ein Erd-
alkalimetall, Kalzium. Beim folgenden, dem Scandi tritt aber das hinzu-
kommende Elektron unvorhergesehenerweise nicht zu den Elektronen der
neven N-Schale, sondern in die bereits mit 8 Elektronen gefiillte M-Schale.
Dasselbe geschieht bei allen folgenden Elementen bis zu Nr. 31, dem Gallium;
hier enthdlt die M-Schale insgesamt 18 Elektronen und die N-Schale wird
weitergefillt. In sie treten nun wieder insgesamt 8 Elektronen, womit wir
erneut bei einem Edelgas, dem Krypton, stehen. In der folgenden 5. Periode
wiederholt sich dies ganz analog mit der O- und N-Schale. Die 6. Periode
beginnt wieder regelmafig mit Alkali- und Erdalkalimetall (Caesium und
Barium). Dann aber wird, von Nr. 58 bis 71 in der Gruppe der seltenen Erden,
die drittuerste Schale, die N-Schale, bis auf 32 Elektronen aufgefillt, von
Nr.72 bis 78 die zweitgufierste, die O-Schale, auf insgesamt 18 Elektronen.
Nunmehr erfolgt der regelméBige Aufbau der P-Schale bis zu 8 Elektronen, wo-
mit wieder ein Edelgas, das Radon, erreicht ist. Diejenigen Elemente, bei denen
die inneren Schalen noch nicht voll aufgefiillt sind, bezeichnet man als Ober-
gangselemente oder auch als Lickenelemente. Bei den letzten
Elementen steht die Verteilung der Elektronen auf die Gufieren Schalen nicht
ganz fest. Die bei einigen Elementen, z. B. Chrom, Kupfer, Palladium, Platin
und Gold auftretenden scheinbaren UnregelmaBigkeiten lassen sich wie folgt
erklaren:

Mafgebend fir den Platz, in welchem ein Elektron in die Atomhille einge-
baut wird, ist die beim Einbau gewonnene Energie. Der Platz mit dem grofiten
Energiegewinn wird bevorzugt. Als MaB fir diesen Energiegewinn benutzt
man die lonisierungsspanrung, denn wenn das Elektron wieder entfernt wer-
den soll, muf3 natirlich der gleiche Energiebetrag dem Atom wiedergegeben
werden. Bei den angefihrten Elementen ist nun fir das fragliche Elektron der
Energiegewinn um ein geringes grofier, wenn es in die tiefere Schale eintritt.

An allgemeinen Ergebnissen liefert uns die Tabelle folgendes:

1. Alle Edelgase besitzen in ihrer Gufieren Schale 8 Elektronen, ein soge-
nanntes Oktett. Diese Achtergruppen sind daher, gem&B dem chemischen
Charakter der Edelgase, als b ders stabil und unbeeinflufibar h

7



I | I |0 V|V |w|\m|\wm

Li
3+

@|©|e|e

Na Mg Al Si P S a Ar
1m+ 2+ 13+ %+ 5+ 6t | 17+ 78+
Abb.3 Bau der Elek chalen 3-18 (sch isch

I bis VIl = Hauptgruppen der Elemente.
(Beachte die And. der A luming )

2. Jede Schale vermag eine bestimmte Hochstzahl von Elektronen aufzu-
nehmen. So kann die K-Schale 2, die L-Schale 8, die M-Schale 18, die N-Schale
32 Elektronen beherbergen. Das ist die Zuhlenfolge 2.n?, der wir bereits
bei der Feststell g der Periodenlangen beg g t sind. Die O-Schale kdnnte
also I, wenn es genigend El te in der Natur gdbe, 2.52=50
Elektronen aufnehmen. Ist dlese Hachstzahl von Elektronen erreicht, so ist es
unter keinen Umsténden moglich, ein weiteres Elektron in die betreffende
Schale, also z. B. ein 3. in die K- oder ein 9. in die L-Schale zu zwingen.

