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Vorwort

Sie werden sich vielleicht fragen: Warum muss man als Medizinstu-
dent*in Chemie lernen? Anstatt etwas iiber Krankheiten und deren
Behandlungen zu lernen, soll man sich mit chemischen Formeln und
Reaktionsgleichungen beschiftigen? Wozu? Ganz einfach ,Medizin hat
eine Menge mit Chemie zu tun®, wie uns erst neulich wieder eine Arz-
tin bestédtigte. Alle physiologischen, biochemischen und pathophysio-
logischen Vorgidnge im Kérper und auch die Wirkung von Arzneistoffen
beruhen auf chemischen Reaktionen. Das Konzept dieses Chemie-Lehr-
buches ist es, diese Erkenntnis von der ersten Seite an zu vermitteln. Wir
besprechen daher alle wesentlichen Zusammenhénge der Chemie immer
aus dem Blickwinkel der Lebensvorgéinge, damit Sie die fiir Thr spéte-
res drztliches Handeln notwendigen chemischen Grundkenntnisse mog-
lichst praxisbezogen erlernen. Am Anfang jedes Kapitels wird daher ein
medizinisches Fallbeispiel vorgestellt, das die medizinische Relevanz
des jeweiligen Themas unterstreicht. Ebenso sind in die Beschreibungen
chemischer Zusammenhénge zahlreiche Anwendungsbeispiele aus der
Medizin und auch aus dem tédglichen Leben eingebaut. Dieser Praxis und
Alltagsbezug wird zudem durch eine reichhaltige durchgehend farbige
Bebilderung des gesamten Buches begleitet.

Die Themenauswahl orientiert sich am Gegenstandskatalog des Instituts
fiir Medizinische und Pharmazeutische Priifungsfragen (IMPP), sodass
alle fiir die Arztliche Vorpriifung relevanten Themengebiete der Chemie
detailliert besprochen werden. Die ersten Kapitel beschéftigen sich mit
dem Aufbau der Materie (> Kapitel 1 und » Kapitel 2) und ihren Er-
scheinungsformen (> Kapitel 3 und » 4). In » Kapitel 5 besprechen wir
allgemein chemische Reaktionen und die sie begleitenden Energiever-
dnderungen, bevor dann ausfiihrlicher Sdure-Base-Reaktionen, Redox-
reaktionen und Metallkomplexe behandelt werden (> Kapitel 6, » 7 und
» 8). Die Grundlagen der organischen Chemie und der wichtigsten or-
ganisch-chemischen Reaktionen folgen in » Kapitel 9 und » 10. Dabei
haben wir bewusst auf eine, sonst hdufig tibliche umfassende Beschrei-
bung der gesamten Stoffchemie (also der chemischen Eigenschaften der
verschiedenen Substanzklassen) verzichtet und uns stattdessen auf die
iibergreifenden Zusammenhinge und Konzepte beschriankt, die fiir das
Verstdndnis medizinisch relevanter Sachverhalte notwendig sind. Die
Chemie der fiir die Medizin und die Lebenswissenschaften sehr wichti-
gen Carbonylverbindungen wird dagegen ausfiihrlicher diskutiert (> Ka-
pitel 11). Das letzte Kapitel 12 bietet eine Einfithrung in den Aufbau und
das Reaktionsverhalten der wichtigsten Biomolekiile (Zucker, Amino-
sduren und Proteine sowie Nucleinsduren).

Sie brauchen fiir das Durcharbeiten dieses Buches keinerlei Vorkenntnis-
se, da alle Sachverhalte von Grund auf ausfiihrlich besprochen werden
und die einzelnen Kapitel konsequent aufeinander aufbauen. Alle zum
Verstdndnis notwendigen Grundlagen werden erklédrt, wenn sie erstmals
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benotigt werden. Wo auf Grundlagen aus vorherigen Kapiteln aufgebaut
wird, ist dies durch entsprechende Querverweise kenntlich gemacht.
Ebenso weisen wir bei jedem Thema auf damit in Zusammenhang ste-
hende Abschnitte in anderen Kapiteln hin. So kénnen Sie die einzelnen
Themen auch aus unterschiedlichen thematischen Blickwinkeln und
damit in einem groBeren, iibergeordneten Zusammenhang betrachten.
Einzelne Punkte werden aulerdem in separat gesetzten Exkursen aus-
fiihrlicher diskutiert. Ihnen als Leser bleibt somit die Wahl, ob und wie
detailliert Sie sich mit diesen Zusatzinformationen auseinandersetzen
mochten. Die wichtigsten Lerninhalte werden regelméBig durch Merk-
sitze, Definitionen und Ubersichtstabellen hervorgehoben und fiir jedes
Kapitel in einer Schlusszusammenfassung noch einmal komprimiert auf-
gelistet. Neben Beispielaufgaben mit vorgerechneten Lésungen im Text
finden sich an jedem Kapitelende zudem zahlreiche Ubungsaufgaben,
die Thnen helfen sollen, den gelernten Stoff eigenhdndig anzuwenden.
Diese Ubungsaufgaben orientieren sich im Stil und Schwierigkeitsgrad
an der medizinischen Zwischenpriifung. Die Lésungen dazu finden Sie
am Ende des Buchs.

Ausfiihrliche Losungen zu den Ubungsaufgaben im Buch, erginzende
Tabellen und zusétzliche Hintergrundinformationen finden Sie auf der
begleitenden Website zum Buch unter http:/swww.pearson.de. Dort fin-
den Sie auch ein Bonuskapitel ,,Mathematische Grundlagen* zum Herun-
terladen, in dem wir die fiir das Durcharbeiten dieses Buches hilfreichen
mathematischen Methoden (zum Beispiel das Rechnen mit Logarithmen
und Potenzen) erkldrt und zusammengestellt haben.

Sie werden eventuell feststellen, dass Ihre Vorlesung ,,Chemie fiir Medi-
ziner“ einen etwas anderen thematischen Aufbau hat als den, den wir fiir
dieses Buch gewihlt haben. Daher kann es sein, dass Sie einige elemen-
tare chemische Grundlagen fiir Thre Vorlesung bereits frither benétigen,
als wir sie in unserem Buch besprechen. Die Themen, bei denen dies
aus unserer Erfahrung am ehesten vorkommen kann, finden Sie an den
folgenden Stellen im Buch:

B Grundlegende Regeln zum Aufbau von Molekiilen (Edelgasregel) fin-
den sich in » Kapitel 2.2.

B Eine Einfiihrung in die Lewis-Schreibweise, die mit Abstand wich-
tigste Formelschreibweise der Chemie, kann » Kapitel 2.5 entnom-
men werden.

B Die Strichschreibweise fiir organische Molekiile ist in » Kapitel
9.4 erldutert.

B Reaktionsgleichungen sind fiir die Chemie von so grofer Bedeutung,
dass sie in vielen Vorlesungen bereits von Beginn an verwendet wer-
den. Wie man sie aufstellt und interpretiert wird in den > Kapiteln
5.2 und » 5.3 diskutiert.

B Wie man mit Konzentrationen rechnet, wird im Zusatzkapitel , Ma-
thematische Grundlagen® (auf der Website) erklédrt. Dort findet sich
auch eine Einfithrung zum Umgang mit physikalische Einheiten.



Vorwort

Dieses Buch richtet sich primér an Studierende der Medizin und der
Zahnmedizin. Es bietet aber aus unserer Sicht auch eine solide Grund-
lage fiir Biologen/Biologinnen, Chemiker*innen, Pharmazeut*innen und
Physiker*innen sowie fiir jeden, der sich fiir die chemischen Grundlagen
der Lebensvorgidnge interessiert.

Bei der Erstellung dieses Buches waren viele helfende Augen, Ohren
und Hénde beteiligt. Unser ganz besonderer Dank gilt unserer Kollegin
Prof. Petra Hogger, die uns bei allen medizinischen Inhalten kritisch be-
gleitet hat und uns die ganze Zeit mit Rat und Tat aufmunternd zur Seite
stand. Weiterhin bedanken wir uns fiir wichtige Informationen, Korrek-
turen und fiir viele hilfreiche Diskussionen, Hinweise und Ratschlédge
bei Frau Dr. med. Gesima Bahls, Prof. Wolfdieter Schenk, Prof. Claus
Herdeis, Prof. Heidrun Kiewull-Schéne, Prof. Peter Scheid, Prof. Ingo
Fischer, Dr. med. Elke von Haeften und Privatdozent Dr. Thorsten Sché-
fer. Fiir Korrekturlesen und Mithilfe bei der Erstellung des Manuskriptes
danken wir unseren Mitarbeitern Alexander Paasche, Johannes Pfister,
Verena Schulz, Thomas Schmidt, Svetlana Stepanenko, Markus Schiller,
Dr. Mario Arnone, Dr. Milena Mladenovic, Dr. Sebastian Schlund, Dr.
Radim Vicik, Gerd Groger und Kathrin Eberl. Dem Verlagsteam von Pear-
son Education Deutschland danken wir fiir die angenehme und kompe-
tente Zusammenarbeit; insbesondere Herrn Stephan Dietrich und Herrn
Christian Schneider, die das gesamte Projekt von der ersten Idee bis zur
Fertigstellung immer unterstiitzend begleitet haben. Frau Simone Ollrog
und dem Produktionsteam von PTP-Berlin danken wir fiir die tatkréftige
Unterstiitzung bei den Bildrecherchen und der sehr gut gelungenen gra-
phischen Gestaltung des Buches.

Wir hoffen, dass Sie beim Durcharbeiten dieses Buches nicht nur die fiir
das Verstindnis von Lebensvorgdngen wichtigen chemischen Grundla-
gen erlernen, sondern dabei auch selbst feststellen werden, dass Medizin
tatsdchlich eine Menge mit Chemie zu tun hat. Sollten Sie Fehler finden,
die wir trotz aller Bemiihungen {ibersehen haben, oder Anregungen und
Verbesserungsvorschldge haben, dann teilen Sie uns diese bitte mit.

Carsten Schmuck,
Bernd Engels,
Tanja Schirmeister
und Reinhold Fink
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Vorwort zur dritten Auflage

14 Jahre ist es nun schon her, seit die erste Auflage unseres Buches
,,Chemie fiir Mediziner” auf den Markt kam, und seitdem, so deuten
es zumindest die Verkaufszahlen an, hat das Buch vielen angehenden
Mediziner*innen und Zahnmediziner*innen geholfen, sich auf die Che-
miepriifungen vorzubereiten. Wir hoffen, dass IThnen das Buch nicht nur
fiir die Priifungen wertvoll war, sondern dass es auch geholfen hat, zu
verstehen, warum Chemie wichtig ist, wenn man die im menschlichen
Korper ablaufenden Prozesse verstehen mochte.

Seit der Verdffentlichung unseres Buches haben sich die Erkenntnisse
der Chemie, insbesondere aber auch der Biologie, der Biochemie, der
Pharmazie und der Medizin, rasant fortentwickelt. Aber, und das mag
die Studierenden der Medizin und anderer Lebenswissenschaften be-
ruhigen: An den Grundlagen der Chemie, die benétigt werden, um zu
einem grundlegenden Verstdndnis der Zusammenhénge in den Lebens-
und Biowissenschaften zu gelangen, hat sich nichts gedndert. Daher ist
bis auf einige Umformulierungen, Korrekturen und kleinere Ergdnzun-
gen der Inhalt dieser Auflage gleichgeblieben. Wir haben allerdings, um
die Bedeutung der verschiedenen Klassen von Biomolekiilen zu betonen
und um Platz fiir viele neue weiterfithrende Erkenntnisse zu schaffen,
das alte Kapitel 12 (Wichtige Klassen von Biomolekiilen) erweitert und
auf drei Kapitel (Kohlenhydrate, » Kapitel 12, Peptide und Proteine,
» Kapitel 13, und Nucleinsduren, » Kapitel 14) aufgeteilt.

Da wir den wesentlichen Aufbau beibehalten haben, sind Vorkenntnisse
immer noch nicht notwendig und wir verweisen auf das alte Vorwort,
falls Sie den Eindruck haben, dass IThre Chemievorlesung einen anderen
thematischen Aufbau hat. Beibehalten wurde auch der bewéihrte Auf-
bau der Kapitel, beginnend mit einem Beispiel aus der medizinischen
Praxis, mit Merksétzen, Beispielkdsten, Einschiiben aus der medizini-
schen, pharmazeutischen oder biochemischen Praxis, der ausfiihrlichen
Zusammenfassung und den Lernhilfen.

Wenn sich also ,,so wenig” gedndert hat, womit ist der nun weiter gefass-
te Titel (Chemie fiir Studierende der Medizin und Biowissenschaften)
gerechtfertigt? Tatsdchlich wurden wir hdufig darauf angesprochen, dass
sich unser Buch nicht nur fiir Studierende der Medizin, sondern auch
fiir Studierende anderer lebens- und biowissenschaftlicher Facher, wie
Biologie, Biochemie und Pharmazie, hervorragend eignen wiirde. Dies
wollten wir durch die Titeldnderung sichtbar machen. Da die wichtigen
Grundlagen der Chemie fiir alle diese Gruppen gleich sind, mussten wir
in diesem Bereich nichts &ndern. Wir haben aber einige neue Exkurse zu
Themen aufgenommen, die insbesondere fiir diese Gruppen von Interes-
se sein kénnten.

Bei der Vorbereitung der neuen Auflage stellte sich insbesondere die Fra-
ge: ,Wohin mit den vielen neuen, interessanten Entwicklungen?*“ Soll
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man sie diskutieren oder storen sie eher? Wenn man sie diskutiert, wie
kann man das tun, ohne das Durcharbeiten der wirklich wichtigen chemi-
schen Grundlagen zu unterbrechen? Wir fanden die neuen Erkenntnisse
so interessant, dass wir entschieden haben, vieles davon aufzunehmen.
Um die Lesenden aber nicht zu sehr von den Grundlagen abzulenken,
présentieren wir sie im Rahmen von Exkursen, einem Stilmittel, das sich
bereits in den fritheren Auflagen bewihrt hat. Bei diesen Exkursen geht
es weniger um die Vollstdndigkeit, und sie sind auch nicht fiir die Vorbe-
reitung auf die (Chemie-)Priifungen gedacht. Vielmehr sollen sie ein Hin-
einschnuppern in neue Erkenntnisse ermdglichen. Sie stellen sozusagen
,Bonbons* dar, die das Lernen auflockern sollen, auch wenn uns klar ist,
dass viele Studierende bei chemischen Sachverhalten eher an ,,Saures‘
denn an ,,StiBes” denken. In vielen Fillen werden diese Themen spiter,
zum Beispiel in den weiterfiihrenden Biochemie-Vorlesungen oder Vor-
lesungen der Medizinischen Chemie oder Pharmakologie vertieft. Ein
Beispiel sind Ribonucleinsduren (RNA), ein Feld, in dem das Wissen,
nicht nur aufgrund der neuen mRNA-Vakzine gegen Covid-19, nahezu
explodiert ist. Ein weiteres Beispiel sind monoklonale Antikérper, die
einen immer groBer werdenden Teil des Arzneistoffschatzes einnehmen.
Weitere neue Exkurse behandeln die allseits diskutierte Genschere, The-
ranostika, Protonentherapie, photodynamische Therapie, Nanomedizin,
bioabbaubare Polymere, 3D-Bioprinting, Prinzipien bei der Entwicklung
von Arzneistoffen oder cancerogene Nitrosamine sowie Nervengifte aus
der Nowytschok-Gruppe. Aber auch aktuelle Aspekte der Chemie im
Alltag werden prisentiert, so zum Beispiel die Funktionsweise und die
chemischen Grundlagen von E-Autos und Brennstoffzellen. Auch behan-
deln wir die bei homd&opathischen Arzneimitteln auftretenden extrem
niedrigen Stoffkonzentrationen, die wir genutzt haben, um das Rechnen
mit Potenzen zu tiben (sieche Online-Material). In anderen Fallen ent-
halten die Exkurse aber auch nur (zumindest in unseren Augen) interes-
sante Zusammenhénge, die erst viel spéter im Laufe des Studiums oder
vielleicht auch gar nicht mehr von Bedeutung sein werden, so zum Bei-
spiel Zusammenhénge von Gentherapien und seltenen Erbkrankheiten.

Wir bedanken uns bei Frau Dr. Britta Hahn, die uns auf fiir Zahnme-
diziner*innen wichtige Sachverhalte hingewiesen hat. Unser herzlicher
Dank geht auch an die Kolleginnen und Kollegen Prof. Dr. Thomas Ef-
ferth, Prof. Dr. Mark Helm, Dr. Markus Piel und Juniorprofessorin Dr.
Marie-Luise Winz, die einige neue Exkurse und Ergdnzungen korrektur-
gelesen haben. Wir danken Annabelle Weldert und Annika Kunkel fiir
die Erstellung vieler Abbildungen und Steven Clower fiir die Implemen-
tierung der neuen Texte und Abbildungen.

Nicht nur in den Natur- und Lebenswissenschaften, sondern auch im
Autorenteam hat es einschneidende Verdnderungen gegeben. Unser Kol-
lege und Freund, Prof. Dr. Carsten Schmuck, verstarb im Alter von nur
51 Jahren im August 2019. Er hatte maBgeblichen Anteil an Inhalt und
Ausgestaltung des Buches. Seine tiefe Kenntnis der organischen und bio-
logischen Chemie, seine vielen wichtigen Beitrdge, seinen klaren und
schnorkellosen Schreibstil und seine kritische Durchsicht unserer Texte
haben wir schmerzlich vermisst. Wir widmen ihm diese neue Auflage!
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B FALLBEISPIEL Radioiodtherapie zur Tumorbekdampfung

Ein 65-jahriger Patient konsultiert den Hausarzt wegen eines Knotens auf der rech-
ten Halsseite. Nach Schilddrisenlabor (unauffallig) und Ultraschalluntersuchung
wird ein 3,2 cm groBer Knoten im rechten Schilddrisenlappen diagnostiziert.
Schilddrusenszintigraphie mit radioaktivem Pertechnetat (enthalt *™Tc) zeigt eine
erhohte Aufnahme des Technetiums im Bereich des Knotens im Vergleich zum rest-
lichen Schilddriisengewebe. Es handelt sich also um einen ,heiBen” Knoten, derim
Gegensatz zu einem ,kalten” Knoten aktiver als andere Bereiche der Schilddrise
Hormone produziert. ,Hei” und ,kalt” hat also nichts mit der Temperatur zu tun,
es beschreibt, wie sich ein Knoten in der Szintigraphie verhalt. Wahrscheinlich han-
delt es sich um einen gutartigen Tumor. Da der Patient aufgrund seines schlechten
Allgemeinzustandes nicht operiert werden kann, erfolgt eine Radioiodtherapie mit
31 in Form von Natriumiodid-Gelatine-Kapseln.

Erklarung

Radiopharmaka werden zur Diagnostik und Therapie von Tumorerkrankungen
eingesetzt. Technetium %™Tc ist ein instabiles Element, das unter Aussendung von
energiereicher y-Strahlung zerfallt. Diese Strahlung kann von auBen detektiert und
somit zur Diagnostik von Gewebe eingesetzt werden, in dem sich **"Tc angerei-
chert hat, zum Beispiel wie in diesem Fall das Pertechnetat wegen seiner Ahnlich-
keit zum lodidanion (» Kapitel 2) in der Schilddrise (Szintigraphie). Radioaktives
lodid (enthalt "'I") wird ebenfalls bevorzugt in der Schilddrise angereichert und
zerfallt dort unter Aussendung von energiereichen Elektronen (3--Strahlung). Diese
haben im Gewebe nur eine kurze Reichweite (ca. 2 mm) und zerstéren somit nur
das unmittelbar umliegende Gewebe. Durch eine solche Radioiodtherapie wird
daher das Schilddriisengewebe selektiv zerstort.

LERNZIELE

Das Fallbeispiel zeigt, wie radioaktive Arzneistoffe im Rahmen der Diagnostik
und Therapie eingesetzt werden. Um die Wirkungsweise von Radiopharmaka
zu verstehen, muss man sich mit dem Aufbau der Materie beschéaftigen. In
diesem Kapitel werden wir daher lernen,

B dass alle Stoffe aus Atomen aufgebaut sind und Atome ihrerseits wieder-
um aus Protonen, Elektronen und Neutronen bestehen,

B dass sich Atome zdhlen und wiegen lassen und wie die Stoffmenge n mit
der Anzahl der Atome zusammenhangt,

B dass Atome eines Elementes in verschieden schweren Formen, Isotopen,
vorkommen kénnen,

B dass manche Isotope instabil sind und unter Aussendung radioaktiver
Strahlung zerfallen und dass man dies in der Medizin fiir bestimmte Thera-
pie- und Diagnostikverfahren nutzen kann,

B dass sich Elektronen in der Atomhlle in bestimmter periodischer Art und
Weise anordnen und dass diese Elektronenkonfiguration letztendlich die
chemischen Eigenschaften eines Elementes bestimmt,

B dass Atome und Molekule mit elektromagnetischer Strahlung in charakte-
ristischer Art und Weise in Wechselwirkung treten kénnen, was sich zum
Nachweis und zur Quantifizierung von Stoffen nutzen lasst.




1.3 Aufbau eines Atoms

1.1 Materie besteht aus Atomen

Im fiinften Jahrhundert vor Christus entwickelte der griechische Philo-
soph und Naturforscher Demokrit die Idee, dass alle Dinge aus kleinen,
unsichtbaren Bausteinen, den sogenannten Atomen aufgebaut sind (von
griechisch aropo¢ = unteilbar). Diese Atome sollten laut Demokrit die
kleinsten unteilbaren Bestandteile der Materie sein. Das mit der Unteil-
barkeit erwies sich zwar als falsch, aber ansonsten hatte Demokrit recht.
Stoffe wie Gold oder Eisen enthalten jeweils nur eine Sorte von Ato-
men, die aber von Stoff zu Stoff verschieden ist. Solche Stoffe nennt
man chemische Elemente. Setzt sich ein Stoff aus Atomen verschiedener
Elemente in einem definierten Verhéltnis zusammen, so spricht man von
einer chemischen Verbindung. So bestehen die kleinsten Bausteine der
Verbindung Wasser aus Molekiilen, die jeweils durch die Wechselwir-
kung von zwei Atomen Wasserstoff mit einem Atom Sauerstoff gebildet
werden (> Kapitel 2).

1.2 Elementarteilchen

Wir wissen heute, dass zwar in der Tat alle Materie letztendlich aus Ato-
men aufgebaut ist, allerdings sind die Atome selbst nicht, wie von De-
mokrit angenommen, unteilbar, sondern sie bestehen ihrerseits aus ver-
schiedenen subatomaren Partikeln, den sogenannten Elementarteilchen.
Von diesen sind nur drei fiir die Chemie wichtig (» Tabelle 1.1). Es sind:
Protonen (p*), Elektronen (e-) und Neutronen (n). Protonen und Neutro-
nen bestehen ihrerseits aus Quarks und Gluonen. Fiir die Chemie reicht
aber die Betrachtung der Protonen, Neutronen und Elektronen aus.

Proton 1,672-10%¢ 1,0073
Neutron 0 1,675-10%¢g 1,0087
Elektron -1 9,109-10%¢ 0,0005

2 angegeben in Einheiten der Elementarladung e = 1,602 - 10~'® Coulomb
®u = atomare Masseneinheit (Kapitel 1.4)

Tabelle 1.1: Vergleich der Eigenschaften verschiedener Elementarteilchen

1.3 Aufbau eines Atoms

» Atome haben einen » Atomkern (Nucleus), der von der wesentlich
grofBeren Elektronenhiille umgeben ist (> Abbildung 1.1). Die Protonen
und Neutronen befinden sich im Atomkern, deswegen werden sie auch
Nucleonen (Kernteilchen) genannt. Die Anzahl der Elektronen in der
Hiille entspricht immer genau der Anzahl der Protonen im Kern. Ein
Atom ist daher elektrisch neutral. Nahezu die gesamte Masse des Atoms
konzentriert sich im Kern, auch wenn dieser gegeniiber der wesentlich

MERKE

Ein Element enthalt nur
eine Atomsorte.