Wie die Gleichheit der Zahlen zeigt, sind die Periodenléngen durch diese
Hochstzahlen der Elektronen bedingt. Wiirde jede Schale fortlaufend voll-
standig aufgefiillt, so ware der Zusammenhang einfach. Jedesmal am Anfang
einer neven Schale treten wieder gleiche Zahlen von Aufienelektronen und
damit gleiche chemische Eigenschaften auf. Jede Periodenldnge wdre im
System einmal vertreten. In Wirklichkeit sind aber zumindest die Achter- und
die Achtzehnerperiode zweimal vorhanden. Dies hat seine Ursache darin, dafy
die Zahl der Elektronen in einer Schale nicht ohne Unterbrechung zunimmt,
wenn wir in der Reihe der Elemente vorwarisschreiten. Vielmehr ist es mdglich,
daf eine neue Schale bereits begonnen wird, ehe die vorhergehenden bis
zum Hachststand aufgefillt sind. Wie die Tabelle zeigt, geschieht dies aber
nicht an beliebiger Stelle, sondern immer nur dann, wenn die letzteren eine
gewisse Abgeschlossenheit mit 8 (= 2 + 6) oder 18 Elektronen erreicht haben.
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Ater auch der weltere Ausbau einer inneren Schale beginnt erst dann, wenn
die GuBere ebenfalls cine gevisse Abgeschlossenheit mit einer Besetzungszahl
von zwei Elektronen aufweist, wie z.B. beim Ubergang vom Kalzium zum
Scandium oder vom Strontium zum Yttrium.

Es treten also Untergruppen oder Unterschalen auf, wie auch die genaue
Theorie zeigt. Diese Untergruppen haben ebenfalls bestimmte Besetzungs-
zahlen von Elektronen. Die K-Schale hat keine, die L-Schale aber zwei Unter-
gruppen mit den Elektronenzahlen 2 und 6, zusammen 8, die M-Schale hat
drei Untergruppen mit den Elektronenzahlen 2, 6 und 10, zusammen 18, die
N-Schale vier Unterschalen mit den Elekironenzahlen 2, 6, 10, 14, zusammen 32.
Die O-Schale hétte theoretisch fiinf, die P-Schale sechs Untergruppen, doch
sind bei beiden nur die ersten drei Unterschalen an den in der Natur vor-
kommenden Elementen verwirklicht. Gewdhnlich bezeichnet man diese Unter-
gruppen durch rémische Ziffern folgendermafien: L, Lu, Mr, Mi, Mur usw.
lhre Bildung ermdglicht u. a. das doppelte Auftreten der Periodenlénge acht
und achtzehn, wie man sich an Hand der Tabelle leicht klarmacht. lhre Be-
setzungszahlen lassen sich auch in einer einfachen Formel zusammenfassen:
2 (21 + 1). Dabei durchlguft | die Werte der natirlichen Zahlen von 0 an. Fir
| =0 ergibt sich 2, fir | =1 ergibt sich 6, fir | = 2 ergibt sich 10 usw. Damlt
sind wir auf eine zweite, ebenso einfache wie rdtsethafte Zahlenbezi
gestofien und wollen nun wenigstens andeuten, woher sich diese Regeln ab-
leiten lassen.

Wenn wir z. B. den Zustand eines geworfenen Steines mathematisch-
physikalisch beschreiben wollen, so missen wir eine Reihe von Zahlen an-
geben: 1. Uber seine Geschwindigkeit, 2. iber deren Richtung (etwa durch
Angabe der Winkel gegeniiber der Horizontebene und gegeniber der Nord-
Std-Richtung) und 3. (wenn der Stein sich noch um sich selbst dreht) Gber
die Drehachse und den Drehimpuls. Ganz &hnlich wird auch der Zustand eines
Elektrons in der Atomhiille durch bestimmte Zahlenangaben ausgedriickt. Im
Gegensatz zu den Kenngrdfien des Steines, die jeden beliebigen Wert an-
nehmen kénnten, sind den Kennzahlen eines Elektrons im Atom ganz be-
stimmte Groflenwerte vorgeschrieben. Man bezelchnet sie als Quantenzahlen.

Ein Elektron wird durch vier Quant hi deutig beschrieben: Die erste
ist die Hauptquantenzahl, gewdhnlich mit n bezelchnet Diese kann
jeden Wert der natiirlichen Zahlen von 1 bis zu beliebiger Grofie h

Sie bestimmt, auf welcher Schale sich das Elektron befindet. Die zweite ist
die Nebenquantenzahl |, die ebenfalls alle Werte der ganzen
Zahlen von 0 bis oo durchlaufen kann, aber immer mindestens um 1 kleiner
sein mu} als die Hauptquantenzahl des betrachteten Elektrons. Sie ist mafi-
gebend fir die Untergruppe, der das Elektron zuzuordnen ist. Ferner gibt
es die magnetische Quantenzahl, deren Bedeutung sich hier nicht erlgutern
1a8t. Sie ist gleich der Nebenquantenzahl oder kleiner, aber niemals gréBer,
kann jedoch auch negative Werte annehmen. Die vierte Quantenzahl tritt
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dadurch auf, daB das Elektron bei seiner Bewegung um den Atomkern wie
die Erde auf ihrem Weg um die Sonne noch eine Drehung um sich selbst aus-
fGhrt, also einen Drall oder Spin besitzt. Dieser Drall kann entweder
ein Rechts- oder ein Llinksdrall sein; dementsprechend kann die Spin-
quantenzahl nur zwei entgegengesetzt gleiche Werte, und zwar + % und — %
annehmen. (Fir die Zahlenfolge 0, 1, 2, 3, der Nebenquantenzahl | benutzt
man gelegentlich auch die Buchstabenfolge s, p, d, f.)

Weiterhin gilt fir alle Elektronen das grundlegende PAULI-Prinzip,
auch Eindeutigkeitsprinzip genannt: In einem Atom kann es keine
zwei Elektronen geben, die in allen vier Q hlen Gbereinsti , sie

Ussen sich in mindestens einer unterscheiden. Mit Hilfe dieses Prinzipes wird der
Elektronenkatalog aufgestellt und die Lange der Perioden festgelegt. Man hat
nur alle Z tellungen der Q hlen von 1 ausgehend zu bilden,
die mit den obigen Bedingungen und dem Prinzip vertrdglich sind. Sc erhdlt
man vu. a. auch die merkwirdigen Zahlenfolgen, denen wir oben begegneten.

Zum BeschluB dieses Abschnittes wollen wir nicht verschweigen, dafi
die hier wiedergegebene Theorie des Atombaus und damit des Perioden-
systems das Modellméaflige stark hervorhebt. Wir dirfen aber die Begriffe,
wie z.B. Planetensystem, Elektronenschale u.a., nicht wortlich auffassen. In
der modernen strengen Theorie, die auf der Wellenmechanik oder Quanten-
mechanik fufit, werden diese bildlichen Vorstellungen durch rein mathematische
Beziehungen ersetzt. Wegen der Schwierigkeit ihrer Ableitung kann hier nur
darauf hingewiesen werden. Diese Theorie gestattet auch, eine mathematische
Formulierung des eben erwdhnten PAULI-Prinzips anzugeben, auf dem
letzten Endes das ganze Periodensystem beruht.

Eine Begrindung fir dieses merkwiirdige Gesetz haben wir, wie schon der
Name »Prinzipe andeutet, noch nicht. In der Bildung abgeschlossener Elek-
tronenschalen und der besonders stabilen Achtergruppen kann eine gesetz-
maBige Wechselwirkung der Elektronen erkannt werden, die wir noch nicht
beherrschen. Andernfalls ware es uns mdglich, das PAULI-Prinzip zu be-
grinden. Diese Probleme héngen eng zusammen mit der Frage nach der
Natur dieser Elementarteilchen, einer Frage, um deren Beantwortung die
Forschung seit etwa einem halben Jahrhundert in beharrlicher theoretischer
und experimenteller Arbeit ringt.