Eine chemische
Verbindung enthélt
Atome verschiedener
Elemente in einem
definierten Zahlen-
verhaltnis.

MERKE

Ein Atom ist immer
elektrisch neutral.

Geladene Teilchen
nennt man lonen.
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#Na = Natriumatom
mit 11 Protonen sowie
23 — 11 = 12 Neut-
ronen im Kern und

11 Elektronen in der
Hiille

groBeren Elektronenhiille nur einen verschwindend kleinen Anteil an
der GroBe und am Volumen des gesamten Atoms ausmacht.

Atomkern = Protonen +Neutronen
/d ~107°m
. _— Elektronenhiille
d~10""m

Abbildung 1.1: Schematischer Aufbau eines Atoms. Ein Atom besteht aus einem Atomkern und
einer Elektronenhiille.
Nach: Brown, T. L., LeMay, H. E. & Bursten, E. B. (2007)

Atomkern:

B Durchmesser d = 10™° m

B Besteht aus positiv geladenen Protonen und Neutronen; in der Regel
gilt: Anzahl der Neutronen > Anzahl der Protonen

B Macht den Hauptbestandteil der Masse des Atoms aus

Atombhiille:

B Durchmesser d » 107° m

B Aufenthaltsort der Elektronen (,,Elektronenwolke®) ist negativ geladen
B Fir die Masse des Atoms unbedeutend

B Bestimmt die chemischen Eigenschaften des Atoms.

Dieser prinzipielle Aufbau aus Atomkern und Elektronenhiille ist bei
allen Atomen gleich. Verschiedene chemische Elemente unterscheiden
sich in der Anzahl der Protonen und damit auch der Elektronen, aus
denen ihre Atome bestehen. Die Masse kann allerdings bei Atomen eines
chemischen Elementes durchaus unterschiedlich sein (» Kapitel 1.5).

DEFINITION

Ordnungszahl und Massenzahl

B Ordnungszahl oder Kernladungszahl Z = Anzahl der Protonen = An-
zahl der Elektronen; bestimmt, um welches chemische Element es sich
handelt.

B Massenzahl A = Anzahl der Protonen und der Neutronen

Jedes Atom kann somit durch die Angabe der Ordnungszahl Z und der
Massenzahl A eindeutig charakterisiert werden. Die Ordnungszahl Z
bestimmt dabei, um welches chemische Element es sich handelt. Vom
Namen des Elementes leitet sich das Elementsymbol E ab. Die Anzahl
der Neutronen ergibt sich aus der Differenz der Massenzahl A und der
Anzahl an Protonen im Kern, also der Ordnungszahl Z (Protonen und
Neutronen werden als gleich schwer angesehen).



1.4 Atommassen und Stoffmengen

Massenzahl AE<—E|ementsymbo|

Ordnungszahl — Z

relative Atommasse

Symbol ——
Ordnungszahl Elektronegativitét
Name nach Pauling

1.4 Atommassen und Stoffmengen

Die Masse und auch die Grofe eines Atoms sind unvorstellbar klein.
Ein Wasserstoffatom (}H) wiegt zum Beispiel nur 1,67 - 10 g, da seine
Masse nur durch das eine Proton im Kern bestimmt wird und die Masse
des Elektrons in der Hiille vernachlédssigt werden kann. Ein Natrium-
atom (2Na) wiegt entsprechend etwa 23-mal soviel, da es 23 Nucleonen
enthdlt. Hdufig reicht eine solche relative Angabe aus. Man spricht dann
von relativen Atommassen (A,) angegeben in der atomaren Massenein-
heit u. Ein veralteter Name hierfiir ist das Dalton Da, das aber im Bereich
der Biochemie immer noch sehr héufig verwendet wird, um zum Bei-
spiel die relative Molekiilmasse eines Proteins anzugeben. Die moderne
Definition der relativen Atommasse bezieht sich nicht mehr auf da H-
Atom, sondern auf das Kohlenstoffatom '2C.

Masse von'2C = 12,000 u (per Definition)

In der Chemie reagieren immer sehr sehr viele Atome oder Molekiile mit-
einander. Viel wichtiger als die Massenangabe ist daher eine Malzahl,
die die Anzahl an Teilchen widerspiegelt. Chemiker benutzen dafiir die
Stoffmenge n, die die Zahl der Teilchen angibt, die in einer bestimmten
Stoffportion vorhanden sind. Die Stoffmenge wird in der Einheit Mol
angegeben.

Diese Anzahl an Teilchen, die in genau 12,000 g '2C enthalten sind, nennt
man die Avogadro-Zahl N, (friiher auch Loschmidt-Zahl genannt). Sie
dient zur Definition der Stoffmenge n. 1 Mol eines Stoffes ist diejenige
Stoffportion in Gramm, die gerade genau 6,02214076 - 10** Teilchen ent-
hélt. Bei Atomen entspricht 1 Mol der relativen Atommasse in Gramm.
Die Stoffmenge n spielt bei der Betrachtung chemischer Reaktionen und
beim stochiometrischen Rechnen eine wichtige Rolle (> Kapitel 5).

DEFINITION

Stoffmenge n

Die Stoffmenge n gibt an, wie viele Teilchen (Atome, Molekule, lonen) sich
in einer bestimmten Stoffportion befinden. Sie wird in der MaBeinheit Mol
angegeben (Einheitszeichen mol). Ein Mol eines Stoffes entspricht derjenigen
Stoffportion in Gramm, die gerade genau 6,02214076 - 10+ Teilchen ent-
halt.

Relative Atommassen:
2C = 12,000u per
Definition

H = 1u

BNa =~ 23u

I MERKE

N,=6,022- 10
Teilchen
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MERKE

Isotope = Nuclide

(= Atomsorten) eines
Elementes mit gleicher
Kernladungszahl,

aber unterschiedlicher
Neutronenzahl

1.5 Isotope

Elemente bestehen nur aus Atomen einer definierten Kernladungszahl
(= Ordnungszahl) und besitzen damit auch die gleiche Anzahl von Elek-
tronen. Die Anzahl der Neutronen kann allerdings in Atomen eines Ele-
mentes differieren. Es gibt somit je nach Zahl der Neutronen im Kern
unterschiedlich schwere Versionen ein und desselben Elementes. Diese
verschiedenen Atomsorten eines chemischen Elementes nennt man Iso-
tope.

Fiir die Chemie maligeblich entscheidend sind aber weniger die Atom-
kerne oder deren Masse als die Elektronen und der Aufbau der Elekt-
ronenhiille, der fiir alle Isotope identisch ist. Das chemische Verhalten
der unterschiedlich schweren Kerne ist weitgehend sehr dhnlich, sodass
man sich bei chemischen Reaktionen in erster Ndherung keine Gedanken
um die verschiedenen Isotope zu machen braucht. Bei allen Elementen
auler beim Wasserstoff (» Tabelle 1.2) haben die verschiedenen Isotope
keine eigenen Symbole, denn sie sind durch die Angabe der Massenzahl
A oben links am Elementsymbol E eindeutig charakterisiert. Die Angabe
der Ordnungszahl Z kann bei Isotopen des gleichen Elementes auch weg-
gelassen werden, da sie sich nicht &dndert.

Symbol 'H *H=D H=T
Protium Deuterium Tritium
Natiirliche Haufigkeit 99,99 Prozent 0,01 Prozent Spuren

Tabelle 1.2: Isotope des Wasserstoffatoms

Biologische Wirkung von schwerem Wasser

Schweres Wasser (D,0) ist weniger reaktionsfahig als normales Wasser (H,0) und
besitzt eine niedrigere Losefahigkeit. Deshalb verlaufen viele biochemische Reak-
tionen in D,0 stark verlangsamt ab. Schweres Wasser wirkt auf die meisten Orga-
nismen daher giftig. Normales Wasser enthélt allerdings nur sehr geringe Mengen
schweren Wassers: In einem Kubikmeter Meerwasser finden sich nur einige Gramm
Deuterium. Schweres Wasser reichert sich aber im Rickstand der Elektrolyse (» Ka-
pitel 7.8) wassriger Losungen an und kann daraus in Reinform isoliert werden.

Wie der Wasserstoff kommen die meisten chemischen Elemente in der
Natur als Gemische von verschiedenen Isotopen vor. Die relative Atom-
masse ergibt sich dann aus den prozentualen Beitrdgen der verschieden
schweren Isotope entsprechend ihrer natiirlichen Haufigkeit. Die Isoto-
penzusammensetzung verschiedener Elemente ist unterschiedlich und
muss experimentell bestimmt werden.



1.6 Radioaktivitat und Anwendungen von Isotopen

B BEISPIEL

Chlor besteht aus zwei Isotopen, ndmlich zu 75 Prozent aus 33CI und zu 25 Prozent
aus 3CI.

Die relative Atommasse natdrlich vorkommenden Chlors betragt demnach:

0,75 - 35+0,25 - 37 = 35,5u

1.6 Radioaktivitdt und Anwendungen
von Isotopen

Aus medizinischer Sicht sind Isotope vor allem wegen der bei manchen
Isotopen auftretenden Radioaktivitdt wichtig. Als Radioaktivitdt be-
zeichnet man den spontanen Zerfall instabiler Atomkerne unter Aussen-
dung von Strahlung (entdeckt von H. Becquerel im Jahre 1890). Ein Mal
fiir die Stdrke der Radioaktivitdt ist die Anzahl der Zerfélle pro Zeitein-
heit (= Aktivitédt). Sie wird in der Einheit Becquerel angegeben (1 Bq =
1 Kernzerfall pro Sekunde). Eine dltere MaBeinheit ist das Curie (1 Ci =
3,7 - 10'° Bq). Je schneller eine Substanz zerfillt, desto intensiver strahlt
sie. Man unterscheidet verschiedene Arten von radioaktiver Strahlung,
je nachdem, welche Teilchen beim Zerfall der Atomkerne emittiert wer-
den (» Tabelle 1.3).

Strahlungsart Abschirmung méglich durch

Heliumkerne $He?* Papier
B Elektronen e~ -1 Alufolie
y Photonen 0 Bleiplatten

Tabelle 1.3: Arten radioaktiver Strahlung

Grundsétzlich ist radioaktive Strahlung schidlich, da die emittierten
Teilchen ihre Energie beim Durchgang durch biologisches Gewebe ab-
geben, was zur Zerstérung von Zellen fiihrt (Radiotoxizitit). Radioakti-
ve Strahlung gehort zur sogenannten ionisierenden Strahlung, da ihre
Energie ausreicht, um aus Atomen oder Molekiilen Elektronen herauszu-
schlagen und so Ionen entstehen zu lassen (> Kapitel 2). Das Ausmal der
Schiddigung hangt letztendlich von der Energie der Strahlung und deren
Reichweite ab, fiir die allgemein gilt: a« < § < y. Je geringer die Reichwei-
te, desto hoher ist in der Regel die Schddigung im betroffenen Gewebe
(da mehr Energie auf kleinerem Raum abgegeben wird). Dafiir kann die
Strahlung aber auch leichter abgeschirmt werden (> Abbildung 1.2)

B q-Strahlung: Reichweite im menschlichen Gewebe nur im pm-
Bereich, in Luft mehrere cm; hohe Radiotoxizitdt insbesondere beim
Verschlucken entsprechender radioaktiver Elemente

Vorsicht: Radioaktivitat

Die effektive Aqui-
valentdosis (Einheit
Sievert oder veraltet
rem, 1 Sv = 100 rem)
ist ein Mab fiir die
Strahlenbelastung des
Menschen, die neben
der Art der Strahlung
auch die Empfind-
lichkeit verschiedener
Organe gegeniiber
Strahlenschédden be-
riicksichtigt.

Papier

Alufolie
B 5
Blei
MANMAY
Y AN
AN

Abbildung 1.2: Die ver-
schiedenen radioaktiven
Strahlungsarten weisen
eine unterschiedliche
Reichweite auf und kénnen
daher mehr oder weniger
leicht abgeschirmt werden.
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MERKE

Je stérker radio-
aktive Strahlung im
menschlichen Kérper
aufgenommen wird,
desto groBer ist ihre
Radiotoxizitat:

a>p>y

ZRa > *Rn + 3He
224RaCl, wurde frither
zur Therapie des
Morbus Bechterew
eingesetzt.

3 3 -
> ¥Xe+ f

m pB-Strahlung: Reichweite im menschlichen Gewebe im cm-Bereich, in
Luft je nach Energie cm bis m; mittlere Radiotoxizitét

B y-Strahlung: Reichweite um ein Vielfaches gréBer, schwer abschirm-
bar; Radiotoxizitdt abhidngig von der Frequenz und der Intensitdt der
Strahlung

Ursache fiir die radioaktive Strahlung sind Vorgidnge im Atomkern, bei
denen sich auch die Art und Anzahl der Nucleonen verdndern kann, das
heiBt, radioaktive Prozesse sind hdufig mit Elementumwandlungen ver-
bunden. Ob ein bestimmtes Isotop radioaktiv ist, hdngt im Wesentlichen
von der Anzahl der Neutronen relativ zur Anzahl der Protonen im Kern
ab. Insbesondere sehr grofe Atomkerne (zum Beispiel alle Isotope der
Elemente ab Polonium Po oder auch Technetium Tc) sind instabil. Die
hohe Anzahl an positiv geladenen Protonen und deren elektrostatische
AbstoBung im Kern, die nur unzureichend von den Neutronen kompen-
siert wird, macht diese Kerne instabil. Die Atomkerne, wie #**Ra, zerfallen
dann zum Beispiel unter Aussendung eines Heliumkerns (= a-Strahlung)
in einen leichteren Kern. Der neu entstandene Kern hat eine um 2 kleinere
Ordnungszahl und eine um 4 kleinere Massenzahl (» Tabelle 1.4).

Zerfallsvorgang Veranderte Eigenschaften
des neu entstandenen Kerns

Ordnungszahl

o Abspaltung von Heliumkernen: -2 -4
3He = 2}p+2in

B Umwandlung eines Neutrons in ein Proton unter | +1 +0
Aussendung eines Elektrons: in > 1p+_ %

B Umwandlung eines Protons in ein Neutron unter | —1 +0
Aussendung eines Positrons: ip> in+,%

y Abstrahlung von Energie (= Photonen) +0 +0

Tabelle 1.4: Eigenschaften unterschiedlicher radioaktiver Zerfallsvorgange

Es gibt auch Atomkerne, die zu viele Neutronen enthalten. Bei diesen
kann unter Aussendung eines Elektrons (f~-Strahlung) ein Neutron in
ein Proton umgewandelt werden. Dabei entsteht ein Atomkern eines an-
deren Elementes, aber mit gleicher Massenzahl, ein sogenannter isobarer
Atomkern (isobar = gleiche Masse). Die Ordnungszahl des neuen Kerns
ist um eins erhoht.

Bei beiden Zerfallsvorgidngen, a- und p~-Strahlung, wird oft noch y-
Strahlung frei. Hierbei werden energiereiche Photonen, also elektromag-
netische Strahlung, ausgesendet. y-Strahlung besitzt keine Ladung oder
Masse. Thre Abstrahlung aus dem Kern bewirkt keine Verdnderung des
Aufbaus der Atomkerne, sondern nur einen Verlust an Energie. Sie wird
frei, wenn ein energiereiches metastabiles Isotop in ein energiedrmeres
stabileres Isotop iibergeht. Solche metastabilen Isotope entstehen zum
Beispiel bei der kiinstlichen Erzeugung von Isotopen durch Bestrahlung
anderer Elemente (Kernumwandlung). Das medizinisch wichtigste meta-
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stabile Isotop ist *™Tc, das durch Bestrahlung von **Mo mit Neutronen
hergestellt wird. Dabei entsteht zuerst durch Neutroneneinfang aus ;Mo
das Isotop Mo, das in einem S--Zerfall in *3Tc iibergeht.

Daneben tritt vor allem bei kiinstlich erzeugten Radionucliden auch
Positronen-Strahlung (S*-Strahlung) auf. Das Positron ist das Antiteil-
chen des Elektrons (gleiche Masse, aber entgegengesetzte Ladung, also
+1). Sobald das emittierte Positron auf ein normales Elektron trifft, das
heiBit bei Kontakt mit jeglicher Materie, vernichten sich die Teilchen
(Annihilation) unter Erzeugung von Energie (Umwandlung von Masse in
Energie gemdl Einsteins beriihmter Formel E = m - ¢?). Dabei wird eine
charakteristische Strahlung ausgesandt (zwei y-Quanten von je 511 keV
Energie im Winkel von 180°). Diese Strahlen werden in der Positronen-
Emissions-Tomographie (= PET) detektiert.

Die Zeit, in der gerade die Halfte der Menge eines instabilen radioaktiven
Isotops zerfallen ist, nennt man Halbwertszeit (HWZ bzw. t,,,, » Kapitel
10.3.3). Es handelt sich um eine Stoffeigenschaft, die sich von aullen
kaum beeinflussen oder verdndern ldsst. Sie ist unabhédngig von der An-
zahl der vorliegenden Atome. Die Halbwertszeiten einiger fiir die Medi-
zin wichtiger radioaktiver Isotope reichen von einigen Minuten bis hin
zu mehreren Tausenden von Jahren (» Tabelle 1.5). Bei Einnahme eines
radioaktiven Arzneistoffs nimmt die Radioaktivitdt im Organismus aber
nicht nur durch den Zerfall des radioaktiven Stoffes ab (physikalische
HWZ,, ), sondern auch dadurch, dass der Arzneistoff wieder aus dem
Korper ausgeschieden wird (biologische HWZ,, ). Die effektive Halb-
wertszeit HWZ,; einer radioaktiven Substanz im Organismus ldsst sich
dann folgendermalen berechnen:

HWZ HWZ,, - HW Z,,,
T HW Zy + HW Zps
smTe wTc+y Szintigraphie: ®Tc ist das , Arbeitspferd” der nuklear-

medizinischen Diagnostik: Skelett Schilddrise, Gehirn,
Herz, Lunge, Leber, Milz, Niere

21 BXe+p +y |8d Radioiodtherapie zum Beispiel bei Schilddriisenkarzi-
nomen und -diagnostik, Morbus Basedow; haufigste
nuklearmedizinische Therapie

1270 BTe + y 60d Friher als Diagnostikum bei Schilddriisenerkrankungen;
heute in sogenannten ,seeds”, die bei Prostatakarzi-
nom in die Prostata implantiert werden

1810 BTe + y 13h Markierte Hirntracer zur Diagnostik von Morbus Parkin-
son und von Neuroblastomen; Schilddriisendiagnostik;
Nierenfunktionsszintigraphie

*H SHe+p +y 12,3a | Nachverfolgung von Stoffwechselprozessen mithilfe von
tritiummarkierten Substanzen (Tracer-Methode); Alters-
bestimmung (bis zu etwa 30 Jahren) von Grundwasser
und wasserhaltigen Stoffen (zum Beispiel alte Weine)
(Tritiummethode)

BE 5 180+ B

¢ R
y-Quanten}ﬁ;r' Annihilation
e+

o Positronen-
strahlung

Positronen-Emissions-
Tomographie

© Wikipedia: Positronen-Emissions-

Tomographie, Prinzipielles Verar-
beitungschema der PET, Autor: Jens
Langner, M.Comp.Sc. thesis, HTW
Dresden u. FZ Dresden-Rossendorf
(2003)
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o
o

zeit

o
o o
1 Halbwerts-

S
°

2 Halbwertszeiten

~
o

Masse von 90Sr (Gramm)
3 Halbwertszeiten
lalbwertszeiten

20 40 60 80 100 120
Zeit (Jahre)

Zerfall von *Sr, t,, =

29 Jahre
Aus: Brown, T. L., LeMay, H. E. &
Bursten, E. B. (2007)

ucC UN+ S +y 5568 a | Nachverfolgung von Stoffwechselprozessen mithilfe von
14C-markierten Substanzen (Tracer-Methode); Radio-
karbonmethode zur Altersbestimmung von Fossilien

$9Co ONi+p +y 52a Als Strahlungsquelle fir externe Strahlentherapie zur
Tumortherapie
Y NZr+f+y 64 h Als ®°Y-Citrat zur Behandlung von Skelettmetastasen;

in Form eines markierten Antikdrpers zur Radioimmun-
therapie des Non-Hodgkin-Lymphoms; Radiosynovior-
theseS; als radioaktiv markiertes Somatostatin-Analogon
Y-DOTATOC in der Radiopeptidtherapie (RPT) zur
Behandlung fortgeschrittener neuroendokriner Tumore

(NET)
F BO+pr+y 110 min | '8F-Deoxyglucose zur Tumordiagnostik in der Positronen-
Emissions-Tomographie (PET)
$Ga $Zn+p*+y | 68min | In Form von ®Ga-Chelatkomplexen zur PET-Diagnostik
(schwach) von Tumoren, zum Beispiel Prostatatumore

lu VHf+p +y | 665d | InFormvon '”’Lu-Chelatkomplexen zur Endoradiothe-

rapie (auf Grund der 8~-Strahlung) und zur therapiebe-
gleitenden szintigraphischen Diagnostik (auf Grund der
y-Strahlung) von Tumoren

aln® HCd+y 2,8d In Form von """In-Chelatkomplexen zur Szintigraphie

2 Zeitangaben in Minuten (min), Stunden (h), Tagen (d) oder Jahren (a)

® Zerfall unter Elektroneneinfang: Ein kernnahes Elektron aus der Hiille wird vom Kern aufgenom-
men und dort mit einem Proton in ein Neutron umgewandelt, es entsteht ein isobarer Kern mit
einer um 1 verringerten Ordnungszahl; diese Zerfallsart kommt bei nattirlichen Radionucliden sehr
selten vor, jedoch haufig bei kiinstlichen Radionucliden wie zum Beispiel 'l oder '°I.

¢ Behandlung entziindlicher Verdickungen der Gelenkschleimhaut: f~-Strahler werden direkt in die

betroffenen Gelenke injiziert. Die Auswahl des Radionuclids (zum Beispiel Y, '®Er, '®Re) richtet
sich nach der GroBe des Gelenkes und nach der Strahlungsreichweite des Nuclids.

Tabelle 1.5: Auswahl einiger fiir die Medizin wichtiger radioaktiver Isotope

B BEISPIEL Halbwertszeit

Bei radioaktiven Zerfallsprozessen nimmt die Menge an radioaktivem Material N
exponentiell mit der Zeit t ab (Kinetik 1. Ordnung: » Kapitel 10.3). Nach n Halb-
wertszeiten t,, sind nur noch (1/2)" der urspriinglichen Menge N, vorhanden. Nach
3 Halbwertszeiten t,, sind dies (1/2)> = 1/8 der urspriinglichen Menge, nach 10
Halbwertszeiten (1/2)'° = 1/1024 der urspringlichen Menge.

Von 10 g eines radioaktiven Elementes wie *°Sr (~-Zerfall) mit einer Halbwertszeit
von 29 Jahren sind nach 29 Jahren noch 5 g tbrig, nach 58 Jahren noch 2,5 g, nach
87 Jahren noch 1,25 g, und so weiter. Nach 10 Halbwertszeiten (= 290 Jahren) sind
noch ca. 0,01 g (= 0,1 Prozent) vorhanden bzw. ca. 99,9 Prozent zerfallen.