DIE DEUTUNG DER WERTIGKEITEN

Wer die Tabelle V aufmerksam betrachtet hat, dem wird schon aufgefallen
sein, daB sich in den ersten Perioden bei jedem Element gerade so viele
Elektronen in der GuBeren Schale befinden, wie die Wertigkeit des Elementes
betragt. So haben wir beim Lithium 1, beim Beryllium 2, beim dreiwertigen
Bor 3, beim vierwertigen Kohlenstoff 4, beim Stickstoff 5 Elektronen; Sauerstoff
und Fluor bilden, wie schon gesagt, Ausnahmen. Regelmé&figer ist die n&chst
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Periode, bei der fir alle Elemente die
hochste Wertigkeit mit der Zahl der
AuBlenelektronen Ubereinstimmt. Dies
gilt fir die elektropositive Wertigkeit,
bei der das Atom Elektronen abgibt.
Wird aber ein negatives lon gebildet,
NaAtorm Crdtorm d. h. betétigt das Atom seine negative
Wertigkeit, so fangt es Elektronen
ein und erhdlt somit einen Oberschuf3
an negativer Ladung. (Eine Anderung
der Kernladung selbst kommt bei che-
mischen Vorgdngen nicht in Frage.)
Abb. 4 erldutert dieses Zustandekom-
o men der lonenladung. Die Anziehung
Na-Jon C/-Jon den 1zt ge-
ladenen lonen halt dle Bestandtelle
des Molekils zusammen.

Was geschieht aber nun, wenn z.B.
das Natrium 1 Elektron oder das Magnesium 2 Elektronen abgibt? Als Hille
um den Atomkern bleibt die Elektronenanordnung des Edelgases Neon Gbrig.
Nehmen aber das Fluor oder das Chlor, entsprechend ihrer negativen Ein-
wertigkeit, 1 Elektron auf, so enthalt die Guflere Schale jeweils 8 Elektronen.
Beim Fluor hat sich dann die Schale des Neons, beim Chlor die des Argons
gebildet. Wir kdnnen also sagen: Betdtigt ein Atom seine elektropositive
Wertigkeit, so nimmt es die Schalenanordnung des im Periodensystem vor-
hergehenden Edelgases an; betdtigt es seine elektronegative Wertigkeit,
erhalt es die Schale des folgenden Edelgases. Die Gufieren Elekironen, die
abgegeben werden kdnnen, bezeichnet man dahd auch als Wertig-
keits- oder Valenzelektronen. Bei der lonenblldung besteht
also eine ausgepragte Tend zur Entsteh von hl Edel-
gasschalen, von Achterschalen. Dies wurde zuers' 1917 von KOSSEL
erkannt. Das gleiche gilt fir die Hauptgruppen der hdheren Perioden. Auch
der Wasserstoff verhdlt sich nach dieser Regel. Ist er positiv einwertig, z.B.
im Chlorwasserstoff HCI, so hat er gar kein Elektron mehr, hat also gewisser-
maflen die »Elektronenschale des Neutronse. Ist er negativ einwertig und
nimmt somit ein Elektron auf, wie im Lithiumhydrid LiH, so hat er die Schale
des Heliums. Etwas anders liegen die Verhdltnisse in den Nebengruppen.
Gehen wir z. B. vom Kalzium zum Scandium, so ist dies nicht zweiwertig, wie
man erwarten sollte, sondern dreiwertig. Das in die M-Schale neu eingebaute
Elektron kann clso auch leicht entfernt werden und sich so als Valenzelektron
betdtigen. In Ghnlicher Weise ist das Titan vierwertig, das Vanadium finf-
wertig. Das Chrom hat in der N-Schale nur 1 Elektron, dafir in der M-Schale
8 + 5 und nicht 8 + 4; es ist maximal sechswertig. Das folgende Mangan kann
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Bildung von Edel, halen bei der chemischen Beléti der Atome.

siebenwertig, aber auch zwei-, drei- und vierwertig sein. Eisen kann achtwertig
sein, ist aber vorwiegend zwei- und dreiwertig, wie Kobalt und Nickel es
immer sind; bei ihnen kann die M-Schale allenfalls nur 1 Elektron zur Valenz
bei n. Beim folgenden Kupfer tritt etwas Ahnliches ein wie beim Chrom:
Es kann einwertig, aber auch zweiwertig sein. Mit dem Zink beginnt dann
wieder die RegelmaBigkeit der Hauptgruppe. Chrom und Kupfer zeigen, daf
einige Elektronen leicht zwischen M- und N-Schale wechseln kdnnen. Offenbar
ist der Energieunterschied beider Zustande sehr gering. Dies erklgrt die leicht-
wechselnde Wertigkeit der Nebengruppenelemente.
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Wir wollen die héheren Perioden nicht weiter verfolgen, jedoch sei noch
auf die seltenen Erden aufmerksam gemacht. Bei ihnen dndert sich die Elek-
tronenzahl in der Guflersten und der ndchstinneren Schale Gberhaupt nicht;
dementsprechend besitzen sie Uberwiegend die gleichen Wertigkeiten zwei
und drei.