1.6 Radioaktivitat und Anwendungen von Isotopen

Radioaktive Isotope bzw. radioaktive Strahlung spielen in der Medizin
vor allem zur Diagnostik und zur Behandlung verschiedener Krankhei-
ten wie zum Beispiel Krebs eine wichtige Rolle. Hierbei werden entwe-
der Radiopharmaka eingesetzt und/oder es findet eine externe Strahlen-
therapie statt. Radiopharmaka sind radioaktive Arzneistoffe, die in den
Korper zum Zwecke der Diagnostik oder Therapie eingebracht werden.
Aufgrund der unterschiedlichen Reichweiten (» Tabelle 1.5) werden in
der Diagnostik y-Strahler (geringe Radiotoxizitdt und groBe Reichweite
= gut messbar), in der Therapie --Strahler (kleine Reichweite = lokal
begrenzte Zerstorung des bestrahlten Gewebes) eingesetzt. In der Posi-
tronen-Emissions-Tomographie (PET) werden Positronenstrahler appli-
ziert. Die externe Strahlentherapie wird fast ausschlieSlich zur Behand-
lung maligner Neoplasien (Krebs) eingesetzt. Zum Einsatz kommen meist
energiereiche elektromagnetische Strahlen (zum Beispiel y-Strahlen von
%Co oder energiereiche Rontgenstrahlen), seltener Elektronenstrahlen.
Um das Ziel, eine maximale Schiddigung des Tumorgewebes bei mog-
lichst geringer Beeintrdchtigung des umliegenden gesunden Gewebes,
zu erreichen, muss die Strahlung durch eine entsprechende Bestrah-
lungsgeometrie (gegebenenfalls mit mehreren beweglichen Strahlungs-
quellen) und durch die Regulierung der Eindringtiefe auf den Tumor
zentriert werden. Jede Strahlungsquelle fiir sich liefert nur eine geringe
Intensitit, die nicht ausreicht, um Gewebe nachhaltig zu schddigen. Nur
an der Stelle, an der mehrere Strahlen gleichzeitig fokussiert aufeinan-
dertreffen, entsteht eine ausreichend hohe Strahlendosis, um zum Bei-
spiel einen dort sitzenden Tumor zu zerstoren.

Protonentherapie

Neben der Bestrahlung von Tumoren mit y-, Rontgen- oder Elektronenstrahlen wird
zunehmend auch die Protonenbestrahlung als Therapie angewandt. Mit ihr kann
man eine bessere Fokussierung der schadigenden Strahlenwirkung auf das eigent-
liche Tumorgewebe erreichen, da sich die Eindringtiefe der Protonen gut steuern
lasst und diese ihre Energie daher nur sehr lokal im Gewebe abgeben. Dies ist
besonders wichtig bei Tumoren, die in enger rdumlicher Nahe zu empfindlichem
Gewebe liegen, zum Beispiel Augentumoren. Bei der Protonenbestrahlung werden
Protonen auf ca. 180 000 km h™' beschleunigt und besitzen dann eine Energie
von bis zu 230 MeV (Mega-Elektronenvolt, 10 eV), das entspricht ca. 3,7 10" J.
Die beschleunigten Protonen dringen in das Gewebe ein und werden abgebremst.
» Abbildung 1.3 zeigt die von ihnen abgegebene Energiedosis als Funktion der
Eindringtiefe (Tiefendosiskurve). Je langsamer die Teilchen werden, desto mehr
Energie geben sie ab. Dann spielt ein besonderer physikalischer Effekt eine wich-
tige Rolle: der sog. ,Bragg-Peak”: Bei positiven Teilchen, also auch bei Protonen,
wird die meiste Energie erst beim Stoppen im Tumor, an der sog. Bragg-Spitze,
dem Bragg-Peak, in einer Art ,Energieexplosion” abgegeben. Im Gegensatz dazu
erreicht die Energieabgabe der Rontgenstrahlen, kurz nachdem sie in das Gewebe
eingedrungen ist, ein Maximum und fallt dann langsam ab. Als Folge ist der ge-
schadigte Bereich deutlich groBer (» Abbildung 1.4).
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Abbildung 1.3: Tiefendosiskurve von Protonen, Elektronen und Rontgenstrahlen

Rintgen Protonen

Abbildung 1.4: Eindringtiefe von Rontgen- oder y-Strahlen (links) und Protonenstrahlen (rechts)

30



1.6 Radioaktivitat und Anwendungen von Isotopen

AUS DER MEDIZINISCHEN PRAXIS

Medizinische Anwendung von Radiopharmaka

Radiopharmaka zur Diagnostik: Szintigraphie

Hierbei werden dem Patienten radioaktiv markierte Wirkstoffe verabreicht, die y-
Strahlen emittieren. Die Substanzen reichern sich in bestimmten Organen oder Ge-
weben an, in denen sie umgesetzt oder gespeichert werden. Die radioaktive Strah-
lung kann von auBen gemessen werden und erlaubt Ruckschlisse auf eventuelle
Stoffwechselstérungen oder Tumore. Hierfir kommt heute meist metastabiles
Technetium-99 (**"Tc) zum Einsatz. Dieses kann in einem speziellen Generator
aus Mo gebildet und abgetrennt werden. *™Tc geht nach kurzer Zeit (t,, = 6 h)
unter Aussendung langwelliger y-Strahlung in **Tc Gber, das ein B--Strahler mit
einer Halbwertszeit von t,,, = 200 000 Jahren und damit relativ ungefahrlich ist.

Beispiel: Ein Knochentumor benétigt aufgrund seines schnellen Zellwachstums eine
groBere Menge an Phosphaten als normales Knochengewebe. Verabreicht man
%mTc- Phosphat, so wird dieses an Stelle von Calcium-Phosphat in die Knochen
eingebaut und reichert sich besonders im Tumorgewebe an. Das Sichtbarmachen
der vom *"Tc ausgesendeten radioaktiven y-Strahlung erfolgt durch die Szintigra-
phie. Hierbei nimmt eine Szintillationskamera Lichtblitze auf, die beim Auftreffen
der y-Strahlung auf einen Detektor (zum Beispiel Nal-Einkristall) entstehen (Radio-
lumineszenz).

Radiopharmaka zur Diagnostik: PET

Der wichtigste Marker in der Positronen-Emissions-Tomographie (= PET) ist die
"8F-markierte 2-Fluor-2-deoxyglucose ('8F-FDG), eine radioaktive Variante des nor-
malen Traubenzuckers (= Glucose, » Kapitel 12.1). Die Substanz verteilt sich nach
intravendser Gabe auf dem Blutweg im Koérper und wird besonders in Geweben
mit erhéhtem Stoffwechsel und damit mit hohem Glucosebedarf angereichert.
So lassen sich Tumore oder auch entziindetes Gewebe sichtbar machen. Ein PET-
Scanner setzt sich aus einem Tunnel, in dem ein Ring von Detektoren die emittier-
te Strahlung des Patienten misst, einem beweglichen Lagerungstisch und einem
Computersystem zur Bildberechnung zusammen. Das Herzstlick des PET-Scanners
besteht aus einigen hundert ringférmig angeordneten y-Detektoren (Szintillations-
zahler), die in Koinzidenz geschaltet sind, um die beiden gleichzeitig in 180°-Rich-
tung voneinander abgestrahlten y-Quanten zu erfassen.

Neben '8F-FDG werden zunehmend auch andere '®F-markierte Verbindungen ein-
gesetzt. "®F-Fluorothymidin (FLT) ist ein fluoriertes Derivat eines ursprtinglich als
Virostatikum (Alovudin) entwickelten Nucleosids (> Kapitel 14.3), GUber das mithilfe
der PET die DNA-Syntheserate in Tumoren und damit der Erfolg einer cytostatischen
Therapie detektiert werden kann. Man spricht hier von Tumor-Monitoring. Ein wei-
teres Derivat ist '®F-Fluoromisonidazol (FMISO) zur Visualisierung hypoxischen, das
heiBt unter Sauerstoffmangel leidenden Gewebes. Hypoxie ist ein negativer prog-
nostischer Marker fur solide Tumore. Niedrige Sauerstoffkonzentrationen in Tumo-
ren fordern deren Metastasierung und lassen Tumore schlechter auf Strahlen- oder
Chemotherapie ansprechen.

Ein neuer Ansatz, der eventuell sogar dem '8F-FDG bei der Tumordiagnostik Kon-
kurrenz machen konnte oder dieses zumindest erganzen koénnte, sind ®Ga-mar-
kiertes FAPIs, Fibroblast Activation Protein (FAP) Inhibitors, Hemmstoffe des Enzyms
FAP. Fibroblasten sind spezifische Zellen des Bindegewebes. Tumorfibroblasten
bilden im Gegensatz zu gesunden Fibroblasten sehr viel mehr FAP. Die Methode

Nachweis von Knochen-
tumoren durch Szinti-
graphie

© Dr. med. Martin Pachmann,
Miinchen, www.nierenbuch.de

Szintigraph

© Mado et al. World Journal of
Surgical Oncology 2006 4:3, doi:
10.1186/1477-7819-4-3
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Typische Verteilung von
18F-FDG im Korper (PET-Auf-
nahme)

© Wikipedia: Positronen- Emissions-
Tomographie, Maximum Intensity
Projection, Autor: Jens Langer
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eignet sich daher fur verschiedene Tumorarten, wie zum Beispiel Brust-, Pankreas-,
Leber- oder kolorektale Tumore.

Radiopharmaka zur Therapie

Die Radioiodtherapie (,Radioresektion”) kommt vor allem bei bestimmten For-
men des Schilddrisenkarzinoms, bei Hyperthyreose (Schilddrisentberfunktion)
oder Struma basedowiana (Morbus Basedow, , Kropf”) mit diffuser lodspeicherung
und bei nichtoperablen Patienten zum Einsatz (> Kapitel 1.10). Hierbei werden
hohere Dosen radioaktiven lods ('3'l) zugefthrt, die sich in der Schilddrise ein-
lagern und das erkrankte Gewebe (zumindest teilweise) zerstéren (metabolische
Strahlentherapie).

Radiopharmaka zur Diagnostik und Therapie - Theranostika

Neben der Nutzung zur Diagnostik (Diagnostika) werden Radiopharmaka auch zur
Therapie (Therapeutika) eingesetzt. Kann man die gleiche Verbindung fur beides
verwenden, spricht man von einem Theranostikum. Ein Beispiel fur ein Theranosti-
kum ist das Molektl PSMA617 (» Abbildung 1.5).

A

r 4
-
=~}

Prostata-spezifisches Membran-Antigen

Chelator
4. Zerstorung
von DNA
Linker 3. Freisetzung

von Strahlung
1. Spezifische
Radiopharmakon

Bindung des
Liganden an PSMA

2. Aufnahme in
die Tumorzelle

Ligand

| >—1

\ )— @ 3
>
)—

Tumorzelle

Abbildung 1.5: Das Radiopharmakon PSMA617 besteht aus einem Chelator (rot), der ein radio-
aktives Metallkation (gelb) binden kann. Verwendet werden %3Ga*+-lonen als Positronenstrahler fiir
die Diagnostik (PET) oder '”’Lu**-lonen als 3~-Strahler fiir die Therapie. Die Erkennungseinheit fiir
PSMA (blau) ist (iber einen Linker (schwarz) mit dem Chelator verbunden.

Es besteht aus einem Liganden (blau), der Uber einen Linker (schwarz) an einen
Chelator (rot) geknUpft ist. Der Ligand bindet als Erkennungseinheit des Theranos-
tikums an ein Zielmolekul auf Krebszellen. PSMA617 ist nach dem prostataspezi-
fischen Membran-Antigen (PSMA) benannt, an das sein Ligand spezifisch bindet.
Da PSMA, das auf den Oberflachen aller Prostatazellen vorkommt, bei Tumorzellen
aber in deutlich hoherer Konzentration gebildet wird (1 Million Molekule pro Krebs-
zelle), reichert sich PSMA617 an Krebszellen an. Fur die Diagnostik nutzt man aus,
dass sein Chelator mit %Ga*-lonen (gelb) beladen werden kann. Die Anreicherung
des PSMA617 an den Krebszellen zieht also eine Anreicherung von ®Ga3*-lonen
nach sich. Da %Ga3*-lonen Positronen aussenden, sind sie und damit der Tumor im
PET sichtbar. Zusatzlich wird eine Computertomographie (CT) durchgefiihrt und
die %8Ga-PET-Bilder werden mit den CT-Bildern tberlagert (®Ga-PSMA-PET/CT), um
die in der PET gefundenen Tumore und Metastasen den anatomischen Strukturen
prazise zuordnen zu kénnen.
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PSMA617 ist aber gleichzeitig ein Therapeutikum, da sein Chelator ebenfalls
77Lu**-lonen binden kann, die insbesondere p~-Strahlen emittieren. Bei einer -
Strahlung werden energiereiche Elektronen emittiert, die das umliegende Gewebe
zerstoren (> Abbildung 1.6).

o 0~_OH
Y~
Chelator HO N N
o]

N N
HO ~—
L [ O~ "NH
. (0]
‘g
Linker \/
,/LNH
HN (6] N
PSMA617 - O~_OH

Ligand

Abbildung 1.6: Nach Injektion in die Blutbahn reichert sich der mit '7’Lu** radioaktiv markierte
Arzneistoff durch Bindung an PSMA auf der Oberflache von Tumorzellen an, der Arzneistoff wird
in die Zelle aufgenommen und die Krebszelle quasi von innen bestrahlt. Dadurch wird die DNA der
Krebszelle zerstdrt und sie stirbt ab.

Die Methode, Tumore oder bestimmtes Gewebe Uber radioaktiv markierte Ligan-
den sichtbar zu machen, welche spezifisch und mit hoher Affinitat an Oberflachen-
proteine der Zellen binden, oder diese Zellen mithilfe der Liganden spezifisch mit
Tumormedikamenten zu adressieren, findet bereits vielfaltige Anwendung. Hierfir
kédnnen zum Beispiel Hormone oder bestimmte Antikdrper genutzt werden. Ein
Beispiel fur die Anwendung von Hormonen ist Edotreotid (DOTATOC). In diesem
Molekdl ist ein Chelator mit einem Analogon des Peptidhormons Somatostatin,
dem Octreotid, verknlpft. DOTATOC kann wahlweise mit einem Radiometallkation
fir die Diagnostik ("''In, ®Ga) oder die Therapie (°°Y, '77Lu) neuroendokriner Tumo-
re, die viele Somatostatin-Rezeptoren an ihren Zelloberflachen besitzen, versehen
werden (Radiopeptidtherapie).

Werden Antikorper mit einem y- oder Positronen (+)-Strahler markiert, spricht man
von Immunszintigraphie oder Immuno-PET. Bei der Radioimmuntherapie werden
dagegen die Antikdrper mit einem g--Strahler markiert. Ein Beispiel ist *°Y-markier-
tes Ibritumomab-Tiuxetan (Zevalin®) zur Therapie von Non-Hodgkin-Lymphomen.
0Y ist ein sogenannter ,harter”, das hei3t hochenergetischer g-Strahler mit einer
maximalen Eindringtiefe von 11 mm.
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MERKE

Will man Chemie
verstehen, muss man
sich mit dem Aufbau
der Elektronenhiille
beschaftigen.

Stehende Welle und nicht
stehende Welle

1.7 Aufbau der Elektronenhiille

Fir die chemischen Eigenschaften eines Stoffes maBgeblich entschei-
dend sind nicht die Atomkerne oder deren Masse, sondern die Elektro-
nen und der Aufbau der Elektronenhiille.

Die Elektronen sind in der Hiille nicht wahllos angeordnet, sondern ver-
teilen sich in einer ganz bestimmten Art und Weise auf unterschiedliche
Energieniveaus (Schalenstruktur der Elektronenhiille). Diesen Aufbau
der Elektronenhiille kann man nur mit der Quantenmechanik verstehen.
Quantenmechanische Ansédtze zur Beschreibung von Atomen wurden
in den 1920er-Jahren unabhéngig von Erwin Schrédinger und Werner
Heisenberg entwickelt. In der Quantenmechanik werden Elektronen als
Wellen betrachtet, deren Eigenschaften sich dann mit Differenzialglei-
chungen beschreiben lassen (Schrodinger-Gleichung). Das wohl wich-
tigste Ergebnis dieser Darstellung ist die Quantisierung der Energie von
Atomen, Molekiilen und anderen Teilchen von dhnlicher Gréf8e. Dem-
nach konnen diese in vielen Fallen nur bestimmte Zustdnde mit festen
Energiemengen (Quanten) einnehmen, wihrend andere Energiezustdnde
nicht moglich sind. Fiir das nur ein Elektron enthaltende Wasserstoff-
atom (H-Atom) ldsst sich der Aufbau der Elektronenhiille noch exakt
angeben, fiir alle anderen Elemente mit mehr als einem Elektron in der
Atombhiille gilt dies nicht mehr. Man verwendet allerdings ein vom H-
Atom abgeleitetes Modell als Ndherung. Die Grundziige dieses quanten-
mechanischen Atommodells sind wie folgt:

B Elektronen weisen sowohl Wellen- als auch Teilcheneigenschaften
auf (Welle-Teilchen-Dualismus).

B In der Atombhiille konnen sich nur bestimmte, ndmlich stehende Elek-
tronenwellen ausbilden (alle anderen nicht stehenden Wellen 16schen
sich aus!).

B Fir Elektronenwellen lassen sich wie fiir alle Wellen aber keine exak-
ten Bahnen, sondern nur Bereiche mit bestimmten Aufenthaltswahr-
scheinlichkeiten angeben (= Orbitale).

B Die Klassifizierung der Orbitale erfolgt durch vier Quantenzahlen: die
Hauptquantenzahl n, die Nebenquantenzahl ¢, die Magnetquanten-
zahl m und die Spinquantenzahl s, wobei keine zwei Elektronen in
einem Atom oder Molekiil in allen vier Quantenzahlen tibereinstim-
men diirfen (Pauli-Prinzip).

B Die Hauptquantenzahl n ( mit n = 1, 2, 3, ... ) bezeichnet das grund-
legende Energieniveau, also die Schale, auf der sich das Elektron be-
findet. Sie bestimmt die Ausdehnung der Orbitale und damit auch
wesentlich deren Energie. Je ndher die hochste Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit eines Orbitals am Kern liegt, desto geringer ist die
Energie der Elektronen in diesem Orbital.

B Fir jede Hauptquantenzahl n > 1 gibt es Orbitale mit unterschiedli-
cher rdumlicher Gestalt => Nebenquantenzahl £ mit ¢ = 0 bis (n - 1).

B Fir Orbitale mit ¢ > 0 gibt es mehrere energiegleiche (= ,entartete”)
Orbitale gleicher Gestalt und mit gleichem Abstand vom Kern, die
aber in verschiedene Raumrichtungen weisen => Magnetquanten-
zahl m mit m = —£bis +¢.
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B Jedes Orbital kann mit zwei Elektronen besetzt werden, die sich in
einer bestimmten quantenmechanischen Eigenschaft, ihrem Spin,
unterscheiden => Spinquantenzahl s mit s = —% oder +%.

B Die einzelnen Orbitale werden entsprechend ihres Energiegehaltes
von unten nach oben mit Elektronen besetzt (» Tabelle 1.6).

B Bei energiegleichen (= entarteten) Orbitalen (gleiche Quantenzahlen n
und ¢, aber verschiedene Magnetquantenzahl m) werden die entarte-
ten Orbitale zuerst alle einfach besetzt (Hundsche Regel).

Hauptquanten- Nebenquanten- Magnetquanten-
zahl n zahl ¢ zahl m

K 1 0 0 s
L 2 0 0 s
1 ~1,0, +1 p
M 3 0 0 s
1 =-1,0,+1 p
2 -2,-1,0,+1, 42 d

Tabelle 1.6: Aufbau der Elektronenhiille

Welle-Teilchen-Dualismus

Friher ging man davon aus, dass Licht eine elektromagnetische Welle darstellt,
wohingegen Materie, wie zum Beispiel Elektronen oder Atome, aus diskreten Parti-
keln bestehen. Heutzutage wissen wir (unter anderem durch Arbeiten von Einstein
und deBroglie), dass sich Teilchen auch als Wellen und Wellen auch als Teilchen
manifestieren kénnen, je nachdem, was fur ein Experiment man durchfihrt. Ver-
halt sich Licht wie ein Teilchen, so spricht man von Photonen, bei Schallwellen von
Phononen. Welche Eigenschaft jeweils im Vordergrund steht, hdngt zum einen
von der Masse der Teilchen und zum anderen vom betrachteten Experiment ab. Bei
makroskopischen Teilchen, wie zum Beispiel einem Auto, spielen die Welleneigen-
schaften in der Regel keine Rolle (obwohl sie vorhanden sind). Bei subatomaren
Teilchen hingegen beobachtet man je nach Experiment beide Eigenschaften.

» Abbildung 1.7 ist eine grafische Darstellung des 1s-Orbitals eines H-
Atoms. Die Dichte der Punkte in der Abbildung gibt die Wahrscheinlich-
keit an, ein Elektron an diesem Ort zu finden. Aufgrund seiner Wellen-
eigenschaften kann man fiir das Elektron keinen genauen Ort angeben,
an dem es sich befindet, und auch keine Bahn, auf der es sich bewegt.
Man muss sich mit Wahrscheinlichkeitsaussagen begniigen. Haufig fin-
det man Darstellungen fest umgrenzter Bereiche (» Abbildung 1.8). Am
Rand dieser Bereiche hilt sich das Elektron dann mit einer vorgegebenen
Wahrscheinlichkeit auf. Aber man sollte im Hinterkopf behalten, dass
streng genommen ein Orbital kein Ende hat, sondern eine unendliche
Ausdehnung. Es gibt immer eine, wenn auch kleine Wahrscheinlichkeit,
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Abbildung 1.7: Schema-
tische Darstellung eines
1s-Orbitals. Die Dichte der
Punkte gibt die Wahrschein-
lichkeit an, ein Elektron an

diesem Ort anzutreffen.

Aus: Brown, T. L., LeMay, H. E. &
Bursten, E. B. (2007)
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Abbildung 1.9: Energeti-
sche Abfolge der Orbitale.
In dieser Reihenfolge
werden die Orbitale von
unten nach oben sukzessive
mit jeweils zwei Elektronen
mit unterschiedlichem Spin

aufgefiillt.

Aus: Brown, T. L., LeMay, H. E. &
Bursten, E. B. (2007)

ein Elektron auch woanders zu finden. Die unterschiedlichen Farben
bei den 2p-Orbitalen kennzeichnen das Vorzeichen der mathematischen
Wellenfunktion ¥ (+ oder -). Dies spielt fiir die Wahrscheinlichkeit, das
Elektron dort zu finden, keine Rolle, da die Aufenthaltswahrscheinlich-
keit vom Quadrat der Wellenfunktion, ¥?, abhéngt. Die Vorzeichen sind
aber spéter wichtig, wenn wir uns mit der chemischen Bindung beschéf-
tigen (» Kapitel 2). Orbitale der gleichen Nebenquantenzahl ¢ sind ener-
giegleich, man spricht von entarteten Orbitalen. Dies ist zum Beispiel
bei den drei 2p-Orbitalen der Fall. Sie haben den gleichen Abstand vom
Kern und die gleiche Gestalt, unterscheiden sich nur in der Raumrich-
tung, in die sie bevorzugt weisen. Jedes Orbital ist entlang einer der drei
Achsen eines kartesischen Koordinatensystems orientiert. Diese rdum-
liche Orientierung hat aber fiir die Wechselwirkung eines Elektrons in
diesen Orbitalen mit dem Kern und damit fiir die Energie des Elektrons
keine Auswirkung.

z
\
_=)<:y
X
S
z V4 z
~d - -
—i y y
X
P, P, P,

Abbildung 1.8: Darstellungen des 2s- und der drei 2p-Orbitale. In den angegebenen Bereichen
halt sich ein Elektron mit gleicher Wahrscheinlichkeit auf. Die verschiedenen Farben der Orbitale
symbolisieren das Vorzeichen der Wellenfunktion ¥ (+ oder —), sind aber fiir die Aufenthaltswahr-

scheinlichkeit unerheblich.
Aus: Housecroft, C. E. & Sharpe, A. G. (2006)

Bei allen anderen Elementen verwendet man nun ebenfalls diese vom
H-Atom abgeleiteten Orbitale als Ndherung. Dies ist zwar nicht ganz
korrekt, da sich durch die Wechselwirkung mehrerer Elektronen mitei-
nander die Situation gegeniiber dem H-Atom verkompliziert. Aber die
prinzipielle Art und Abfolge der Orbitale bleibt dhnlich und wird daher
in erster Ndherung vom H-Atom iibernommen. Die einzelnen Orbitale
werden dann der Reihe nach entsprechend ihrer energetischen Lage mit
Elektronen aufgefiillt (» Abbildung 1.9). Bei entarteten Orbitalen werden
gemdl der Hundschen Regel erst alle Orbitale einfach besetzt. So ergeben
sich die entsprechenden Elektronenkonfigurationen der einzelnen Ele-
mente (= Verteilung der Elektronen auf die einzelnen Orbitale).

Lithium besitzt zum Beispiel insgesamt drei Elektronen. Die ersten bei-
den besetzen mit entgegengesetztem Spin das 1s-Orbital, das dritte Elek-
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tron das energetisch ndchsthohere 2s-Orbital. Beim Kohlenstoff (sechs
Elektronen) ist neben dem 1s-Orbital auch das 2s-Orbital doppelt be-
setzt. Die verbleibenden beiden Elektronen besetzen dann jeweils eines
der drei entarteten, energiegleichen 2p-Orbitale (Hundsche Regel). Beim
Natrium mit elf Elektronen sind die erste und die zweite Schale jeweils
komplett gefiillt. Auf der dritten Schale befindet sich ein Elektron im
3s-Orbital (Na: 1s? 2s? 2p°® 3s'). Da fiir die Chemie im Wesentlichen nur
die Valenzelektronen wichtig sind, also die Elektronen auf der dufersten
Schale, kann man fiir die inneren vollbesetzten Schalen (= Rumpfelek-
tronen) auch als Abkiirzung die Elektronenkonfiguration des entspre-
chenden Elementes mit der gleichen Elektronenkonfiguration angeben.
Hierbei handelt es sich um die sogenannten Edelgase (> Kapitel 1.9). Na-
trium hat zum Beispiel bei den Rumpfelektronen (1s? 2s* 2p°) die gleiche
Besetzung wie das Element Neon. Das Elektron auf der dritten Schale
(3s?) ist das Valenzelektron. Also kann man die Elektronenkonfiguration
fiir das Natrium auch angeben als [Ne] 3s'.

Nebenquantenzahl |

~ b

Na=1s? 252 2p? 3s' =[Ne] 3s'
%_/

Zahl der Elektronen

Hauptquantenzahl n im Orbital

vollbesetzte Valenzelektron

innere Schalen = [Ne]

1.8 Das Periodensystem der Elemente

Durch die sukzessive Auffiillung der Orbitale ergeben sich bei den ver-
schiedenen Elementen immer wieder dhnliche Elektronenkonfigura-
tionen auf der duBeren Schale. So weisen zum Beispiel Natrium und
Kalium jeweils auf ihrer dullersten besetzten Schale eine ns!-Elektronen-
konfiguration auf und Neon und Argon eine ns?np®-Konfiguration. Da
die chemischen Eigenschaften eines Elementes im Wesentlichen von
den Valenzelektronen (auch AuBenelektronen genannt) bestimmt wer-
den, wiederholen sich damit aber auch die chemischen Eigenschaften
der Elemente in periodischer Abfolge (» Abbildung 1.10). Natrium und
Kalium reagieren zum Beispiel heftig mit Wasser, wohingegen Neon und
Argon so gut wie keine chemischen Reaktionen eingehen.

zahl _ _ _
Symbol H Li /Be F Na Cl K J|Ca
nicht- weiches, nicht- weiches, nicht-  weiches,
reaktives reaktives  reaktives reaktives  reaktives reaktives

Gas Metall Gas Metall Gas Metall

Abbildung 1.10: Mit steigender Ordnungszahl findet man in periodischen Wiederholungen Ele-
mente mit ahnlichen chemischen Eigenschaften. Ursache sind analoge Elektronenkonfigurationen

auf der duBeren Schale dieser Elemente.
Aus: Brown, T. L., LeMay, H. E. & Bursten, E. B. (2007)
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Sortiert man nun die Elemente nach aufsteigender Ordnungszahl und
fasst Elemente mit dhnlichen Eigenschaften (= gleicher Zahl an Valenz-
elektronen) zu Gruppen zusammen, so ergibt sich das Periodensystem
der Elemente (PSE). Aus dem Periodensystem (> Abbildung 1.11) lassen
sich umgekehrt die Elektronenkonfigurationen und somit auch bestimm-
te Eigenschaften der Elemente, zum Beispiel ihre chemische Reaktivitat,
ablesen (> Kapitel 1.9). Die waagerechten Reihen im PSE nennt man Pe-
rioden, die senkrechten Spalten Gruppen.

1 Metalle VIIIA
18
1A Halbmetalle A IVA VA VIA VIA[ ,
H | 2 13 14 15 16 17 | g,
Nichtmetalle
3| 4 516 | 7|8 910
Li Be VIIIB B C N o F Ne

11 12 |IIB IVB VB VIB VIB ,~—"~=— B 1B | 13 14| 15| 16 | 17| 18
Na | Mg 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 | A1 Si P S Cl | Ar
19 20 21 22 23 24 25 26 | 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
K Ca | Sc Ti v Cr ([ Mn | Fe | Co | Ni [ Cu | Zn | Ga | Ge | As | Se | Br | Kr

37 38 39 40 41 42 | 43 44 | 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54
Rb | Sr Y Zr | Nb | Mo | Te Ru| Rh | Pd | Ag | Cd | In Sn | Sb | Te 1 Xe

55 56 72 73 74 75 76 | 77 78 79 80 81 82 83 84 85 86
Cs | Ba Hf | Ta W Re Os | Ir Pt | Au | Hg | Tl Pb Bi Po | At | Rn
87 88 104 | 105 | 106 | 107 | 108 | 109 | 110 | 111 | 112 | 113 | 114 | 115 | 116 | 117 | 118
Fr Ra Rf | Db | Sg | Bh Hs | Mt | Ds Rg | Cn | Nh Fl Mc | Lv Ts Og

Lanthanoide :
57 | 58 59 60 61 62 | 63 64 | 65 66 67 | 68 69 | 70 71
La | Ce Pr ([Nd Pm | Sm | Eu [ Gd | Tb | Dy | Ho | Er | Tm | Yb | Lu

8 | 90 | 91 92 | 93 94 | 95 | 96 | 97 | 98 | 99 | 100 | 101 | 102 | 103
Ac | Th | Pa U Np Pu | Am |[Cm | Bk | Cf | Es | Fm | Md | No | Lr

Actinoide

Abbildung 1.11: Periodensystem der Elemente. Die etwa 120 bekannten chemischen Elemente
sind entsprechend ihrer Elektronenkonfiguration in waagerechten Perioden (Auffiillung von Orbi-
talen innerhalb einer Schale) und senkrechten Gruppen angeordnet (analoge Elektronenkonfigura-
tionen auf der Valenzschale).

Im Periodensystem finden sich alle bekannten chemischen Elemente.
Elemente, die innerhalb einer Gruppe untereinander stehen, haben dhn-
liche chemische Eigenschaften, da sie die gleiche Anzahl an Valenzelek-
tronen aufweisen. Die Gruppen werden heutzutage von 1 bis 18 durch-
nummeriert. Man unterscheidet bei den Gruppen zwischen Haupt- und
Nebengruppen. Bei den Gruppen 1, 2 und 13 bis 18 (Hauptgruppen) wer-
den die innerhalb einer Periode von links nach rechts hinzukommenden
Elektronen jeweils in den s- bzw. p-Orbitalen der d&uBersten Schale unter-
gebracht (» Abbildung 1.12). Da diese Orbitale maximal acht Elektronen
aufnehmen konnen, gibt es folglich acht Hauptgruppen im Periodensys-
tem. Bei den Gruppen 3 bis 12 (Nebengruppen), auch Ubergangselemen-
te oder Ubergangsmetalle genannt) besetzen die neu hinzukommenden
Elektronen nicht Orbitale der &uBlersten Schale, sondern die (n—1)d-Orbi-
tale der um eins tiefer liegenden Schale. Deren Besetzung erfolgt jeweils
nach der Besetzung der ns-Orbitale, erstmals also innerhalb der vierten
Periode nach dem Element Calcium.
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25 > 2p .
35 ~ 3p >
a5 |= 3d > 4p -
s:s i S
6s 5d < 6 >
7s 6d - 7p
< 4If >
- 5|f >
[ Hauptgruppenelemente 1 Hauptgruppenelemente
des s-Blocks des p-Blocks
[ 1 Ubergangsmetalle [_1 f-Block-Metalle

Abbildung 1.12: Darstellung des Periodensystems, die angibt, welche Orbitale bei den einzelnen
Elementen innerhalb einer Periode jeweils mit Elektronen besetzt werden.

Wie man » Abbildung 1.9 entnehmen kann, sind die energetisch néchst-
hoher liegenden Orbitale nach dem 4s-Orbital die fiinf entarteten 3d-Or-
bitale. Erst wenn diese mit insgesamt zehn Elektronen besetzt worden
sind (Elemente der Gruppen 3 bis 12, Scandium bis Zink), wird beim
Gallium mit dem hinzukommenden 31sten Elektron erstmals eines der
4p-Orbitale besetzt (Ga: 1s* 2s* 2p°® 3s* 3p°® 3d'° 4s? 4p’ = [Ar] 3d'® 4s* 4p").
Die Elemente der Gruppen 3 bis 12 haben somit bis auf einige Ausnah-
men alle die gleiche ns*Elektronenkonfiguration auf der &uflersten Schale.
Eine weitere Besonderheit ergibt sich bei den jeweils auf das Lanthan
und das Actinium folgenden 14 Elementen, bei denen die (n—2)f-Orbita-
le aufgefiillt werden. Diese Elemente bezeichnet man entsprechend als
Lanthanoide und Actinoide oder, da die f-Orbitale starker innerhalb der
Atome liegen, als innere Ubergangselemente. Scandium, Yttrium und
die Lanthanoide nennt man auch Seltenerdmetalle. Sie haben alle sehr
dhnliche chemische Eigenschaften, spielen in der Medizin aber kaum
eine Rolle. Eine Ausnahme stellen Gandoliniumverbindungen dar, die
als Kontrastmittel in der Kernspintomographie (MRT) verwendet wer-
den (> Kapitel 8.7).

Im Periodensystem links und in der Mitte stehen die Metalle (die tiber-
wiegende Mehrzahl der chemischen Elemente sind Metalle). Rechts
findet man die typischen Nichtmetalle wie Kohlenstoff, Sauerstoff oder
Chlor. Dazwischen gibt es eine Reihe von Elementen, die in einigen As-
pekten eher metallische, in anderen eher nichtmetallische Eigenschaften
haben, die Halbmetalle, zu denen meist die in » Abbildung 1.11 violett
gefdrbten Elemente Bor (B), Silicium (Si), Germanium (Ge), Arsen (As),
Antimon (Sb) und Tellur (Te) gezdhlt werden. Die Metalle der ersten und
zweiten Hauptgruppe (zum Beispiel Kalium oder Calcium) sowie das
Aluminium sind sogenannte Leichtmetalle. Ubergangsmetalle (zum Bei-
spiel Eisen) und innere Ubergangsmetalle sind hingegen entsprechend

Seltenerdmetalle =
Scandium, Yttrium
und die Lanthanoide

Kalium K
Atomradius 227 pm
Dichte 0,86 g/cm?

Eisen Fe
Atomradius 126 pm
Dichte 7,8 g/cm®
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Dimitri Mendelejeff

© Wikipedia: Dmitri Iwanowitsch
Mendelejew

Reaktion von Natrium in

Wasser

Aus: Brown, T. L., LeMay, H. E. &
Bursten, E. B. (2007)

ihrer hoheren Dichte (= Masse/Volumen) Schwermetalle. Die Masse der
Atome nimmt innerhalb einer Gruppe von oben nach unten und meist in
einer Periode von links nach rechts zu. Gleichzeitig haben die Elemente
einer Periode von links nach rechts fortschreitend mehr Valenzelektro-
nen zur Verfiigung. Bis etwa zur Mitte jeder Periode verstdarken und ver-
kiirzen sich dadurch die Bindungen zwischen den Atomen (» Kapitel
2.5), anschliefend schwichen sie sich wieder ab. Folglich finden sich
etwa in der Mitte einer Periode jeweils die Elemente mit der hochsten
Dichte. Diese nimmt in der Regel in einer Gruppe von oben nach unten
stark zu. Die hochste Dichte hat Osmium mit 22,6 g/cm?®.

Historische Entwicklung des Periodensystems

Der historische Weg zur Ordnung der chemischen Elemente im Periodensystem
dauerte etwa zwei Jahrhunderte. Zunachst wurden Ahnlichkeiten im chemischen
Verhalten einiger Elemente, zum Beispiel zwischen den Erdalkalimetallen Calcium,
Strontium und Barium oder den Halogenen Chlor, Brom und lod, erkannt. Spater
entdeckte man dann Beziehungen zwischen den Atomgewichten. Erst Ende des
19. Jahrhunderts gelang dann Lothar Meyer und Dimitri Mendelejeff unabhangig
voneinander die Erstellung des ersten Periodensystems, in das alle bis dahin be-
kannten Elemente eingeordnet werden konnten. Mendelejeff sagte auBerdem die
Existenz einiger bis dahin noch nicht entdeckter Elemente voraus. Der genaue Auf-
bau von Atomen war zu dem Zeitpunkt allerdings noch nicht bekannt. Das heift,
die Aufstellung des Periodensystems erfolgte rein empirisch. Erst im Nachhinein
wurde der Aufbau des Periodensystems durch die Periodizitat der Elektronenkonfi-
guration der Elemente erklarbar.

1.9 Wichtige Gruppen im Periodensystem

Bei der ersten Gruppe im Periodensystem handelt es sich um die Alkali-
metalle (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr). Sie haben die Valenzelektronenkonfigu-
ration ns'. Der Wasserstoff wird nicht zu den Alkalimetallen gezahlt, da
er Eigenschaften eines typischen Nichtmetalls aufweist. Es handelt sich
um hochreaktive, sehr leichte Metalle mit typischen metallischen Eigen-
schaften (» Kapitel 2.4), die sehr heftig zum Beispiel mit Wasser oder
Luftsauerstoff reagieren. In der Natur kommen sie daher nur in Form
von chemischen Verbindungen, aber nicht elementar vor. Entsprechende
Verbindungen wie zum Beispiel Natriumchlorid (Kochsalz) oder Kali-
umchlorid sind sehr hédufig (Meerwasser enthélt groe Mengen Natrium-
chlorid), kommen auch im lebenden Organismus vor und spielen dort
eine wichtige Rolle, zum Beispiel fiir die Erzeugung und Weiterleitung
von Nervenimpulsen (> Kapitel 7.7).

Die zweite Gruppe im PSE sind die Erdalkalimetalle (Valenzelektronen-
konfiguration ns? Be, Mg, Ca, Sr, Ba), die zwar etwas weniger reaktiv
sind als die Alkalimetalle, aber immer noch spontan mit Wasser oder
Luft reagieren und daher ebenfalls nur in Form von chemischen Verbin-
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dungen in der Natur vorkommen. Verbindungen wie Calciumcarbonat
(Kalkstein) oder Magnesiumcarbonat finden sich sehr hdufig auf der Erde
in Form von Felsen und Bergmassiven (zum Beispiel die Dolomiten in
Italien). Auch lebende Organismen enthalten viele Calciumverbindun-
gen, zum Beispiel Calciumapatit (eine Form von Calciumphosphat), das
den Hauptbestandteil von Knochen und Zahnen darstellt (> Kapitel 6.3).

Die Gruppe 14 bezeichnet man als die Kohlenstoffgruppe. Ihre Elemen-
te (C, Si, Ge, Sn, Pb) haben die Valenzelektronenkonfiguration ns* np?
und bilden die Grenze zwischen den Metallen und den Nichtmetallen.
Kohlenstoff ist ein typisches Nichtmetall, seine Verbindungen sind die
Grundlage aller lebenden Organismen auf diesem Planeten (> Kapitel 9
bis » Kapitel 14). In elementarer Form wird Medizinische Kohle (Car-
bo activatus) als Adsorbens zum Beispiel zur Adsorption von Bakterien
bei Darminfektionen eingesetzt (> Kapitel 4.4). Silicium ist ein Halbme-
tall, das in Form von Verbindungen mit Sauerstoff, den Silikaten, den
Hauptbestandteil der Erdkruste darstellt. Zum anderen ist elementares
Silicium ein wichtiger Baustein fiir Computerchips. Zinn und Blei sind
typische Schwermetalle, deren Verbindungen iiberwiegend giftig sind
(» Kapitel 8.7).

Die Gruppe 15 wird als Stickstoffgruppe oder Stickstoff-Phosphor-Grup-
pe bezeichnet. Sie enthélt die Elemente N, P, As, Sb und Bi, deren Va-
lenzelektronenkonfiguration ns? np? ist. In der Gruppe nimmt der Metall-
charakter wie bei der Gruppe 14 von oben nach unten zu: Stickstoff und
Phosphor sind Nichtmetalle, Arsen und Antimon Halbmetalle und Bis-
mut ist ein typisches Metall. Erst 2003 fand man tiibrigens heraus, dass
das natiirlich vorkommende Bismut mit der Massenzahl 209 ein radio-
aktives Element ist, dessen Radioaktivitdt aber mit einer extrem langen
Halbwertszeit von mehr als 10 Jahren praktisch nicht relevant ist. Man
vergleiche hierzu das Alter der Erde mit ,nur” 4.6 - 10° Jahren! Stickstoff
ist mit 78 Vol% Hauptbestandteil der Luft. Zusammen mit Kohlenstoff
und Sauerstoff bildet er das Riickgrat von Proteinen (> Kapitel 13). Phos-
phor ist in Form von Phosphorsdureestern in den Nucleinsduren (» Ka-
pitel 14) enthalten und ist durch Adenosintriphosphat (ATP) (» Kapitel
14.3) fiir den Energiehaushalt des Korpers von zentraler Bedeutung. Ar-
sen ist sicher eher als Mordgift denn als Arzneistoff bekannt (> Tabelle
2.1). Allerdings wird es in Form von Arsenik (Arsen(IIl)-oxid, Diarsen-
trioxid, Arsentrioxid, As,0O,) tatsdchlich als sogenanntes Orphan-Arz-
neimittel — Arzneimittel fiir seltene Erkrankungen — zur Behandlung
bestimmter Formen der Leukdmie eingesetzt. Auch Antimon-Verbin-
dungen werden trotz ihrer Toxizitdt noch in einigen Ldndern verwendet,
ndmlich zur Behandlung der durch bestimmte Parasiten verursachten
Erkrankung Leishmaniose. Bismutsalze oder -komplexe finden Anwen-
dung zur Kombinationstherapie von Helicobacter-pylori-Infektionen des
Magens (> Tabelle 2.1).

Gruppe 16 enthélt die Chalcogene (= Erzbildner) (Valenzelektronenkon-
figuration ns? np*: O, S, Se, Te, Po). Die ersten Vertreter (O, S, Se) sind ty-
pische Nichtmetalle, die auch elementar in der Natur vorkommen. Sau-
erstoff spielt eine herausragende Rolle fiir nahezu alles Leben auf diesem

Knochen bestehen aus

Calciumapatit.

Aus: Brown, T. L., LeMay, H. E. &
Bursten, E. B. (2007)
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Planeten. Es ist essenzieller Reaktionspartner fiir alle Verbrennungs- und
die meisten Oxidationsprozesse, also auch der biochemischen Vorgéinge,
die in unserem Korper zur Energieproduktion ablaufen (» Kapitel 5). Es
wird in griinen Pflanzen bei der Photosynthese unter Einwirkung von
Sonnenlicht gebildet. In der Medizin dient Sauerstoff als Beatmungsgas
bei Hypoxie (Sauerstoffmangelzustdnde). Schwefel ist ein gelber Fest-
stoff, der als Sulfur ad usum externum (zum &duBerlichen Gebrauch) bei
Hautkrankheiten eingesetzt wird.

Arsenik: Mordgift und Arzneistoff

Jeder kennt die schwarze Komodie , Arsen und Spitzenhaubchen”, in der zwei
liebenswerte alte Tanten éltere, alleinstehende Manner mit einer bunten Giftmi-
schung aus Wein, Arsenik, Strychnin und Cyankali ins Jenseits beférdern. Arsen(lll)-
oxid ist schon seit langer Zeit als Mordgift bekannt, es war zeitweise sogar das
meistgebrauchliche Gift und ist in einigen historischen Giftmischungen enthalten
(zum Beispiel Aqua tofana, ,entwickelt” und verkauft von Giulia Tofana im 17.
Jahrhundert, um Ehefrauen bei der Beseitigung ihrer unliebsamen Ehemanner zu
untersttitzen). Bezeichnungen wie die euphemistische franzésische Umschreibung
.poudre de succession”, im Deutschen mit ,Erbschaftspulver”, , Thronfolgepul-
ver” oder ,Altsitzerpulver” Ubersetzt, deuten die Hintergriinde der Morde mit
Arsenik an. Wie andere Arsenverbindungen auch ist Arsen(ll)-oxid ein Stoffwech-
selgift, das durch Reaktion mit Schwefelgruppen (Thiole, Mercaptane, Sulfhydryl-
gruppen) in Proteinen deren Struktur zerstéren und deren Funktionen blockieren
kann. So greift es in zahlreiche Reaktionen des Energiestoffwechsels, der DNA-Re-
paratur (daher ist Arsen(lll)-oxid auch krebserregend!) oder in Transportvorgdnge
und in Signalweiterleitungskaskaden ein. Bei einer akuten Vergiftung treten Sym-
ptome nach wenigen Stunden nach der Einnahme auf: Krampfe und gastrointes-
tinale Beschwerden wie Ubelkeit, Erbrechen, Durchfélle, Koliken und Blutungen,
bis hin zu Nieren- und Kreislaufversagen. Dabei kann schon eine Dosis von 60 bis
170 mg todlich sein. Bei einer chronischen Vergiftung kann die Zeit bis zum Auftre-
ten von Symptomen, je nach taglicher Dosis, bis zu 30 Jahren betragen. Hier treten
dann typische Hautverfarbungen und -verdnderungen (sog. Arsenmelanosen und
Arsenkeratosen) auf. Ebenso kommt es zu Stérungen des Nervensystems mit Lah-
mungen, Parasthesien, Konzentrationsstorungen, Schwache und Muskelatrophien.
Durch regelmaBige Einnahmen geringer Mengen an Arsenik wird die Aufnahme
in die Blutbahn verringert, sodass dann héhere orale Dosen vertragen werden, die
fur andere schon tédlich waren. Daher versuchten sich einige Herrscher, die sich in
Gefahr von Giftanschldgen wéhnten, durch regelméaBige Einnahme von Arsenik zu
schitzen (Mithridatisation). Es gab auch sog. Arsenikesser, die das Gift regelmaBig
als Stimulanz einnahmen.