Den eben besprochenen Zusammenhang zwischen Wertigkeit und Tendenz
zur Achterschalenbildung zeigt sehr schon ein von KOSSEL stammendes Dia-
gramm (Abb. 5). Die leeren Kreise entsprechen den Elekironenzahlen der
Elemente, die vollen Kreise denen der Edelgase. Wir erkennen, wie bei der
Ionenbildung die Elemente sich an den Platz eines Edelgases setzen. Damit
ist klor, wie d|e Wertigkeit in solchen Verbindungen zustandekommt, die aus

lad Atomen bestehen. Man bezeichnet sie als polare,
auch he'eropolure oder lonen-Molekile. Dazu gehdren z. B. fast alle Salze
und die meisten SGuren und Basen. Es gibt aber auch Verbindungen, bei denen
cine klare Unterscheidung von positiven und negativen Bestandteilen nicht
mdglich ist, z. B. die meisten organischen Verbindungen. Hier spricht man von
unpolarer oder homdopolarer Valenz oder von Atom-Molekilen. Diese Art
der Valenz hdngt eng mit der oben erwdhnten formalen Werhgken zusammen.
Sie kommt dadurch zustande, dafl zwei Elek?ronen, ein sogenanntes Elek-
tronenpaar, gewissermafien zwei At ich hort. Auf diese Weise
entsteht eine Bindungskraft zwischen den belden A'omen
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FACH- UND FREMDWORTER

Abkirzungen: lat = loteinisch, gr = griechisch

Gequus (lat) = gleich, valere (lat) = wert sein — Gewlichtsmenge eines Stoffes,
die sich mit 1 g Wasserstoff verbindet oder ihn in anderen Verbindungen er-
selzen kann, also ihm gleichwertig ist, daher auch Verbindungsgewicht ge-
nannt. S. a. Atomgewicht und Werligkeit.

drouog (Gtomos, Xr) = unteilbar - der kleinste einheitliche Bestandteil eines
Elementes. Die Alomvorstellung stammt schon aus dem griechischen Altertum,
doch :/_ur:'?e der Begriff im modernen Sinne erst 1808 von Dalton in die Chemie
eingefihrt.
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Alomgewicht

Doltonsches
Geselz

Eiektron

Die neveren Vorstellungen Gber den Bau de: Atoms stammen von Rutherford,
Bohr v. a. Danach besteht das Atom aus einem Kern, der positiv elekirisch ge-
Luden Die lchl der Kemludungen ist dterog Ordnu?guuhldund bestimmt
rager der pi
Ladung std.e Prolonen (Wussemoﬁlemo) neben denen noch die Neulronen
von etwa gleichem Gewicht, aber ohne Ladung, den Kem ovfbouen. Daher ist
dos A'omgewld\! imﬂer uls dle Ord du Kemas
betragt etwa ein thn umkrei i
Abstond die negativen Eleluronen in Form eines Plone!ensysvom: lhre Zahl
|s|£|e|d1 der luhl dar posmven Kemlodungen, so dafl das Atom als Ganzes
Sein D betrégt elwa ein hunderi-
millionstel Zenhme'er. Der grofite Tell zwischen den Atomen aller Kérper, auch
der festen, ist also »Zwischenraume.

ist das Gewicht eines Atoms des betreffenden Stoffes im Verhdltnis zum Ge-
wicht eines Atoms Wassersioff. Man ermittelt es aus dem Verbindungs- und
Aquivalentgewicht und der Wertigkeit, indem man das Atom: ewicht des Wasser-
stofts willkurlich gleich Eins setz). Alomgewichiszahlen sind also reine Verhaltnis-
zahlen (relative Zahlen) und haben mit dem sogenannten absoluten Gewicht
eines Atoms nichts zu tun. Das absolute Gewicht eines Wasserstoffatoms betrgt

0,000 000 000 000 000 000 000 0017.