Uber viele Jahrhunderte war Arsenik ein perfektes Gift, da man es nicht nachwei-
sen konnte. Erst nach Einfuhrung der sog. Marsh'schen Probe 1863 durch James
Marsh nahmen die Mordanschldge mit Arsenik ab. Hierbei wird Arsen tber die
Bildung von Arsenwasserstoff AsH; und dessen Zersetzung an einer Porzellanschale
unter Bildung eines metallisch aussehenden Arsenspiegels nachgewiesen. Heute
kann die Arsenkonzentration im Blut oder im Urin Gber instrumentelle analytische
Verfahren wie die Atomabsorptions- oder Atomemissionsspektroskopie bestimmt
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werden. Eine chronische Arsenbelastung wird am besten durch die Analyse von
Haaren oder Nageln diagnostiziert.

Bis in die 1940er-Jahre war die Behandlung einer Arsenvergiftung nur symptoma-
tisch moglich. Dies anderte sich 1945 durch die Entwicklung des ersten Antidots Di-
mercaprol (BAL, British Anti Lewisit, als Antidot gegen das arsenhaltige Kampfgas
Lewisit entwickelt) durch britische Chemiker. BAL wirkt als Chelat-Komplexbildner
fur Arsen- und andere Halbmetall- oder Schwermetallionen. Es entzieht so den
blockierten Proteinen die giftigen lonen, sodass deren Funktion wiederhergestellt
wird. Neben BAL gibt es zwischenzeitlich noch weitere, nebenwirkungsarmere De-
rivate.

Trotz der bekannten Toxizitat von Arsenik und anderen Verbindungen haben Ver-
bindungen des Arsens auch eine lange Tradition als Arzneistoffe. Ein Beispiel ist
Paul Ehrlichs Salvarsan oder der heute noch verwendete Arzneistoff Melarsoprol zur
Behandlung fortgeschrittener Stadien der Afrikanischen Schlafkrankheit. Und auch
das bertihmte Arsenik wird seit Beginn der 2000er-Jahre als Arzneistoff zur Reser-
vetherapie bei einer bestimmten Form der Leukdmie (Akute Promyelozytenleuk-
amie, APL) eingesetzt. Es fuhrt bei den entarteten Krebszellen den programmierten
Zelltod (Apoptose) herbei. Aufgrund seiner hohen Toxizitat darf das Medikament
nur unter Aufsicht eines in der Behandlung akuter Leukamien erfahrenen Arztes
verabreicht werden und unter Einhaltung spezieller Uberwachungsvorschriften.

Die Halogene (= Salzbildner) bilden die die Gruppe 17 im Periodensys-
tem (F, Cl, Br, I, At). Alle Halogene sind Nichtmetalle. Sie haben die Va-
lenzelektronenkonfiguration ns? np® und sind deutlich reaktiver als die
Chalcogene. Ahnlich wie die ganz links im Periodensystem stehenden
Alkalimetalle kommen die Halogene daher in der Natur nicht elementar,
sondern nur in Form von chemischen Verbindungen vor. In lebenden Or-
ganismen sind insbesondere chemische Verbindungen des Chlors (zum
Beispiel das Natriumchlorid) oder des Iods (Schilddriisenhormone) sehr
wichtig. Aber auch die elementaren Halogene finden Anwendung. Chlor
wird zur Desinfektion von Wasser (zum Beispiel in Schwimmbédern)
eingesetzt, und Iodlosungen bzw. eine Einschlussverbindung von Iod in
ein Polymer (PVP-Iod, Polyvidon-Iod bzw. Povidon-lod: Betaisodona®)
werden zur Desinfektion von Wunden eingesetzt (> Kapitel 7.3).

Die Edelgase in der Gruppe 18 des Periodensystems sind alle gasférmige
Nichtmetalle, die chemisch duBerst inert sind (Valenzelektronenkonfi-
guration ns? np®) und daher nur elementar vorkommen (He, Ne, Ar, Kr,
Xe, Rn). Sie werden als Bestandteil von Leuchtstoffrohren (,,Neonroh-
ren) verwendet. In der Medizin wird Xenon als Inhalationsnarkotikum
eingesetzt (> Kapitel 3.6). Helium findet als Zusatz fiir Beatmungs- und
Atemgase (zum Beispiel beim Tauchen) Verwendung (» Kapitel 4.3).
Einatmen von Helium verdndert aufgrund der im Vergleich zu Luft ho-
heren Schallgeschwindigkeit kurzzeitig die Stimmlage (,Micky-Maus-
Stimme*).
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Der Mensch besteht
zu etwa 70 bis 80
Gewichtsprozent aus
Wasser.

Erythrocyten

Aus: Brown, T. L., LeMay, H. E. &
Bursten, E. B. (2007)

1.10 Wichtige Elemente in lebenden
Organismen

Insgesamt gibt es etwa 80 stabile Elemente in der Natur (sowie ca. 40
weitere radioaktive und damit instabile). Von diesen spielen aber nur
etwa 20 Elemente fiir Lebewesen eine wichtige Rolle (» Abbildung 1.13).
Wiederum nur vier chemische Elemente (O, C, H und N) machen etwa 96
Prozent der Masse eines Menschen aus (biologische Grundelemente). Zu
den sogenannten Mengenelementen (> 50 mg/kg Korpergewicht) zdhlen
ferner Na, K, Mg, Ca, Cl, P (als Phosphat) und S. Diese spielen unter an-
derem fiir die Regulation des Wasserhaushaltes, die elektrische Reizwei-
terleitung sowie die Funktion von Muskel-, Nerven- und Knochenzellen
eine wichtige Rolle (» Kapitel 7.7). Einige andere Elemente kommen nur
in sehr geringen Mengen (< 50 mg/kg Korpergewicht) vor, sind dennoch
essenziell und miissen mit der Nahrung aufgenommen werden. Zu die-
sen sogenannten Spurenelementen gehtren Metalle der Gruppen 6 bis
12 (Mo, Mn, Fe, Co, Cu, Zn) und Nichtmetalle (Se, I) sowie vermutlich
auch V, Cr, Ni, Si. Diese Elemente spielen in chemisch gebundener Form
zum Beispiel als Bestandteile von Proteinen (Se in Selenoproteinen, Fe
im Hamoglobin), Enzymen (Fe, Mo, Cu in Enzymen der Atmungskette),
Vitaminen (Co in Vitamin B,,) oder Hormonen (I im Schilddriisenhor-
mon Thyroxin, Zn im Insulin) wichtige Rollen (> Kapitel 8). Eine zu
geringe Aufnahme der Spurenelemente kann zu Mangelerscheinungen
fiihren.

1 Grundelemente

1 Mengenelemente s
H| > 13 14

Spurenelemente

3 4 5 6
Li Be B C
13 14

3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 | Al Si

21 22 23 24 25 26 | 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
Sc Ti v Cr (Mn | Fe | Co | Ni [ Cu |(Zn | Ga | Ge | As | Se | Br | Kr

37 | 38 39 | 40 | 41 42 | 43 44 | 45 | 46 | 47 | 48 | 49 | 50 | 51 52 | 53 54
Rb | Sr Y Zr | Nb | Mo | Tc Ru | Rh | Pd | Ag | Cd In Sn | Sb Te 1 Xe

55 | 56 721 73| 74|75 76 | 77 | 78 | 79 | 80 | 81 | 8 | 8 | 84 | 85 | 86
Cs | Ba Hf | Ta | W | Re | Os | Ir Pt | Au | Hg | TI | Pb | Bi | Po | At | Rn

Abbildung 1.13: Biologisch essenzielle Elemente. Von den etwa 120 bekannten Elementen spie-
len nur ca. 20 fiir Lebewesen eine Rolle. Nach ihrem mengenmaBigen Vorkommen unterscheidet
man Grundelemente (gelb), Mengenelemente (blau) und Spurenelemente (griin).

AUS DER MEDIZINISCHEN PRAXIS

Spurenelemente

Das Eisen im roten Blutfarbstoff Himoglobin ist fir den Sauerstofftransport in
den Erythrocyten (= rote Blutkorperchen) zustandig, die Gesamtmenge im Korper
betragt allerdings nur etwa 4 bis 5 Gramm. Eisenmangelanamien kénnen durch
erhohten Bedarf (zum Beispiel Schwangerschaft), erhéhten Verlust (zum Beispiel
Blutungen aus dem Gastrointestinaltrakt) oder verminderte Zufuhr (zum Beispiel
ungeniigender Eisengehalt der Nahrung, Eisenresorptionsstérungen) entstehen.
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Die Therapie erfolgt durch orale oder seltener parenterale Gabe von Eisenpréapa-
raten (> Kapitel 8.9).

Die Schilddrise steuert beim Menschen unter anderem den Stoffwechsel. Dafiir pro-
duziert sie vor allem iodhaltige Hormone wie Triiodthyronin (T3) oder Thyroxin (T4),
die stoffwechselsteigernd wirken. Diese Hormone enthalten sehr viel lod (150 pg
Thyroxin T4 = 100 pg lod). Fur ihre Produktion ist daher eine ausreichende lodzu-
fuhr mit der Nahrung notwendig. Bei lodmangel kommt es zu einer Wucherung der
Schilddriise, dem sogenannten Kropf (Struma). Um dieser weit verbreiteten Krank-
heit entgegenzuwirken, wird in den meisten Industrielandern dem Speisesalz heut-
zutage Natriumiodat hinzugefiigt, das in vivo zu lodid reduziert wird (> Kapitel 7.3).

Ausgepragte Struma
© Univ. Doz. Dr. Michael Hermann,

1.11 Wechselwirkungen von Licht mit Materie Wien, Osterreich
und Grundlagen der Spektroskopie

Als Spektroskopie bezeichnet man Untersuchungen, die auf der Wech-
selwirkung von elektromagnetischer Strahlung mit Materie beruhen.
Hierdurch lassen sich wesentliche Informationen iiber die Art, den Auf-
bau, die Struktur und die Konzentration der untersuchten Stoffe erhalten.
Je nach Art und Energie der eingesetzten Strahlung tritt diese in unter-
schiedlicher Weise mit Materie in Wechselwirkung. Dabei unterscheidet
man nach Frequenz bzw. Wellenldnge der Strahlung verschiedene Arten
von elektromagnetischer Strahlung, wie zum Beispiel Rontgenstrahlung,
ultraviolette Strahlung, sichtbares Licht, Infrarot- oder Wéarmestrahlung
und Mikrowellenstrahlung (» Abbildung 1.14). Der vom menschlichen
Auge wahrnehmbare Bereich des sichtbaren Lichtes umfasst nur einen
sehr kleinen Teil des elektromagnetischen Spektrums im Wellenldngen-
bereich von etwa 400 bis 750 nm.

Wellenlange (m)

10" 107° 1077 107> 1073 107! 10" 103
AN NN N TN RN NN SO NN (RN NN NN (R N N
T T T T
1 1 | 1 1
Gamma-! Rontgen- ! ultra- |3 infrarot | Mikro- ! Radiowell
strahlen | strahlen 1 violett [5 ' arot 1 wellen | adiowetlen
1 1 2 1 1
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T 1T T T8 T T T ST T T T T T 1
10%0 10'8 {09 0% 1088 o™ 108 10° 10*
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sichtbarer Bereich
T
400 500 600 700 750 nm

Abbildung 1.14: Das elektromagnetische Spektrum. Je nach Wellenlange unterscheidet man ver-

schiedene Strahlungsarten, wie zum Beispiel Rontgenstrahlen, sichtbares Licht oder Radiowellen.
Aus: Brown, T. L., LeMay, H. E. & Bursten, E. B. (2007)
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Energie elektromagnetischer Strahlung

Elektromagnetische Strahlen kénnen charakterisiert werden durch:

® ihre Wellenlange A (Einheiten: m, cm, nm),

B ihre Frequenz v (Einheiten: Hz = s~', MHz),

m die Strahlungsenergie E (Einheiten: eV, J, kJ) eines Lichtquants (= Photons), wo-
bei1eV=16-10"Jund 1J=0,239 cal ist.

Mit den Formeln
c=A-vund E =h-v

kénnen die einzelnen GréBen ineinander umgerechnet werden.

Dabei sind c = 2,998 - 108 m - 5" die Lichtgeschwindigkeit und h =6,63 - 103*J - s
die Planck-Konstante.

Die , offensichtlichste” elektromagnetische Strahlung ist Licht, da der Sehvorgang
dadurch ausgel6st wird, dass Licht Nervenimpulse auf der Netzhaut erzeugt. Elekt-
romagnetische Strahlung kann man sich als eine Welle vorstellen, bei der ein elek-
trisches Feld, E, und senkrecht dazu ein magnetisches Feld, B, sinusférmig schwan-
ken (siehe Abbildung oben). Diese Wellen bewegen sich senkrecht zu den E- und
B-Feldern in die Ausbreitungsrichtung (x) mit der Lichtgeschwindigkeit, die im Va-
kuum exakt 299 792 458 m - 57! betragt.

Fallt elektromagnetische Strahlung auf Materie, so spiren die Atome und Molekle
vor allem das hin und her schwingende (oszillierende) elektrische Feld, welches auf
die geladenen Elektronen und Kerne Krafte austbt. Die Frequenz, v, dieser Oszilla-
tionen charakterisiert elektromagnetische Strahlung und hangt Uber die Beziehung
v - A = c mit der Wellenlange, A, zusammen. Die Ausbreitungsgeschwindigkeit elek-
tromagnetischer Strahlung in einem Stoff (Medium) unterscheidet sich von der im
Vakuum, da Ladungen in der Materie zum Mitschwingen gebracht werden. In der
Regel verringert sich dadurch die Wellenldnge A. Die unterschiedlichen Geschwin-
digkeiten an der Grenzflache zweier Medien wie zum Beispiel Luft und Augenlinse
fihren dazu, dass Licht dort gebrochen wird.

Genau wie Elektronen haben elektromagnetische Strahlen sowohl Wellen- als auch
Teilchen-Eigenschaften. Die zugehorigen Teilchen werden als Photonen bezeichnet
und besitzen eine Energie von E = h - v, wobei v die Frequenz der elektromagne-
tischen Strahlung und h das Planck'sche Wirkungsquantum (h = 6,63 - 103* J - s)
bezeichnet. Die Energie eines Photons kann nur dann von Materie aufgenommen
werden, wenn dort ein neuer Zustand besetzt wird, dessen Energie sich von dem
urspriinglichen um E = h - v unterscheidet. Die Wahrscheinlichkeit fur diese Zu-
standsanderungen hangt davon ab, wie stark die gednderte Bewegung der Elekt-
ronen und Atomkerne mit dem Strahlungsfeld in Wechselwirkung tritt. So kommt
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es, dass sichtbares und UV-Licht (A=10-750 nm) von Zellgewebe hauptsachlich
aufgenommen (absorbiert), elektromagnetische Strahlung mit Wellenlangen von
650-1350 nm (nahes Infrarot) dagegen relativ gut durchgelassen wird.

Elektromagnetische Strahlung kann von Materie aufgenommen (= absor-
biert) werden. Dabei wird ihre Energie in andere Energieformen umge-
wandelt. So kann Infrarotstrahlung (IR-Strahlung) Schwingungen von Mo-
lekiilen anregen. Eine Auftragung des absorbierten Anteils der Strahlung
gegen deren Frequenz wird als IR-Spektrum bezeichnet. Solche Spektren
erlauben es, Molekiile aufgrund ihrer unterschiedlichen Schwingungen
zu unterscheiden und zu charakterisieren. Ganz analog kann ultraviolette
und sichtbare Strahlung (UV-Vis-Strahlung) Valenzelektronen von Ato-
men und Molekiilen anregen, wohingegen Rontgenstrahlen Elektronen
aus den inneren, energetisch tief liegenden Schalen anregen. Dies wird
in der UV-Vis- (> Abbildung 1.14) bzw. der Réntgenspektroskopie ausge-
nutzt. Sehr viel niedrigere Photonenenergien im Bereich von Radiowellen
nutzt man in der Magnetresonanzspektroskopie. Hierbei wird der unter-
suchte Stoff in ein starkes Magnetfeld gebracht. Dadurch erhalten insbe-
sondere Kernspins von Wasserstoffatomen unterschiedliche Energien, die
in der Magnetresonanztomographie (MRT) detektiert werden.

Betrachten wir die UV-Vis-Spektroskopie genauer. Im Normalfall weisen
Atome eine Elektronenkonfiguration auf, bei der alle Orbitale entsprechend
ihrer energetischen Abfolge mit Elektronen besetzt sind (= Grundzustand).
Durch Energiezufuhr (zum Beispiel Warme oder elektromagnetische Strah-
lung) von auBen kénnen Elektronen von niedrigeren in energetisch hohere
Orbitale tiberfithrt werden (= angeregter Zustand). Bei der Riickkehr in den
Grundzustand wird die Uberschussenergie wieder abgegeben. Dies kann
als Emission durch Ausstrahlung elektromagnetischer Strahlung einer
ganz bestimmten Energie und damit auch einer bestimmten Wellenlénge (=
Farbe) geschehen. Da in jedem Atom nur genau bestimmte, diskrete Ener-
gieniveaus vorkommen (> Kapitel 1.7), kann auch die Aufnahme bzw. Ab-
gabe von Energie nur gequantelt, das heiBt in bestimmten Energiemengen
erfolgen, die fiir jedes Atom charakteristisch sind (» Abbildung 1.15). Die
Energietiibertragung erfolgt also ebenso gequantelt.

AE = Eanfang - Eende = h -V

Emission

Photon

Elektron
Kern

Grundzustand Anregung durch Angeregter

ein Photon Zustand
Abbildung 1.15: Elektronenanregung in einem Atom. Durch Aufnahme (= Absorption) von Photo-
nen genau definierter Energie kann ein Elektron vom Grundzustand in ein energetisch héheres
Orbital angeregt werden. Bei der Riickkehr in den Grundzustand wird wiederum Strahlung einer
bestimmten Energie und damit Wellenldnge abgestrahlt (= emittiert).

Je groBer die Frequenz,
desto grofer ist die
Energie!

Je groBer die Frequenz,
desto geringer ist die
Wellenlédnge!
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Bei Atomen ergibt sich ein scharfes Linienspektrum. In Emission strah-
len die Atome Serien definierter Frequenzen elektromagnetischer Wellen
aus (> Abbildung 1.16), wenn man ihnen zuvor Energie zufiihrt und sie
nach erfolgter Elektronenanregung anschlieBend wieder in den Grund-
zustand zurilickfallen (Emissionsspektrum). Die gleichen Frequenzen
fehlen in einem kontinuierlichen Spektrum, wenn man kontinuierliche
Strahlung durch eine die entsprechenden Atome enthaltende Gasphase
schickt (Absorption, » Abbildung 1.17). Mithilfe dieser Methode lassen
sich somit Atome eindeutig identifizieren, da die Energieniveaus der
Elektronen und somit auch die ausgesandte oder absorbierte Strahlung
fiir jedes Atom charakteristisch sind (zum Beispiel wichtig fiir Element-
analysen und die Astronomie).

(a)
400 450 500 550 600 650 700 nm

400 450 500 550 600 650 700 nm

Abbildung 1.16: Spektrallinien. Durch elektrische Entladungen erzeugte Spektren von (a) Na und
(b) H.Anhand der farbigen Linien im Spektrum ist zu erkennen, dass nur Licht einiger weniger spezi-

fischer Wellenlangen entsteht.
Aus: Brown, T. L., LeMay, H. E. & Bursten, E. B. (2007)

Absorption
Atom,
@ Molekul e -
Absorptionsspektrum

Elektromagnetische einzelne Linien bestimmter

Strahlung Wellenldnge fehlen im
kontinuierlichen Spektrum

L[] ]

Emissionsspektrum
(Fluoreszenz, Flammenfarbung)
einzelne Linien bestimmter Wellenldnge

Abbildung 1.17: Wechselwirkung von Licht und Materie. Die Aufnahme von Strahlungsenergie
unter Bildung angeregter Zustande fiihrt zu einem Absorptionsspektrum. Auch die anschlieBende
Emission von Strahlung bei der Riickkehr in den Grundzustand kann beobachtet werden (Emissions-
spektrum).
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CHEMIE IM ALLTAG

Flammenfarbung

Einige Elemente rufen in der heiBen Brennerflamme charakteristische Farbungen
hervor. In der analytischen Chemie wird dieser Effekt als empfindlicher Nachweis
fir diese Elemente benutzt. Die Temperatur der Gasflamme kann allerdings nur re-
lativ wenige Metallsalze zum Leuchten anregen. Dazu zahlen die Alkalimetall- und
Erdalkalimetall- sowie einige Schwermetallsalze. So fuhrt Lithium zu einer karmin-
roten Flammenfarbung, Natrium zu einer gelben und Kalium zu einer violetten.

Bei den hohen Temperaturen in der Flamme kommt es vereinfacht gesprochen zu
einer Spaltung der Salze, wobei unter anderem die entsprechenden Metallatome
entstehen, deren Elektronen dann angeregt werden und unter Aufnahme von
Energie ein hoheres Energieniveau besetzen. Bei ihrer Ruckkehr auf das Niveau
des Grundzustands wird die zuvor aufgenommene Energie in Form von Licht einer
bestimmten Farbe (Wellenlange bzw. Frequenz und damit Energie) abgestrahlt.
Natrium strahlt dabei gelbes Licht einer Wellenldnge von 589 nm ab (sogenannte
Natrium-D-Linie), das die Flamme gelb farbt.

Farbigkeit von Stoffen

Nicht verwechseln: Der Eindruck der Farbigkeit von Stoffen entsteht dadurch, dass
aus dem weiBen Sonnenlicht (Gemisch aller Wellenldngen!) bestimmte Wellenlan-
gen absorbiert werden. Der nicht absorbierte Rest wird reflektiert und ruft im Auge
den Eindruck der Komplementarfarbe der absorbierten Wellenldnge hervor. So ab-
sorbiert ein gelb erscheinender Stoff dunkelblaues Licht der Wellenlange 425 nm.
Die gelbe Flammenfarbung durch Natrium ist jedoch emittiertes gelbes Licht der
Wellenldnge 589 nm!

2,57

2,04

Absorption

220 240 260 280 300 320 340
Wellenléange in mm

Abbildung 1.18: UV-Vis-Bandenspektrum von Acetylsalicylséure (Aspirin®)

Flammenférbung durch
Lithium und Natrium

© Wikipedia: Flammenfarbung,
Lithium, karminrot u. Natrium,
natriumgelb, Autor: Herge
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Bei mehratomigen Molekiilen kommt es bei Energieaufnahme neben der
Elektronenanregung auch zur Anregung von Schwingungs- und Rota-
tionsbewegungen. Auch diese Prozesse sind gequantelt, das heifit, die
Energieaufnahme oder -abgabe kann nur in bestimmten diskreten Ener-
giemengen erfolgen. Allerdings liegen die Energieniveaus sehr dicht
beieinander. Daher ergeben sich im Spektrum sehr eng nebeneinander
liegende Linien, die letztendlich zu breiten Banden iiberlappen. Man
beobachtet deshalb bei Molekiilen in der Regel ein Bandenspektrum
(» Abbildung 1.18).

Spektroskopie kann, wie bei der Flammenfiarbung beschrieben, qualita-
tiv zum Nachweis von Stoffen und bei Molekiilen auch zur Strukturauf-
klarung eingesetzt werden. Ebenso kann man die Spektroskopie auch zur
quantitativen Bestimmung der Konzentration des Stoffes in einer Probe
einsetzen (wichtig fiir Gehaltsbestimmungen in der klinischen Diagnos-
tik und fiir Reinheitsanalysen):

B Qualitativ: Messung der Wellenldnge A der absorbierten bzw. emittier-
ten Strahlung = charakteristisch fiir Identitdt und chemische Struktur
des Teilchens

B Quantitativ: Messung der Intensitédt der absorbierten oder emittierten
Strahlung = proportional zur Konzentration des Stoffes

Grundlage fiir die quantitative Analyse ist das Lambert-Beer’sche Ge-
setz. In den meisten Fillen ist die Lichtabsorption eine Eigenschaft
individueller Molekiile. Dann ist die Absorption A (frither Extinktion
genannt; dekadischer Logarithmus des Verhiltnisses der Intensitdten
von einfallendem und austretendem Licht, log,,[,/I) proportional der
Schichtdicke d (in cm) und der Konzentration c¢ (in mol/L) des Stoffes in
der Losung. Die Proportionalitdtskonstante ist der molare Absorptions-
koeffizient ¢ (frither Extinktionskoeffizient), der eine Stoffkonstante dar-
stellt, aber fiir jede verwendete Wellenldnge einen anderen Wert hat.

DEFINITION
Lambert-Beer'sches Gesetz

log]oI—I‘J = lg% =A =c¢-c-d bzw. % = 10%

Iy bzw. I Intensitat des ein- und ausfallenden Lichtes

A Absorbanz (auch Extinktion)

€ Molarer Absorptionskoeffizient (auch Extinktionskoeffizient ge-
nannt) in L/(mol - cm): Stoffkonstante, die aber von der Wellen-
lange abhangt

c Konzentration des Stoffes in der Lésung in mol/L

Schichtdicke = Breite der Kivette in cm = Lange des Lichtweges
durch die Probe
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Abbildung 1.19: Schematischer Aufbau eines Spektralphotometers. Licht bestimmter Wellenlan-
ge wird abwechselnd durch die Probe und eine Referenz geleitet. Aus dem Verhaltnis der Intensi-
taten lassen sich Riickschliisse auf die Menge und Art der Probe ziehen.

Die Messung der Strahlungsintensitdten erfolgt bei der UV-Vis-Spektro-
skopie mit einem Spektralphotometer (» Abbildung 1.19), das {iblicher-
weise aus den folgenden Bauteilen besteht.

B Lichtquelle: Zum Beispiel Wolframlampe oder Halogenlampe fiir
sichtbaren Bereich, Deuteriumlampe fiir UV-Bereich.

B Linse bzw. Kollimatorspiegel: Ausblendung eines Strahlenbiindels
bzw. Zusammenfassung des Lichtes zu einem Strahlenbtindel.

B Prisma: Erzeugt aus dem einfallenden polychromatischen weiflen
Licht (Gemisch aus vielen Wellenldngen) monochromatisches Licht
(Licht einer Wellenldnge). Durch Drehung des Prismas lédsst sich die
gewlinschte Wellenldnge einstellen, ebenso kann auch der gesamte
Wellenldangenbereich abgefahren werden.

B Rotierender Spiegel (,Chopper”): Teilung des Strahlenbiindels in
Proben- und Referenzstrahl, Licht wird abwechselnd durch Referenz-
und Probenkiivette geschickt.

B Probenkiivette, Referenzkiivette: Enthalt Probe (liefert Intensitat I)
und Referenz (liefert Intensitdt I,, Kompensation von Fehlern, die
durch die Eigenabsorption des Losemittels, Reflexion von Licht an der
Kiivette und Streuung des Lichts in der Kiivette entstehen). Die Kii-
vetten bestehen aus Glas fiir den sichtbaren Bereich bzw. aus Quarz-
glas fiir den UV-Bereich.

B Gitterspiegel: Fiihrt die beiden Lichtstrahlen (Referenz und Probe)
wieder zusammen.

B Detektor: Umwandlung der elektromagnetischen Strahlung in ein
elektrisches Signal (zum Beispiel Photozelle, Photodiode, Photomul-
tiplier).

B Anzeigegerit, PC: Berechnung und Anzeige der Absorption aus I und
I,, Registrierung des Spektrums, Steuerung des Spektrometers, Soft-
ware zur Auswertung und Ausgabe der Ergebnisse.

Prisma

© Prof. Dr. Hans Josef Paus, 2.
Physikalisches Institut, Universitat
Stuttgart
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Pulsoxymetrie

T

© ferdinand Menzl Medizintechnik
GmbH, Wien, Osterreich

Reflotron®

© Roche Deutschland Holding
GmbH, Grenzach-Wyhlen

AUS DER MEDIZINISCHEN PRAXIS

Medizinische Anwendungen der Photometrie

Pulsoxymetrie

Die Pulsoxymetrie ist ein Verfahren zur nichtinvasiven Ermittlung der Sauerstoff-
sattigung des Blutes (= S,0,) durch Messung der Lichtabsorption bzw. der Licht-
emission bei Durchleuchtung der Haut (perkutan). Die Messung erfolgt mit einem
aufsteckbaren Clip an einem leicht zugéanglichen Kérperteil, vorzugsweise an ei-
nem Finger, Zeh oder am Ohrlappchen.

Grundlage ist hierbei die Tatsache, dass sauerstoffreiches und -armes Blut eine
unterschiedliche Farbe aufweisen (Oxyhamoglobin = ,rot” bzw. Desoxyhamo-
globin = ,blau”) (» Kapitel 8). Zur Bestimmung der Sauerstoffsattigung wird die
Absorption bei zwei verschiedenen Wellenldngen gemessen, bei denen sich die
Absorptionscharakteristika von Oxyhamoglobin und Desoxyhdmoglobin deutlich
unterscheiden. Genau genommen wird lediglich das Intensitatsverhaltnis dieser
beiden Absorptionen gemessen und erst durch den Vergleich dieses Quotienten
mit empirisch ermittelten Werten einer Kalibrierungskurve (empirische Eichung) er-
halt man die Sauerstoffsattigung. Diese liegt im Normalfall bei 94 bis 98 Prozent.
Um die Hintergrundabsorption durch das Gewebe, Knochen oder auch das vendse
Blut herauszufiltern, werden nur die Absorptionsschwankungen durch den Puls-
schlag als Messgrundlage verwendet.

Reflexionsphotometrie

Auf dem Prinzip der Reflexionsphotometrie beruht das als Reflotron® bekannte
Analysensystem zur Bestimmung von Parametern der klinischen Chemie aus Blut,
Serum oder Plasma. Hierfur wird zum Beispiel ein Tropfen Blut auf einen Teststrei-
fen gegeben, der mit bestimmten im Blut vorhandenen Stoffen wie zum Beispiel
Glucose eine (meist enzymatische) Farbreaktion eingeht. Die auftretende Verfar-
bung wird dann mit einem Photometer ausgewertet und erlaubt eine schnelle und
quantitative Bestimmung von Substanzen wie zum Beispiel Glucose, Cholesterol,
Triglyceride, Leberenzyme, Harnstoff, Harnsaure, Hdmoglobin, Bilirubin oder Krea-
tinin.

Heilen durch Licht und Warme

Therapie mit Licht nutzt die Wirkung von elektromagnetischer Strahlung verschie-
dener Wellenldngen und Beleuchtungsstarken.

Die dunklen Wintermonate fuhren bei manchen Menschen zu Depressionen, oft
auch Winter-Blues genannt. Hier kann unter Umstanden der Einsatz von hellem
Kunstlicht, welches Sonnenlicht des kurzen oder mittleren Wellenldngenbereichs
entspricht (blaues, griines, gelbes Licht, ca. 400 bis 600 nm; sogenannte Tages-
lichtlampe) und eine hohe Beleuchtungsstarke von 2500 bis 10 000 Lux besitzt,
in Frage kommen. Die innere Uhr, die den Schlaf-Wach-Rhythmus steuert und
dessen wichtigster Taktgeber das Sonnenlicht ist, durchlduft in etwa einen 24-Stun-
den-Zyklus. Ein Schlisselhormon ist dabei Melatonin (» Kapitel 11.4.3, Tabelle
11.2), das sog. Schlafhormon. Es wird im Gehirn vom Hypothalamus ausgeschit-
tet. Ausloser ist Licht, das auf bestimmte Rezeptoren in der Netzhaut des Auges
trifft. Der Melatoninspiegel ist bei Dunkelheit hoch und erreicht sein Maximum
etwa um 3 Uhr nachts. Dies ist aber auch abhéngig vom Chronotyp, das heiBt, ob
man zu den Lerchen oder Eulen gehort. Der Chronotyp ist tatsachlich genetisch
festgelegt und man hat selbst nur wenig Einfluss darauf. Er kann sich im Laufe
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des Lebens aber auch dndern. Gegenspieler des Melatonins ist das Glucocorticoid
Cortisol. Dieses Stresshormon aus der Gruppe der Steroide wird in den friihen Mor-
genstunden ausgeschuttet, lasst den Blutzucker ansteigen und liefert damit dem
Korper Energie fur den Start in den Tag. Werden die Tage kirzer oder gerat der
Schlaf-Wach-Rhythmus zum Beispiel durch Schichtarbeit aus dem Gleichgewicht,
wird die Produktion von Melatonin gesteigert. Gleichzeitig sinkt der Serotoninspie-
gel, denn der Kérper wandelt Serotonin in Melatonin um. Eine Lichttherapie kann
nun dieses Ungleichgewicht positiv beeinflussen. Fur die Erforschung der inneren
Uhr wurde tbrigens 2017 der Nobelpreis fir Medizin an J. C. Hall, M. Rosbash und
M. W. Young vergeben.

Eine Lichttherapie wird auch bei Neugeborenen angewendet, wenn diese eine
Gelbsucht (Neugeborenen-lkterus) aufweisen, die langer oder starker ist, als
es Ublicherweise nach der Geburt der Fall sein sollte. Hierbei steigt der Bilirubin-
Spiegel im Blut so stark an, dass Schadigungen des Gehirns die Folge sein kénnen.
Bilirubin ist Abbauprodukt des roten Blutfarbstoffs Hadm. Es wird nach Kopplung
an Glucuronsaure (> Kapitel 12.3) in der Leber Uber den Darm ausgeschieden. Das
Baby wird meist mit Blaulicht (ca. 450-475 nm) bestrahlt, was den Abbau von Bili-
rubin zu wasserloslichen Formen beschleunigt, die direkt ohne vorherige Kopplung
an Glucuronsadure ausgeschieden werden.

UV-A- und UV-B-Strahlen sind, wie fast jeder weiB, naturlich auch fur die Braunung
der Haut verantwortlich. Dies dient jedoch nicht, wie viele Werbeslogans von Son-
nenstudios suggerieren, dazu, den Menschen attraktiver und selbstbewusster zu
machen, sondern es handelt sich um einen Schutzmechanismus der Haut vor den
schadigenden Strahlen der Sonne. Treffen UV-Strahlen auf die Haut, so verdickt
sich die obere Hornschicht durch die energiereicheren UV-B-Strahlen; es bildet sich
die sogenannte Lichtschwiele, die die Haut vor der Sonne schitzt. Dringen die
Strahlen weiter in die Haut vor, so werden in tieferen Hautschichten die Melanin-
Pigmente, unter anderem aus der Aminosaure Tyrosin » (Kapitel 13.2) gebildet, die
Haut wird braun. Das polymere Molekil Melanin, dessen Struktur tatsachlich noch
nicht bis ins letzte Detail aufgeklart ist, Gbt seine Schutzwirkung dadurch aus, dass
es sich in der Zelle quasi wie ein Schutzschild um die DNA legt und durch Absorpti-
on der Strahlung und deren Umwandlung in Warme vor strahlungsbedingten Scha-
den des Erbgutes schitzt. Der Schutz ist aber zeitlich begrenzt. Je nach Hauttyp
halt er nur einige Minuten bis Stunden. Zu hohe UV-B-, aber auch UV-A-Strahlung
fihrt bei zu langer Exposition zu Sonnenbrand und zu Hautkrebs. Eine sogenannte
.gesunde” Brdune, egal ob durch Sonne oder Solarium, gibt es daher nicht.

UV-A-Strahlung wird ebenfalls bei der PUVA (Psoralen plus UV-A) eingesetzt.
Dabei wird die Haut zunachst mit einem Lichtsensibilisator (Psoralen) behandelt,
anschlieBend erfolgt die Bestrahlung mit UV-A-Licht. Psoralen kann auch oral ap-
pliziert werden (systemische PUVA-Therapie). Die lokale (topische) PUVA-Therapie
findet Anwendung bei Psoriasis und der Knétchenflechte (Lichen ruber), die syste-
mische bei chronisch-akutem T-Zell-Lymphom und Vitiligo. Psoralen ist Inhaltsstoff
verschiedener Pflanzen. Es sensibilisiert die Haut fur Sonnenlicht und UV-Strahlung,
sodass die Dosis der Strahlung gesenkt werden kann.

Die PUVA-Therapie ist eine sogenannte photodynamische Therapie (PDT). Hier-
unter versteht man Behandlungen mit Licht, meist Rotlicht oder Tageslicht, in Kom-
bination mit Photosensibilisatoren. Die PDT wird zum Beispiel zur Behandlung ober-
flachiger Hautkrebsformen und ihrer Vorstufen eingesetzt. Als Photosensibilisator
bzw. als eine Vorlaufersubstanz fur einen solchen wird haufig eine Aminosaure,
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die 5-Aminolavulinsaure (5-ALA) als Creme oder Uber Pflaster auf die betroffe-
nen Stellen aufgetragen oder auch oral oder intravends verabreicht. 5-ALA reichert
sich in Tumorzellen starker an als in gesunden Zellen und wird dort zu Protopor-
phyrin IX (PPIX) umgesetzt. PPIX nimmt Lichtenergie von Licht der Wellenlénge
635 nm auf und Ubertrdgt sie auf Sauerstoff, der dadurch zu hochreaktivem und
toxischem Singulett-Sauerstoff '0, angeregt wird. Dieser zerstort die kranken Haut-
zellen. PPIX ist als Vorlaufer von Ham auch ein korpereigener Stoff. Es fluoresziert
unter Bestrahlung mit Licht von 440 nm rot. Dieses Phanomen nutzt man in der
Neurochirurgie (Fluoreszenzgesteuerte Tumorresektion) von bosartigen Tumo-
ren (malignen Gliomen), um deren Rander von gesundem Hirngewebe deutlicher
unterscheiden zu kénnen. Hierflr wird 5-ALA ca. 3 Stunden vor der Operation oral
eingenommen.

Abbildung 1.20: Blick auf einen Hirntumor nach Gabe von 5-ALA. Oben normale Beleuchtung,
unten Beleuchtung mit blauem Licht. Hier farben sich das Tumorgewebe rot und das Ubergangs-

gebiet zu gesundem Gewebe pink.
© Universitatsklinik fiir Neurochirurgie, Inselspital Bern
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Auch IR-Strahlung (780 nm-1 mm) kann zu Heilzwecken, zum Beispiel bei Schmer-
zen des Bewegungsapparates eingesetzt werden. Sie ist ein Teilbereich der Ther-
motherapie (Warmetherapie). Da insbesondere die kirzerwellige IR-A-Strahlung
(780-1400 nm) 5 bis 6 mm tief in das bestrahlte Gewebe eindringen kann und
dabei kaum absorbiert wird, werden auch durchblutete Bereiche der Haut erreicht
und die lokale Blutzirkulation gesteigert. IR-B- (1400-3000 nm) und IR-C- (3000
nm-1 mm) Strahlung dagegen wird in den oberen Schichten der Haut absorbiert
und fihrt dort durch Reizung der Warmerezeptoren eher zu Uberhitzung und
Schmerzempfinden.

In diesem Kapitel haben wir Folgendes tiber den Aufbau der Mate-
rie gelernt:

B Materie besteht aus Atomen. Chemische Elemente enthalten nur
Atome einer Sorte; chemische Verbindungen dagegen weisen
mindestens zwei verschiedene Sorten Atome in einem definier-
ten Zahlenverhaltnis auf.

B Atome wiederum bestehen aus einem Atomkern, der aus Proto-
nen und Neutronen besteht und nahezu die gesamte Masse des
Atoms enthdlt. Die wesentlich groBere Elektronenhiille tragt
nicht zur Masse bei, ihr Aufbau ist aber entscheidend fiir die che-
mischen Eigenschaften eines Atoms.

B Ein Atom wird charakterisiert durch die Ordnungszahl Z (= Zahl
der Protonen = Zahl der Elektronen; sie bestimmt, um welches
chemische Element es sich handelt) und die Massenzahl A
(= Anzahl der Protonen plus Neutronen).

B Atome desselben Elementes mit unterschiedlicher Neutronen-
und damit Massenzahl nennt man Isotope. Die chemischen Ei-
genschaften von Isotopen sind aber weitgehend identisch.

B Bei bestimmten Isotopen insbesondere von schweren Atomen
sind die Atomkerne instabil und zerfallen unter Aussendung
charakteristischer Strahlung in andere Isotope. Diese Radioakti-
vitdt kann man sich sowohl in der medizinischen Diagnostik als
auch in der Therapie zunutze machen.

B Die Elektronenhiille weist eine Schalenstruktur auf, bei der sich
die Elektronen nur in bestimmten Orbitalen befinden. Orbitale
konnen sich in ihrem Abstand vom Kern, ihrer Gestalt und ihrer
rdumlichen Orientierung unterscheiden. Die Wahrscheinlich-
keit, ein Elektron an einer Stelle zu finden, ist gleich dem Quad-
rat des dortigen Orbitalwertes.

B Die Orbitale werden entsprechend ihrer energetischen Abfolge
mit Elektronen besetzt. Die daraus resultierende Verteilung der
Elektronen in der Elektronenhiille (Elektronenkonfiguration) be-
stimmt die chemischen Eigenschaften des Elements, wobei im
Wesentlichen die Anzahl und die Verteilung der Elektronen auf
der duBersten Schale (Valenzelektronen) ausschlaggebend sind.
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B Da sich aufgrund der Schalenstruktur der Elektronenhiille re-

gelméBig gleiche Valenzelektronenkonfigurationen ergeben,
wiederholen sich auch die chemischen Eigenschaften der Ele-
mente periodisch. Fasst man Elemente mit analogen Valenzelek-
tronenkonfigurationen zu untereinanderstehenden Gruppen zu-
sammen, ergibt sich das Periodensystem der Elemente. Aus der
Stellung eines Elementes im Periodensystem der Elemente lassen
sich daher seine chemischen Eigenschaften abschétzen.

Von den dort aufgefiithrten ca. 110 bekannten chemischen Ele-
menten spielen aber nur sehr wenige in lebenden Organismen
eine wichtige Rolle (vor allem C, H, O, N, Ca, P, Na, K, CI, Mg, S).
Spurenelemente, die nur in geringen Mengen im Kérper vorkom-
men, sind essenziell und ihr Mangel kann zu schweren Krank-
heiten oder biologischen Fehlfunktionen fiihren.

Die Wechselwirkung von elektromagnetischer Strahlung und
Materie (Spektroskopie) kann man zur Identifizierung der Art,
Struktur und Konzentration von Stoffen nutzen. Fiir die quanti-
tative Analyse ist das Lambert-Beer’sche Gesetz wichtig:

lg%:A =¢-c-d



Ubungsaufgaben

Ubungsaufgaben

1l Welche Kennzahl bestimmt den Aufbau

des Periodensystems der Elemente?

H Wie viele AuBenelektronen (= Valenzelek-

tronen) bzw. Elektronen insgesamt besit-
zen die Elemente N, S, K, CI?

Geben Sie die Elektronenkonfigurationen
der folgenden Elemente an: Natrium Na,
Neon Ne, Kohlenstoff C und Stickstoff N.

Wodurch unterscheiden sich Isotope von-
einander und wie unterscheiden sie sich
in ihren chemischen Eigenschaften?

Wie viele Elektronen, Protonen und Neu-
tronen enthalten die folgenden Isotope:
T

Welche Elektronenkonfigurationen besit-
zen diese Elemente?

Das in der Medizin héufig eingesetzte Ra-
dioisotop *"Tc hat eine Halbwertszeit von
t,;, = 6 Stunden. Wie viel Prozent des Iso-
tops sind nach 24 Stunden bereits zerfal-
len?

Durch wie viele Quantenzahlen ist ein
Atomorbital charakterisiert? Wie heillen
diese und welche (vereinfachte) Bedeu-
tung haben sie?

Manche Atomkerne sind instabil und zer-
fallen spontan durch Aussendung von
Strahlung (= Radioaktivitdt). So wandelt
sich im radioaktiven Kohlenstoffisotop “C
im Kern ein Neutron unter Aussendung ei-
nes Elektrons in ein Proton um (f-Zerfall).
Welches Element entsteht hierbei?

[ Entscheiden Sie, ob folgende Aussagen

richtig oder falsch sind.

a) Die Anzahl der Neutronen entspricht
der Ordnungszahl.

b) Der Atomradius nimmt von links nach
rechts innerhalb einer Periode im Pe-
riodensystem zu, da die Anzahl der
Protonen und Elektronen zunimmt.

c) In der Regel nimmt die Dichte der Me-
talle im Periodensystem von links nach
rechts zu.

Ein Element ,E“ wird folgendermalen
charakterisiert: 3E.

a) Wie heiBit das Element?

b) Wie viele Elektronen hat das Element?

c) Wie viele Neutronen hat das Element?

d) Wie viele Protonen hat das Element?

Erklédren Sie das Zustandekommen der Li-
nienspektren von Atomen in einer heilen
Flamme (,,Flammenfirbung®).

Wie hoch ist die Konzentration (in mol/L)
eines Stoffes A in einer Kiivette mit
der Schichtdicke d = 30 mm, wenn bei
345 nm eine Absorbanz von A = 0,59 ge-
messen wurde und der molare Absorp-
tionskoeffizient ¢ bei dieser Wellenldnge
& =1053 cm?/mol betrégt?

Fir die Beurteilung der Wirkung ionisie-
render Strahlung auf den menschlichen
Kérper ist die Aquivalentdosis eine wich-
tige GroBe. In welcher Einheit wird sie an-
gegeben?

Einem Patienten wird im Rahmen einer
Untersuchung ein radioaktiver Arzneistoff
appliziert. Die physikalische HWZ,  be-
trdgt 5 Stunden, die biologische HWZ,
10 Stunden. Nach wie vielen Stunden ist
die Menge an radioaktivem Arzneistoff im
Korper auf etwa 1/8 abgesunken?

Ein Arzneistoff besitzt bei einer Wellenlan-
ge von A = 600 nm einen molaren Absorp-
tionskoeffizienten von ¢ = 40 L - mmol~" -
cm™. Dieser Arzneistoff soll mithilfe der
UV/Vis-Spektroskopie auf seinen Gehalt
hin tberpriift werden. Hierzu wird eine
Losung des Arzneistoffes im Verhdltnis
1 : 800 verdiinnt und bei A = 600 nm gegen
eine Kontrolll6sung, die nur das Losemit-
tel enthilt, vermessen. Die Schichtdicke
betrdgt 1 cm. Wie hoch ist die Konzentrati-
on des Arzneistoffes in der unverdiinnten
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1 Ubungsaufgaben

Ausgangslosung (in mmol/L), wenn die
Absorbanz A = 0,4 betragt?

7 Eine radioaktive Substanz mit der HWZ =
2 Monate wurde im Labor verschiittet. Wie
viel der urspriinglichen Radioaktivitét (in
Bruchteilen der urspriinglichen Menge)
verbleibt nach einem Jahr noch, wenn die
Substanz nicht entfernt wurde?