In der Proxis bezieht man die A'omgewndﬂo ouf dc: Gewnd\' des Saverstoffs
(16,000), do die Zah! der leich roBer ist
als die der Wasserstoffverbindungen. Der Wasserstoff erhalt dann dus Atom-

ewicht 1,0080. Man ist fortwGhrend bemihi, die Atomgewichte mit immer groBerer
&enaulqkel! zv bestimmen (bis auf die vierte Dezimalstelle!l). Der neverte Stand
wird durch eine internationale Kommission von Zeit zu Zeit bekannigegeben.

Dieses Gesetz besagt, daB bei sogenannten idealen Gasen der Gesamtdruck
einer Gusm;sdwng sich additiv aus den Teildrucken der Mischungspariner zu-
sammensetzt.

13 Mlextoov (to élektron, gr) = Bernstein — Elementarteilchen der negativen
Elektrizitat. Es besitzt die klemsie blsher gemessene eleklmd'e ludung hat
die Masse von 9,108.10 2% g und das 0, cven
xe Atomhille uul und besorgen v.a. den Tfonspor' des eleklr-sd!en Stromes.
Elektrizitat (Positronen) werden viel seltener beobachtet.
Jos EIek!ron stellt eines der ratselvolisten Teilchen dor, da es neben den-

eines Korperch (omsr Korpuskel) zvplclch die_ emar Welle
besitzt. Auf dieser he beruht d Behand-
una des Atombaus. -

Elok PPy

Element

Helix
heteropolar

L (lat) — Ver dischaft. Als E. bezeich man (etwas ungenau) die

Tenden: zur Bildung posmvw lonen in losungen Meialle wie ink gehen
leicht in Ldsung, olso in den | Uber und b eine
rofie E., edle Metalle wie Gold dugegen eine kleine. Die E. wird vorwiegend
urch die lonisier Nicht mit ihr zv verwechseln ist die
Das ist die Energie, welche gewonnen wird,
wenn aus nculrulen Atomen durch Anlegen von Elektronen uegalive, frele,
d. h. nicht in ir Losung lonen gebildet werden.

elementum (lal) = Anfang — Chemischer Grundstoff, d. h. ein Stoff, der sich
mit chemischen Hilfsmitteln nicht weiter zerlegen laft.

s. tellurische Helix.

Eregoc (héteros, gr) = der andere und 7étoc (pélos, gr) = . Himmelsachse,
gte 'Seﬂe oder Rld!lunv bezeichnend — Heveraop'glcaa Vevbmdungen haben
eutlich z. B. NoCl,

15 Homs 1 Vert

homolog

lonen

6_#0::::.*‘“ J' gr) = d erselbe — Hom palare Ver d rh zeigen kems
ten, es sint oder besser
Verbindungen, z.B. Benzol C.H;. °

Zivog (l6gos, gr) = eig. das Wort — Homologe Verbindungen kennt man vor
allem in der orgonist ren Chenzie; sie sind aus den gleichen Grundgruppon
uiqebou' und unterscheiden sich in der Zahl der verwendeten Gruppen, z.B.

CH,, C.Hey Cy=er CiHin usw.

€8 lov (to ion, gr) = das wandernde ~ Elekirisch geladene Teilchen (Atome
oder Atom vvppen), die unter dem EinfluB elekirischer Spannurg zv wandern
beginnen. %um negativen Pol, zur Kathode, wandern die Kationen, zum posi-
tiven, zur Anode, die Amonen. lonen bilden sich vor allem in Lésungen, aber
auch Im freien Gasraum. Die Metalle neigen vorwiegend zur Bildung ven




Isomorphismus

Kathodenstrahlen

Kohasion

Metalle neigen vorwiegend zur Bildung von Ka!igt:;n vng zeigen da-
e, harok f H M ilden = ehlich

mif , die P
Anionen und sind damit sauren Charakters.
lau: (isos, gr) = gleich und 1, (morphé, gr) = Gestalt — Isomorphe
Stoffe sind solche, die aus in denen sie enthal! sind, an
Stelle getrennter Kristalle in gemeinsamen Mischkristallen ausschei-
den. Gunstig, aber nicht Vor ist Ahnlichkeit im_chemisch
Aufbau, z. B. Eisensulfot FeSO; und Ammonsulfat (NH,), SO, .