Die Lésungen zu den Ubungsaufgaben finden Sie im
Anhang. Die ausfiihrlichen Lésungen zu diesem Buch-
kapitel finden Sie auf der Website zum Buch unter
http://www.pearson.de. Sie finden dort auch ein
Bonuskapitel »Mathematische Grundlagen« sowie
erganzende Tabellen.
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B FALLBEISPIEL Chemie in der Presse

Haufig findet man in der aktuellen Tagespresse Aussagen wie die folgende zur
Wirkung von Kochsalz (NaCl) auf Unkraut im Rasen: ,,... Das Speisesalz bewirkt eine
Umkehrosmose, bei der den einzelnen Zellen Wasser und damit die Lebensgrund-
lage entzogen wird; die Pflanze verwelkt. Da sich das Natriumchlorid in Natrium
verwandelt, wirkt es zusétzlich als Dlnger fir den Rasen ...” Zur Wirkung von Fluo-
rid in Zahnpasta berichtet die Tagespresse hingegen: ,,... Fluor in Zahnpasta macht
Zahnschmelz ganz natdrlich hérter ...” Was ist an diesen im Alltag in ahnlicher Form
gebrauchlichen Aussagen falsch?

Erklarung

Beide Aussagen sind vollig falsch, was zum einen auf Unkenntnis bezuglich ele-
mentarer Grundlagen der Chemie, wie zum Beispiel den Unterschied zwischen
einer chemischen Verbindung und einem Element oder einem Atom und einem
lon, zum anderen aber auch auf einer gewissen Achtlosigkeit im Ausdruck beruht.

Natriumchlorid (NaCl) ist ein aus Natriumkationen und Chloridanionen aufgebauter
kristalliner Feststoff, der sich in Wasser l6st, wobei hydratisierte (= mit einer Wasser-
hulle umgebene) und damit voneinander getrennte lonen Na* und Cl- entstehen.
Die Na*-Kationen wirken dann als Pflanzendlnger. Aber NaCl oder Na*-Kationen
verwandeln sich sicherlich nicht beim Ausbringen auf den Rasen wie durch Zauber-
hand in das Element Natrium (Na), ein hochreaktives Alkalimetall (» Kapitel 1.9).
Dieses wiirde mit der Bodenfeuchtigkeit allerhdchstens duBerst heftig — Kraut und
Unkraut sprengend — unter Bildung von Natronlauge reagieren, was dem Rasen
sicherlich nicht sehr gut bekame. Im zweiten Fall ist gemeint, dass Fluorid (nicht
Fluor!) in Zahnpasta den Zahnschmelz hartet (» Kapitel 6.3).

Offensichtlich nehmen es viele nicht so genau mit den Unterschieden zwischen ele-
mentarem Natrium (Na) und dem Natriumkation (Na*) oder zwischen dem Element
Fluor (F,), einem hochgiftigen Gas, das ganz sicher nicht Inhaltsstoff von Zahnpasta
ist, und dem Fluoridanion (F). Na und Na* oder Fluorid und Fluor sind eben nicht
identisch, sondern es handelt sich jeweils um unterschiedliche chemische Teilchen mit
vollig anderen Eigenschaften. Begriffe wie Fluor-Zahnpasta oder Fluor-Prophylaxe sind
demnach (chemisch gesehen) Unsinn und — wortlich genommen — lebensgefahrlich.

LERNZIELE

Das Fallbeispiel zeigt, dass bestimmte Elemente in der Natur bevorzugt als lo-
nen und nicht als Atome vorkommen und dass sich die Eigenschaften von Ato-
men und lonen ein und desselben Elementes drastisch unterscheiden. Genauso
haben Molekule meist vollig andere Eigenschaften als die Elemente, aus denen
sie sich zusammensetzen. Um dies zu verstehen, muss man sich mit chemischen
Bindungen beschaftigen. In diesem Kapitel werden wir daher lernen,

B dass Molekule aus Atomen aufgebaut sind und wie man ihre Zusammen-

setzung und rdumliche Struktur verstehen kann,

B dass es verschiedene Arten von chemischen Bindungen (ionisch, metal-
lisch, kovalent) gibt und dass unterschiedliche Elemente miteinander unter-
schiedliche Bindungstypen bevorzugen,




2.2 Die Edelgasregel

B dass sich die Eigenschaften von Atomen bei der Ausbildung von chemi-
schen Bindungen andern,

B die Zusammensetzung von Salzen sowie ihre Benennung zu verstehen,

B dass kovalente Atombindungen polar sein kénnen und dass es als Sonder-
fall koordinative Bindungen gibt,

B dass man die Bindungsverhaltnisse in einem Molekul mithilfe der Lewis-
Formeln anschaulich darstellen kann.

2.1 Atomarer Aufbau von Stoffen

Die Erfahrung zeigt, dass Elemente in der Natur bis auf wenige Aus-
nahmen (Edelgase = Gruppe 18 im Periodensystem) nicht atomar vor- MERKE
kommen. Offensichtlich ist es glinstiger, durch die Wechselwirkung mit lVIngkUIe Siﬁd .
anderen Atomen stabile definierte Molekiile oder auch ausgedehnte definierte Teilchen, die
Festkorper zu bilden. Beispielsweise gibt es keine einzelnen Stickstoff itjzr:qne'gd;if:;eznwuer: d
(N)-Atome in unserer Umwelt. Elementarer Stickstoff kommt stattdessen O I,
in Form von zweiatomigen N,-Molekiilen vor. In solchen Molekiilen oder Bindung zusammen-
auch in Festkorpern werden die Atome durch eine chemische Bindung gehalten werden.

zusammengehalten. Es gibt drei Grundtypen der chemischen Bindung:

B Jonenbindung
B Metallische Bindung
B Kovalente Atombindung

Welche Art der Bindung Atome ausbilden und wie viele Atome sich zu

einem Molekiil zusammenlagern, hidngt dabei von der Elektronenkonfi- MERKE
guration der beteiligten Atome ab, genauer der Anzahl ihrer Valenzelek- Die Anzahl der\{alenz»
tronen (= Elektronen auf der duBersten Schale) (> Kapitel 1.7). elektronen bestimmt

den Bindungstyp.

H-Atome im Weltall

Wir erfahren im Folgenden, dass es auf der Erde keine freien H-Atome gibt, da die-
se sofort mit anderen Atomen chemische Bindungen eingehen. Wenn jedoch kein
anderer Reaktionspartner zur Verfiigung steht, dann sind auch einzelne H-Atome
stabil. Im Weltall ist die Atomkonzentration so klein, dass ein H-Atom nur sehr, sehr
selten ein anderes Atom trifft. Es gibt daher atomaren Wasserstoff (= H-Atome) im
Weltall. Wird dieser durch elektromagnetische Strahlung angeregt (» Kapitel 1.11),
so bilden sich leuchtende Gaswolken.

Leuchtender Gasnebel im

Weltall

© Wikipedia: Orionnebel, NASA,
ESA, M. Robberto (Space Telescope
Science Institute/ESA) and the Hub-
ble Space Telescope Orion Treasury

2 . 2 D i e E d e I g as reg e I Project Team, Baltimore, MD, USA

Die einzigen Elemente, die in der Natur in atomarer Form vorkommen, I

sind die Edelgase (Gruppe 18 im Periodensystem). Wir haben im vorigen MERKE
Kapitel bereits gesehen (> Kapitel 1.9 und » 1.10), dass Edelgasatome sehr Edelgaskonfiguration:
stabil sind und es so gut wie keine chemischen Verbindungen der Edel- ns? np° bzw. 12 (fir
gase mit anderen Elementen gibt. Einer Valenzelektronenkonfiguration ns? i ansie Selele)

61



2 Die chemische Bindung

np® (bzw. 1s? beim Helium) kommt anscheinend eine so groBe energeti-
sche Stabilitdt zu (Edelgaskonfiguration), dass die Edelgasatome kein Be-
streben haben, mit anderen Atomen chemische Bindungen einzugehen.
Bei dieser Valenzelektronenkonfiguration (und nur bei dieser) sind gerade
alle duBeren Valenzorbitale mit jeweils zwei Elektronen doppelt besetzt.
Die vollbesetzte dullere Schale der Edelgasatome ist also energetisch sehr
giinstig. Bei allen anderen Elementen haben die Atome keine vollbesetz-
ten Valenzschalen. Die Beobachtung zeigt, dass diese Atome durch die
Ausbildung von chemischen Bindungen mit anderen Atomen versuchen,
ebenfalls eine Edelgaskonfiguration zu erreichen (Oktettregel).

Fir Elemente der Gruppen 1, 2 und 13 bis 18 (Hauptgruppenelemen-
te) gilt die Oktettregel, nach der sie in ihren Verbindungen bevorzugt
acht AuBenelektronen besitzen. Dies gilt insbesondere fiir die biologisch
wichtigen Elemente Kohlenstoff (C), Sauerstoff (O) und Stickstoff (N)
(» Kapitel 1.9 und » 1.10), die in chemischen Verbindungen niemals
mehr als acht AuBlenelektronen zur Verfiigung haben kénnen.

DEFINITION

Edelgasregel und Oktettregel

Alle Atome sind bestrebt, durch Ausbildung von chemischen Bindungen for-
mal so viele Elektronen zur Verfligung zu haben wie die im Periodensystem
davor oder dahinter liegenden Edelgase (Edelgasregel). Hauptgruppenele-
mente (Gruppen 1 bis 2 und 13 bis 18) haben demnach in den duBersten
s- und p-Orbitalen acht Valenzelektronen: ein Oktett (von lateinisch: octo =

acht).
,Ich will ein Edelgas Dies wird als Oktettregel bezeichnet und gilt fur fast alle stabilen Verbin-
werden.* dungen der Grundelemente C, N und O. Wasserstoff (H) bevorzugt allerdings

zwei AuBenelektronen im 1s-Valenzorbital. Fur die Elemente ab der dritten
Periode ist eine Oktettaufweitung maglich, sodass Abweichungen von der
Oktettregel auftreten.

Bei Hauptgruppenelementen ab der dritten Periode ist hingegen eine Ok-
tettaufweitung maglich, sodass die Oktettregel fiir diese Elemente nur
noch eine Faustregel darstellt. Nebengruppenelemente (Gruppen 3 bis
12, » Kapitel 8.5) bilden héufig Verbindungen mit 18 Valenzelektronen
mit der Edelgaskonfiguration (n-1) d° ns? np® (18-Elektronen-Regel). Es
gibt allerdings gentigend Verbindungen, bei denen die Edelgasregel nicht
erfiillt ist. Dennoch ist sie insgesamt hilfreich, um die Bindungssituation
unterschiedlicher Verbindungen plausibel zu machen und die Zusam-
mensetzung vieler Molekiile vorherzusagen.

Es gibt nun prinzipiell zwei Moglichkeiten, wie Atome Edelgaskonfigu-
ration erreichen konnen. Atome koénnen:

B durch Abgabe iiberschiissiger Elektronen oder Aufnahme weiterer Elek-
tronen geladene Ionen bilden: Ionenbindung und metallische Bindung.

B Elektronen mit anderen Atomen gemeinsam nutzen: kovalente Atom-
bindung.
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2.3 Die lonenbindung

Betrachten wir zum Beispiel die vier Elemente Natrium, Chlor sowie
die beiden Edelgase Neon und Argon und deren Elektronenkonfiguratio-
nen. Die Edelgase Neon und Argon besitzen beide jeweils acht Aullen-
elektronen auf der zweiten bzw. der dritten Schale und weisen somit
eine abgeschlossene duBlere Schale auf (Ne: 1s? 2s? 2p% Ar: 1s* 2s? 2p°
3s? 3p%). Natrium weist nur ein einzelnes Elektron auf der duBeren, der
dritten Schale auf (1s? 2s? 2p® 3s! = [Ne] 3s!), wohingegen Chlor sieben
AubBenelektronen hat (1s? 2s? 2p® 3s? 3p® = [Ne] 3s? 3p°). Wahrend die
Edelgase mit sich und ihrer abgeschlossenen dulferen Valenzschale voll-
stdndig zufrieden sind und daher atomar vorkommen, sind sowohl Chlor
als auch Natrium hochreaktive Elemente, die in der Natur elementar gar
nicht vorkommen (> Kapitel 1.9). Chlor ist zum Beispiel ein sehr gifti-
ges Gas, das im Ersten Weltkrieg als chemischer Kampfstoff eingesetzt
wurde. Miteinander reagieren Chlor und Natrium explosionsartig unter
Freisetzung grofler Energiemengen (> Abbildung 2.1 » und » Abbildung
2.2). Dabei wird eine neue chemische Verbindung gebildet, das Natrium-
chlorid (NaCl). Was ist passiert?

11e”

gibt ein 10e”

Elektron ab
—_—

\ Na*-lon\
e

neutrales
Na-Atom
17¢” 18~
—_—
nimmt ein
" Elektron auf

neutrales
Cl-Atom

Cl-lon

Abbildung 2.1: Bildung eines NaCl-Kristalls durch Reaktion von Natrium mit Chlor. Durch Elektro-
neniibertragung von einem Natriumatom auf ein Chloratom entstehen entgegengesetzt geladene
lonen, das Na*-Kation und das Cl--Anion. Die entgegengesetzt geladenen lonen lagern sich dann

zu einem ausgedehnten lonenkristall (Kochsalz) zusammen.
Aus: Brown, T. L., LeMay, H. E. & Bursten, E. B. (2007)

Wenn das Natriumatom sein einzelnes 3s-Elektron abgibt, entsteht ein
positiv geladenes Kation (Na*), das die gleiche Elektronenkonfiguration
aufweist wie das im Periodensystem vor ihm stehende Edelgas Neon
(> Kapitel 1.8). Umgekehrt kann das Chloratom durch Aufnahme eines
weiteren Elektrons zu einem negativ geladenen Anion (Cl-) reagieren,
das ebenfalls Edelgaskonfiguration aufweist und zwar die gleiche wie
das im Periodensystem auf das Chlor folgende Edelgas Argon. Bei der
Ionenbildung dndert sich tibrigens die Gréfe der Teilchen (» Abbildung
2.1): Der Verlust des Valenzelektrons beim Ubergang von Na zu Na- fiihrt
zu einer deutlichen Abnahme des Radius (Na: 186 pm versus Na*: 95
pm). Die verbliebenen Elektronen im Na*-Kation befinden sich auf wei-
ter innen liegenden und damit kleineren Schalen. Die zuvor noch be-
setzte dritte Schale ist nach Abgabe des 3s-Elektrons leer und spielt fiir
die GroBe des Ions somit keine Rolle mehr. Zusétzlich sorgt die positive
Uberschussladung fiir eine stiarkere Anziehung aller Elektronen, die sich

Na —> Natie—
2s22pP3s'  2522pf
Na-Atom Na*-Kation

ICl+e— [Tl

3523p°
Cl=-Anion

3523p°®
Cl-Atom
* = ungepaartes Elektron

| = Elektronpaar

(manchmal auch
gekennzeichnet als:)

Achtung: Bei dieser
Schreibweise wird

nicht zwischen s- und
p-Orbitalen unterschieden.

MERKE
Tnm=10"°m
1pm=10"2m,

eine altere Einheit ist
das Angstrom

1A=10""m
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I MERKE

Ein Salz ist ein aus
lonen aufgebauter
Festkorper.

MERKE

Chemische Reaktion =
Umwandlung von Stof-
fen in neue Stoffe mit
neuen Eigenschaften

MERKE

Metall + Nichtmetall
> Salz
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daher ndher am Kern aufhalten. Umgekehrt fithrt die Elektronenaufnah-
me im Chloridanion und die daraus resultierende negative Uberschuss-
ladung zu einer starkeren AbstoBung aller Elektronen; die Valenzschale
weitet sich (Cl: 99 pm versus Cl—: 181 pm).

Fiir den ersten Vorgang, die Ionisierung des Natriumatoms zum Natri-
umkation, muss Energie aufgewendet werden (Ionisierungsenergie). Die
Ladungstrennung ist energetisch ungiinstig, da ein negativ geladenes
Elektron aus dem Anziehungsfeld des positiv geladenen Atomkerns ent-
fernt wird. Bei der Bildung des Chloridanions wird hingegen Energie
frei, die als Elektronenaffinitit bezeichnet wird. Zwar stoBen die bereits
vorhandenen Elektronen das neu hinzukommende Elektron ab, aber die
ebenfalls vorhandene Anziehung durch den positiven Kern iiberwiegt.
Die beiden entstandenen Ionen, das Natriumkation und das Chlorid-
anion, ziehen sich als entgegengesetzt geladene Teilchen elektrostatisch
an (= Coulomb-Wechselwirkung). Diese Wechselwirkung ist ungerichtet
und fiihrt dazu, dass jedes Natriumkation mehrere Chloridanionen an-
zieht und umgekehrt. Es entsteht ein ausgedehnter Ionenkristall, in dem
Kationen und Anionen wechselseitig angeordnet sind und gegenseitig
durch Coulomb-Wechselwirkungen zusammengehalten werden (» Ab-
bildung 2.1). Man spricht von einem Salz. Diese gegenseitige Anziehung
von Kationen und Anionen im Salzkristall ist letztendlich die energe-
tische Triebkraft fiir die Ionenbildung (= Gitterenergie). Im Kristall ist
jedes Natriumion von sechs Chloridanionen umgeben und umgekehrt.
Die chemische Formel NaCl entspricht somit nur einer Formeleinheit,
also dem relativen Zahlenverhiltnis von Na* zu Cl- im Kristall. Es liegen
keine definierten NaCl-Einheiten im Kristall vor. Die chemische Formel
NaCl bringt den ionischen Aufbau der Verbindung leider nicht zum Aus-
druck. Im NaCl liegen keine Na-Atome und Cl-Atome mehr vor.

Wichtig ist, sich zu vergegenwértigen, dass die durch die Elektronen-
abgabe und -aufnahme entstandenen Natriumkationen und Chloridanio-
nen vollig andere Eigenschaften aufweisen als die urspriinglichen Ato-
me. Es hat eine chemische Reaktion stattgefunden, bei der ein neuer
Stoff (Natriumchlorid) mit gédnzlich anderen Eigenschaften entstanden
ist (» Abbildung 2.2). Mehr zu chemischen Reaktionen werden wir in
» Kapitel 5 lernen.

Die Neigung von Atomen, durch Elektronenabgabe oder -aufnahme zu
Ionen zu reagieren, ist unterschiedlich stark ausgeprédgt. Elemente, die
im Periodensystem weit links stehen und die nur wenige Elektronen auf
der duBersten Schale aufweisen, bilden durch Elektronenabgabe leicht
Kationen. Diese Elemente besitzen eine niedrige Ionisierungsenergie,
die immer positiv ist, also dem System zugefiigt werden muss, um ein
Elektron von dem Atom entfernen zu kénnen. Leicht ionisierbar sind
insbesondere die Metalle der ersten und zweiten Gruppe (Alkali- und
Erdalkalimetalle). Elemente, die im Periodensystem weit rechts stehen
und denen nur noch wenige Elektronen zur kompletten Auffiillung der
dubBeren Schale fehlen, bilden durch Elektronenaufnahme leicht Anio-
nen (insbesondere die Chalkogene und Halogene, Gruppen 16 und 17).
Diese Elemente besitzen eine hohe Elektronenaffinitat.
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Abbildung 2.2: Chemische Reaktionen fiihren zu neuen Stoffen. Bei der Reaktion von elementa-
rem Chlor (giftiges, griines Gas) mit Natrium (glanzendes, weiches Metall) entsteht Kochsalz (wei-

Ber Feststoff), ein aus Na*- und Cl--lonen aufgebauter Salzkristall.
Aus: Brown, T. L., LeMay, H. E. & Bursten, E. B. (2007)

Im Gegensatz zur Ionisierungsenergie kann die Elektronenaffinitdt po-
sitiv sein (Energie wird bei der Elektronenaufnahme frei) oder negativ
sein (Energie muss zugefiihrt werden, um ein Elektron an dem Atom zu
halten). Da Elektronen aber immer nur iibertragen werden kénnen (Aus-
nahme: die Metallbindung; » Kapitel 2.4), tritt die Bildung von Ionen ty-
pischerweise nur dann auf, wenn ein Metall mit niedriger Ionisierungs-
energie mit einem Nichtmetall mit hoher Elektronenaffinitdt reagiert.
Dann findet eine Elektronentibertragung vom Metall zum Nichtmetall
statt, eine sogenannte Redoxreaktion (> Kapitel 7). Es bilden sich Ionen,
die sich zu einem Salzkristall zusammenlagern.

Die Tendenz zur Ausbildung der Edelgaskonfiguration ist bei den Alka-
li- und Erdalkalimetallen sowie bei den Halogenen so stark ausgepragt,
dass diese Elemente in der Natur fast ausschlieBlich in Salzen, das heifit
als Kationen (M*, M?*) und Anionen (Hal-), vorkommen! Die Zusammen-
setzung (= Formeleinheit) eines gebildeten Salzes ldsst sich, zumindest
bei bindren Salzen, die nur aus einem Kation und einem Anion beste-
hen, sehr einfach aus der Zahl der Elektronen ableiten, die vom Metall
abgegeben und vom Nichtmetall aufgenommen werden. Diese miissen
jeweils iibereinstimmen, da das Salz als Ganzes elektrisch neutral sein
muss. Und die Zahl der von jedem Element abgegebenen und aufgenom-
menen Elektronen ergibt sich letztendlich aus der Stellung des Elemen-
tes im Periodensystem.

Beispiele fiir bindre
Salze: NaCl, CaCl,,
MgO, K,0, Na,$
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m Alkalimetalle (1. Gruppe): M*, Abgabe des einen Elektrons der duBers-
ten Schale; Ladung +1

B Erdalkalimetalle (2. Gruppe): M*, Abgabe der beiden Elektronen der
duBersten Schale; Ladung +2

B Chalkogene (16. Gruppe): Chal* oder Y*, Aufnahme von zwei Elekt-
ronen zum Erreichen der Edelgaskonfiguration; Ladung -2

B Halogene (17. Gruppe): Hal- oder X-, Aufnahme eines Elektrons zum
Erreichen der Edelgaskonfiguration; Ladung -1

Allerdings ist die Aufnahme eines zweiten Elektrons bei den Chalkoge-
nen energetisch ungiinstig, da ein bereits negativ geladenes Anion noch
eine zweite negative Ladung aufnehmen muss. Die Anziehung durch den
Atomkern reicht nicht mehr aus, um die AbstoBung durch die anderen
Elektronen zu kompensieren. Die Bildung zum Beispiel von O*-Ionen
findet daher nur statt, wenn gleichzeitig durch die Wechselwirkung mit
einem Kation ein Ionenkristall gebildet wird. Die freiwerdende Gitter-
energie liefert dann die fiir die zweite Elektronenaufnahme des O--An-
ions, also die Bildung des O%*-Ions notwendige Energie.

Einige in der Medizin eingesetzte Salze sind in » Tabelle 2.1 zusammen-
gefasst.