L&Bt man die Entlad eines Funkeninduk! durch ein luftleer ge-
:vmpves Rohr hindurchgehen, so sendet die Kathode bei genigend
ohem Vakuum schnellfliegende Elektronen aus, die mon als Kathoden-
strahlen_bezeichnet. Dabei machte man die erste Bekanntschaft mit
diesen Elementarteilchen der Elektrizitat.

haerere (lat) = - Der Zi h unter den
Molekilen oder Atomen eines Stoffes. Er wird dadurch verursacht, da
ie Anzieh krafte der lekil feinander einwirken.

of) = Beschaffenheit, Zustand — Der Aufbau eines Stoffes

Mariottesches Gesetz

Molekulargewicht

Naphtha
Natirliche Zahlen

Neutron

Periode
Rontgenstrahlung

Spektroskopie

io (1

aus seinen Bestandteilen.

Es lautet: Fir eine bestimmte Gasmenge ist bei unverdnderter Tem-

peratur das Produkt aus Volumen und Druck unveréndert. Aus den

Abweichungen von diesem Ideal ann man besti Schii

aut die zwischen den Gasmolekilen wirkenden Krafte ziehen.

ist das Gewicht eines Molekils im Verhdltnis zum Gewicht eines Atoms
ft (s. a. Alomgewidcht). Man besti es aus dem Litergewicht

des Stoffes im dampftormigen Zustand. Kennt man die Formel des be-

treffenden Stoffes, so erhalt man es durch Addition der Atomgewichte.

16 viqira (naphtha, gr) = eine Art Bergd! — &lterer Name fir Petro-
leum oder Erdédl.
Als notirliche Zohlen bezeich der Math iker alle p

ganzen Zahlen.
neutrum (lot) = keins von beiden — Elementarteilchen von der Masse
des Wasserstoffkerns, das aber weder positiv noch negotiv geladen
ist. Es ist am Aufbau des Atomkerns b und spielt ding
eine wichtige Rolle bei der technisch i g von A g
aeoiorns (perfodos, gr) = eig. Umgehung, Kreislauf — Wiederkehr.
nach ihrem Entdecker benannte Slrohlungk, die von der Stelle einer
elektrischen lad ohre avsgeht, wo hod ahlen auftreffen.
Sie ist eine dem gewdhnlichen Licht verwandte, sogenannte elekiro-
moqnelisd\a Wellenstrahlung, aber von etwa 1000mal kleinerer
Wellenla dentlich durchdringungskraftig. Jedes Ele-
ment sendet RS al xcnz besti Wellenl aus, die
sogenannte charakieristische Rontgensirahlung, die auch zur Erken-
nung eines Elementes dienen kann.
spécirum (lat) = Geist, Gespenst und axoxeir (skopein, gr) = schauen,
zeigen — als Spekirum bezeichnet man das Farbenbild, das aus zu-
sammengesetztem Licht durch ein Prisma erzeugt wird. Jeder glohende
Korper sendet Licht ganz bestimmter Wellenlange aus, das haufig zu
seiner Erkennung benutzt werden kann, wenn man es mit einem_Spek-
lap| t zerlegt (Spektralanal Die einzel, Wellenla
bereiche nennt man Sp ini Die Wit chaft, die den Zu-
sammenhang zwischen diesen Spekirallinien und der chemischen und
p{\ysikulisdlen Beschaffenheit des Stoffes ermittelt, nennt man Spektro-
skopie

Tellurische Helix

Triade
Valenz
Wertigkeit

ist das G Uk zum ifisch icht. Es wird in
cm? g und ist das Yolumen von einem Gramm des betreffenden Stoffes.
téllus (lat) - Erdreich und #X¢ (hélix, gr) = Windung, Schrauben-
l‘iLnie‘ = Bezeichnung, die JChon:ouv'ois fir seine Anordnung der

Touids ~ddos (riés, gr) = Dreizahl, Dreiergruppe.
valere (lat) = werl sein — Wertigkeit.
eigentlich Zohl der Wasserstoffatome, die ein Atom eines Elementes
an sich binden oder in anderen Verbindungen ersetzen kann. Vielfach
auch gebraucht raber nicht exakt) fir die Zohl der Bindungen, die von
einem Atom ausgehen. Zwischen Werligkeit, Alomgewicht und Aqui-
valentgewicht besteht die fundamentale lexiehun\z:

gewicht Aquivalentgewicht - Werligkeil.

= Aq
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