Nacl Natriumchlorid Bestandteil von Elektrolytldsungen (zum Beispiel
(Kochsalz) Ringer-Losung) fiir Infusionen (Kapitel 4.10)
KI Kaliumiodid Bei lodmangel, Prophylaktikum bei Reaktorunfallen
NaHCO, Natriumhydrogen- Antacidum bei metabolischer Acidose, bei Ver-
carbonat (Natron) giftungen mit sauren Arzneistoffen (Kapitel 6)
Na,CO; Natriumcarbonat Badezusatz, Putzmittel im Haushalt
(Soda)
MgsSO0, Magnesiumsulfat Laxans (Abfiihrmittel)
(Bittersalz)
Na,S0, Natriumsulfat Laxans
(Glaubersalz)
BaSO, Bariumsulfat Rontgenkontrastmittel (Kapitel 4.9)
Caso, Calciumsulfat (Gips) Friiher in Gipsverbanden (heutzutage bestehen
Stiitzverbande in der Regel aus Kunststoffen)
AgNO, Silbernitrat Antiseptikum, Atzmittel zur Warzenentfernung
(Hollenstein)
CaCo, Calciumcarbonat (Kalk) | Antacidum
NaF Natriumfluorid Zur Kariesprophylaxe (Kapitel 6.3), bei Osteoporose
FeSO, Eisen(ll)-sulfat Therapie von Eisenmangelzusténden (Kapitel 8.9)
Kclo, Kaliumperchlorat lodinationshemmer (bei Hyperthyreose)
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Kocl Kaliumhypochlorit Als Bleich- und Desinfektionsmittel zum Beispiel
(,Eau de Javel") auch fir Schwimmbader (Kapitel 7.3)

KMnO, Kaliumpermanganat Desinfektionsmittel (Kapitel 7.3)

Li,CO, Lithiumcarbonat Antidepressivum

NaNo, Natriumnitrit Pokelsalz, Antidot bei Cyanid-Vergiftungen

(Kapitel 8.6)
Na,S,0, Natriumthiosulfat Antidot bei Cyanid-Vergiftungen (Kapitel 8.6)
As,0, Arsen(lll)-oxid (Arsenik) | Zur Behandlung einer bestimmten Leukémieform

nach Versagen der Standardtherapie (Trisenox®)

4[BINO5(OH),], Schweres Basisches In Kombination mit Antibiotika und Protonen-
BiO(OH) Bismut(lll)-nitrat, pumpenhemmern zur Eradikation von Helicobacter
Bismutoxidnitrat pyloriInfektionen des Magens; verwendet werden

auch Komplexe aus Bismut und Citrat (Bismutcitrat-
kalium, Bismutcitrathydroxid)

Ca(0H), Calciumhydroxid Zur desinfizierenden Einlage im Wurzelkanal oder
zur Karies profunda Therapie (Vitalerhaltung der
Zahnpulpa)

NaOCl Natriumhypochlorit Desinfektion des Wurzelkanals

Zn0 Zinkoxid Zinkoxid-Eugenolzemente als provisorische

Verschlussmaterialien und zum provisorischen Ein-
setzen von Kronen und Briicken, Zinkoxidphosphat-
zement zum Zementieren von Kronen und Briicken
in der Mundhdhle

Zusatz zu Salben, Cremes, Pudern bei Hautkrank-
heiten

Tabelle 2.1: Gebréuchliche in der Medizin und im Alltag eingesetzte Salze

Der Aufbau der Ionenkristalle aus sich gegenseitig anziehenden Katio-
nen und Anionen ist fiir die charakteristischen Eigenschaften der Salze
verantwortlich:

Hoher Schmelz- und Siedepunkt, da in Kristallen durch die weitrei-
chenden und ungerichteten elektrostatischen Wechselwirkungen ein
sehr stabiler Verbund iiber den gesamten Kristall entsteht.
Nichtleitend im Kristall, aber stromleitend in der Schmelze oder in
Losung: Den Ladungstransport bewirken die in der Schmelze oder Lo6-
sung vorliegenden freien Ionen (Leiter 2. Ordnung). Im Kristall sitzen
alle Ionen auf genau definierten Gitterpldtzen und sind daher nicht
frei beweglich.

Ionenkristalle sind oft farblos, da die Valenzelektronen in den Ionen
meist stark gebunden sind und nur durch Photonen héherer Energie
als die des sichtbaren Lichtes angeregt werden konnen.

Hart und spréde: Beim Verschieben der Gitterebenen gegeneinander
zerplatzt der Kristall, da gleichgeladene Ionen iibereinander zu liegen
kommen, die sich gegenseitig abstoBen (» Abbildung 2.3).

MERKE

Bewegliche Elektronen
in Metallen
= Leiter 1. Ordnung

Bewegliche lonen
= Leiter 2. Ordnung
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elektrostatische Abstoung

Abbildung 2.3: Salze sind sprode. Beim seitlichen Verschieben der Kristallebenen kommt es zu
elektrostatischen AbstoBungen zwischen Kationen (silbern) und Anionen (rot). Der Kristall zerbricht.

DEFINITION

Namen wichtiger lonen

B Kationen, die sich von Metallen ableiten, werden mit dem Elementna-
men und dem Zusatz ,/lon” benannt. Wenn mehrere verschiedene Kat-
ionen eines Elementes existieren, wird zusatzlich die Ladung als rémische
Ziffer in Klammern hinter dem Namen des Elementes angegeben:

Na* = Natriumion Fe?* = Eisen(ll)-lon Fe3* = Eisen(lll)-lon.

Kationen, die sich von Nichtmetallen ableiten, enden auf ,,-iumion”.

NH,* = Ammoniumion H,0* = Oxidaniumion

NH,* = Ammoniumion H;0* = Oxidaniumion’

B Namen von Anionen sind durch die Endsilben ,-id”, ,-it" oder ,-at” ge-
kennzeichnet. Im Einzelnen gelten dafur die folgenden Regeln:

— Einatomige und einfache zweiatomige Anionen erhalten die Endsilbe
L-id”

Cl- = Chlorid 0% = Oxid OH- = Hydroxid CN- = Cyanid

— Bei mehratomigen Anionen, die sich von den Sauerstoffsauren der
Nichtmetalle ableiten (Oxoanionen, » Kapitel 2.7), werden die End-
silben ,-it" oder ,-at” verwendet, wobei ,-at” die sauerstoffreichere
Form bezeichnet.

50,2 = Sulfit 50,2 = Sulfat NO, = Nitrit NO,- = Nitrat

— Gibt es mehr als zwei Oxoanionen eines Nichtmetalls, werden Préafixe
verwendet; ,Per-" fur das Anion, das ein O-Atom mehr enthélt als das
auf ,-at” endende Oxoanion, und ,Hypo-" fir das Anion, das ein O-
Atom weniger enthalt als das auf ,-it” endende.

Clo, Clo Clo-, Clo-
Perchlorat Chlorat Chlorit Hypochlorit

Vorsicht: Die Zahl der Sauerstoffatome und auch der Ladung kann trotz
gleicher Endsilbe oder Prafix verschieden sein. Dies sieht man an der nach-
folgenden Aufstellung der wichtigsten Oxoanionen der Nichtmetalle der
zweiten und dritten Periode.
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Periode 14 15 16 17
) coz NO;
Carbonat Nitrat
; PO} SO Clo;
Phosphat Sulfat Perchlorat

— Anionen, die durch Hinzufligen von einem oder zwei Wasserstoffen
(genauer H*-lonen: » Kapitel 6) zu einem Oxoanion abgeleitet werden,
erhalten die Vorsilbe ,Hydrogen-" bzw. , Dihydrogen-". Dabei verringert
sich jeweils die negative Ladung des urspriinglichen Oxoanions um 1.

PO% HPO?> H,PO;
Phosphat Hydrogenphosphat Dihydrogenphosphat

B Der Name eines Salzes setzt sich dann zusammen aus dem Namen des
Kations ohne die Endsilbe ,-ion” und dem Namen des Anions. Die Sto-
chiometrie des Salzes ergibt sich aus der Notwendigkeit, dass das Salz als
Ganzes elektrisch neutral sein muss (Summe der positiven Ladungen =
Summe der negativen Ladungen). Sind mehr als ein Anion oder Kation
vom gleichen Typ im Salz enthalten, so wird in der Summenformel deren
Anzahl durch tiefgestellte Zahlen angegeben. Bei mehratomigen lonen
wird dann das lon in eine Klammer gesetzt, die tiefgestellte Zahl bezieht
sich auf das gesamte in der Klammer stehende lon.

Nacl Natriumchlorid NaOH Natriumhydroxid

CaBr, Calciumbromid Ca0 Calciumoxid

(NH,),HPO, Ammoniumhydrogenphosphat

Fe(OH), Eisen(ll1)-hydroxid

2.4 Die Metallbindung

Die Ausbildung von Ionenbindungen ist nur zwischen Metallen und
Nichtmetallen moglich. In welcher Form liegt dann aber zum Beispiel
elementares Natrium vor? Dieses hat mit 97,8 °C einen sehr viel hohe-
ren Schmelzpunkt als das im Periodensystem vor ihm stehende Edelgas
Neon (Schmelzpunkt —-248,7 °C). Offensichtlich muss es auch im me-
tallischen Natrium eine starke Wechselwirkung zwischen den einzel-
nen Natriumatomen geben. Diese kommt dadurch zustande, dass die
Natriumatome wiederum ihr einzelnes 3s'-AufBlenelektron abgeben. Da
nun aber kein Nichtmetall vorhanden ist, das dieses Elektron aufnehmen
kann, verbleiben die Elektronen als frei bewegliches ,,Elektronengas“ im
Festkorper und halten die positiv geladenen Natriumionen zusammen.

‘0:0 @ @
YOO
‘9 ©:0 @
YOO

Schematischer Aufbau eines

Metalls

Aus: Brown, T: L., LeMay, H. E. &
Bursten, E. B. (2007)
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2 Die chemische Bindung

Dieses vereinfachte Modell soll uns geniigen. Eine exakte Beschreibung
der Metallbindung ist nur mithilfe der Quantenmechanik moglich.

Die besonderen Eigenschaften dieses Elektronengases sind auch fiir die
charakteristischen Eigenschaften der Metalle verantwortlich:

B Die gute elektrische Leitfdhigkeit, da die Elektronen im Elektronen-
gas zwischen den Atomriimpfen nahezu frei beweglich sind (Leiter
1. Ordnung)

B Die gute Warmeleitfahigkeit: Allgemein findet man, dass Stoffe mit
guter elektrischer Leitfdhigkeit auch gute Warmeleiter sind (Wiede-
mann-Franz'sches Gesetz). Grund hierfiir ist, dass auch der Warme-
transport durch frei bewegliche Elektronen erfolgen kann.

® Der metallische Glanz: Elektromagnetische Strahlung wird weit-
gehend reflektiert, wenn sie auf die Oberfliche von Metallen trifft,
da deren Elektronen sich leicht bewegen kénnen und somit von den
Strahlen zu Schwingungen angeregt werden.

B Die Verformbarkeit (Duktilitdt): Die Schichtebenen sind gegeneinan-
der verschiebbar, da im Gegensatz zu Ionenkristallen die Gitterpositi-
onen alle von identischen Teilchen besetzt sind (den Metallkationen).
Die Struktur dndert sich beim Verschieben der Schichtebenen nicht
(» Abbildung 2.4).

Elektronengas

+ + + + + + + +
"
.
+ + + + — + + + +
.
.
+ + + + + + + +

Abbildung 2.4: Reine Metalle sind leicht verformbar. Beim Verschieben der Gitterebenen in einem
Metall &ndert sich die Struktur nicht, da die Gitterpositionen alle von den gleichen Teilchen, den
Metallkationen, besetzt sind.

Auch unterschiedliche Metalle konnen miteinander metallische Bin-
dungen ausbilden. Man spricht dann von Legierungen. Diese haben héu-
Legierungen = Mi- fig andere Eigenschaften als die einzelnen Metalle und sind von groBer
schungen von Metallen 1, aktischer Bedeutung. Viele Legierungen sind zum Beispiel deutlich
hérter als die einzelnen Metalle, aus denen sie sich zusammensetzen
(V2A-Stahl: Zulegieren von Chrom, Molybddn oder Nickel zu Eisen;
Bronze: Cu/Sn oder Messing: Cu/Zn). Bei einer Legierung sind die Gitter-
positionen mit mindestens zwei unterschiedlichen Metallkationen mit
unterschiedlicher Gr6Be und Ladungsdichte besetzt. Dies verhindert ein
einfaches Verschieben der Schichtebenen gegeneinander, da dabei die
Struktur zerstort wiirde.

I MERKE
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2.4 Die Metallbindung

AUS DER MEDIZINISCHEN PRAXIS

Medizinische Anwendung von Legierungen

In der Zahnmedizin: Amalgamfiillung

In der Zahnmedizin spielten Amalgame, Legierungen mit dem bei Raumtempe-
ratur flUssigen Metall Quecksilber, als Zahnfillungen lange eine wichtige Rolle.
Zahnarztliches Amalgam entsteht durch das Vermischen von jeweils etwa 50 Pro-
zent eines Legierungspulvers und Quecksilber zu einer plastischen Masse, die nach
kurzer Zeit erhartet. Das Legierungspulver enthdlt mindestens 40 Prozent Silber,
maximal 32 Prozent Zinn, maximal 30 Prozent Kupfer, maximal 5 Prozent Indium,
maximal 3 Prozent Quecksilber und maximal 2 Prozent Zink. Aufgrund ihres Ge-
fahrdungspotenzials spielen Amalgamfillungen kaum mehr eine Rolle, wobei zu
beachten ist, dass Quecksilber nicht in seiner festen Form (als Fullung im Mund)
giftig ist, sondern erst in Dampfform, die entsteht, wenn der Zahnarzt die Amal-
gamfullung entfernt. Heutzutage wird das Legen einer Amalgamfillung im Stu-
dium an vielen deutschen Universitatskliniken nicht einmal mehr getbt, wird von
Krankenkassen aber immer noch als zuzahlungsfreie Fullung fur Patienten tber 15
Jahre vorgegeben.

Kompositfiillungen, oft auch als Kunststofffiillungen bezeichnet, haben zwi-
schenzeitlich Amalgam als ,normale” Zahnfillung abgel6st. Bei Komposit han-
delt es sich um einen zusammengesetzten (lat. componere = zusammensetzen)
Werkstoff, der aus einer organischen Matrix, einer dispersen Phase (Flllkorper:
Quarz, Keramik, Siliziumdioxid) und einer Verbundphase (Silane, Copolymere) be-
steht. Letztere ist fir den chemischen Verbund der Fullkdrper mit der organischen
Matrix verantwortlich. Die organische Matrix enthalt im nichtpolymerisierten Zu-
stand Ester der Methacrylsaure (» Kapitel 10.9), wie zum Beispiel das hochviskdse
Bisphenol-A-Diglycidyl-Methacrylat (Bis-GMA) und Urethandimethacrylat (UDMA),
denen oft Verdinnungsmonomere hinzugefligt werden. Weitere Bestandteile sind
unter anderem Initiatoren, die zum Start der Vernetzung der in der Matrix ent-
haltenen Monomere zu Polymeren notwendig sind. Ausgel®st durch Licht werden
diese Photoinitiatoren in Radikale Gberfuhrt, die dann die zur Vernetzung fiihrende
Radikalpolymerisation starten. Dentalkeramiken kommen heutzutage bei groB-
flachigen Zahndefekten zur Anwendung. Diese haben im Vergleich zu Kompositen
eine hohere VerschleiBfestigkeit und lagern weniger bakterielle Belage an. Aller-
dings weisen moderne Komposite bei geringeren Schichtstarken héhere Bruchto-
leranzen auf, sodass sich der Indikationsbereich beispielsweise fur Keramik-Inlays
deutlich verkleinert hat. Letztere haben den Nachteil, dass sie passgenau ange-
fertigt werden mdissen, was sie teurer macht. Daher und aufgrund ihrer positi-
ven Eigenschaften werden plastisch formbare Komposite verwendet, solange ein
Defekt freihdandig (direkt) restauriert werden kann. Erst wenn man an manuelle
Grenzen stoBt, greift man zur indirekten Technik (laborgefertigte Teilkronen oder
Inlays). In den letzten Jahren haben immer mehr Hersteller fertig polymerisierte
Komposite fur die indirekte Technik entwickelt. Diese werden in der Regel fur die
Herstellung gefraster indirekter Restaurationen (Inlays, Teil- und Vollkronen) ver-
wendet und erganzen die Dentalkeramiken im Bereich der minimalinvasiven Zahn-
medizin. Goldgussfiillungen werden bei besonders tiefen Defekten angewendet,
bei denen keine absolute Trockenlegung (Reinhaltung der Kavitat von Speichel und
Blut) moglich ist, da sowohl Komposite als auch Keramiken absolute Trockenheit
bei der Verarbeitung verlangen.

Neue Amalgam-Fiillung
© Prof. Dr. med. dent. Gottfried
Schmalz, Universitétsklinikum
Regensburg
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2 Die chemische Bindung

In der Chirurgie: Prothesen und Implantate

Legierungen werden auch in der Knochenchirurgie in Prothesen und Implanta-
ten verarbeitet. So besteht der Prothesenschaft einer Huftprothese (kunstliches
Huftgelenk) haufig aus Titan-Aluminium-Vanadium-Legierungen. Stents, die in
bestimmte GefdBe (zum Beispiel BlutgefaBe, Gallenwege, Luft- und Speiserdhre)
eingebracht werden, um deren Wand abzustUtzen, bestehen meist aus 316-L-Edel-
Kiinstliches Huftgelenk stahl (Chirurgischer Stahl), einer Legierung, die neben Eisen noch Chrom, Nickel

bzw. Stent und Molybdan enthélt.
© Wikipedia: Hiiftgelenksarthrose,
Hiiftgelenk-Endoprothese, Autor:
Scubalimp (Hiiftgelenk), Dr. Osypka
GmbH, Rheinfelden (Stent)

2.5 Die kovalente Atombindung

Was machen nun die Nichtmetalle, um die Oktettregel zu erfiillen, wenn
kein Metall als Reaktionspartner vorhanden ist? Sie reagieren mit sich
selbst. So kommen typische Nichtmetalle wie Sauerstoff, Stickstoff oder
Wasserstoff in der Natur in Form zweiatomiger Molekiile (O,, N, oder H,)
vor. Wie kommt in diesen Molekiilen eine Bindung zustande?

Prinzipiell 14sst sich das Zustandekommen einer kovalenten Atombin-
dung nur mit der Quantenmechanik verstehen. Ahnlich wie bei der Be-
schreibung der Elektronenhiille von Atomen mit mehr als einem Elektron
(» Kapitel 1.7) muss man aber wieder mit Ndherungen arbeiten, da die
Quantenmechanik fiir Mehrelektronensysteme keine exakten Losungen
liefert. Das géngigste Modell ist die Molekiilorbital-Theorie (MO-Theo-
rie). Diese geht davon aus, dass es bei der Anndherung zweier Atome zu
einer Uberlappung der Atomorbitale (= AO) kommt. Dabei bilden sich
neue Orbitale, die nicht mehr an einem Atom lokalisiert sind, sondern
sich {iber das ganze Molekiil erstrecken (Molekiilorbital MO). Je nach-
dem, welche Atomorbitale (s, p, d, f) tiberlappen (> Kapitel 1.7) und wie
die Uberlappung stattfindet, entstehen unterschiedliche MOs mit unter-
schiedlicher Form und Stabilitit. Die Elektronenkonfiguration eines Mo-
lekiils erhédlt man, indem man diese MOs — dhnlich wie bei Atomen die
AOs —von unten nach oben mit den zur Verfiigung stehenden Elektronen
auffiillt. Dabei kann jedes MO zwei Elektronen mit unterschiedlichem
Spin aufnehmen.

Betrachten wir das einfachste Atom, das Wasserstoffatom, mit seiner 1s’-
Elektronenkonfiguration.Wenn sich die zwei H-Atome ndhern, kommt es
zu einer Uberlappung der beiden je einfach besetzten 1s-AOs. Es entsteht
ein MO, das sich tiber beide Atome erstreckt und sich im Wesentlichen
entlang der Kern-Kern-Verbindungsachse konzentriert. Die beiden Elek-
tronen bilden ein bindendes Elektronenpaar, das sich nun in einem Or-
bital befindet, das sich iiber beide H-Atome erstreckt (= MO). Dieses wird
als -MO bezeichnet (> Kapitel 9.3). Die beiden Elektronen bewegen sich
im Anziehungsbereich beider Atomkerne und stehen beiden Atomen im
Sinne der Edelgasregel zur Verfiigung. Die beiden Atome ,teilen“ sich
das bindende Elektronenpaar. Man kénnte nun annehmen, dass die Bin-
dung entsteht, weil die Elektronen jetzt von zweien und nicht nur von
einem Kern elektrostatisch angezogen werden. Diese (noch heute hédufig
gelehrte) Anschauung, die die Atombindung durch eine Verringerung
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2.5 Die kovalente Atombindung

der potenziellen Energie der Elektronen erklart, ist aber falsch. Genaue
quantenchemische Analysen zeigen, dass die Bindung vielmehr aus
einer Verringerung der (= Bewegungsenergie) der Elektronen im Feld
beider Atomkerne resultiert.

Was passiert aber nun mit den Atomkernen bei der Anndherung? Bis-
her haben wir uns nur um die Elektronen gekiimmert. Kerne sind viel
schwerer als Elektronen (» Kapitel 1.3), daher bewegen sich die Elekt-
ronen mehr als 100-mal schneller als die Kerne. Verdndert sich die An-
ordnung der Atomkerne, passen sich die Elektronen praktisch sofort an
diese neue Kerngeometrie an. Man kann also Elektronen- und Atom-
kernbewegungen unabhédngig voneinander betrachten (Born-Oppenhei-
mer-Ndherung). Verwendet man diese Ndherung, so erhélt man fiir das
H,-Molekiil die in » Abbildung 2.5 skizzierte Potenzialkurve. Fiir weit
entfernte Atomkerne liegen zwei getrennte H-Atome vor. Ndhern sich
jetzt die Kerne, so kommt es zu einer zunehmenden Uberlappung der
beiden 1s-AQOs, die Bindung bildet sich und die Energie sinkt ab (Stabili-
sierung). Irgendwann kommen sich die beiden Atomkerne aber so nahe,
dass ihre AbstoBung (beide sind positiv geladen) {iberwiegt. Die Energie
steigt folglich nach Durchlaufen eines Minimums wieder an. Am Mini-
mum (Abstand der Atomkerne 74 pm) hat das Molekiil die niedrigste
Energie. Da jedes Molekiil versucht, seine Energie zu minimieren, stellt
dieser Abstand daher den optimalen Bindungsabstand dar. Die bei der
Anndherung der beiden Atome auf diesen Gleichgewichtsabstand freige-
wordene Energie bezeichnet man als die Bindungsdissoziationsenergie
(BDE), sie betrdgt beim H,-Molekiil 436 kJ/mol.

2 Wasserstoff- 2 Wasserstoff-

atome in engem atome in wei-

Kontakt tem Kontakt
A \’ - l -

Energie

436 kl/mol
Bindungs-
dissoziations-
/Bindungslénge energie

74I pm

Abstand zwischen den Atomkernen

Abbildung 2.5: Potenzialkurve des H,-Molekiils: Bei der Annaherung zweier H-Atome kommt es zur
Ausbildung einer kovalenten Bindung. Ein H,-Molekiil mit einem Gleichgewichtsabstand von 74 pm

entsteht. Danach steigt die Energie wegen der zunehmenden Kern-Kern-AbstoBung wieder an.
Nach: Bruice, P.Y. (2007)
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Molekiilschwingungen

Atombindungen und damit Molekule sind aber keine starren Gebilde, wie es in der
Potenzialkurve (» Abbildung 2.5) vielleicht den Anschein erweckt. Es handelt sich
vielmehr um dynamische Strukturen, bei denen die Atomkerne sténdig ihren Ab-
stand um den Gleichgewichtsabstand herum leicht variieren. Der Grund dafur liegt
in der Heisenberg'schen Unschéarferelation, die unter anderem aussagt, dass
der Impuls (Geschwindigkeit) eines Teilchens nicht null sein darf, das heiBt, beide
Kerne mussen sich standig bewegen. Was gibt dann aber die Bindungslange an?
Sie ist der Mittelwert des Abstandes der beiden Atomkerne. Die beiden Atomkerne
schwingen im H,-Molekdl um eine mittlere Gleichgewichtslage mit einem gegen-
seitigen Abstand von 74 pm. Diese Schwingungsbewegungen sind so schnell (beim
H, ca. 10" Schwingungen pro Sekunde), dass fur die Chemie nur das zeitliche
Mittel des Abstands von Interesse ist.

Neben der Bildung dieses bindenden Molekiilorbitals aus der Wechsel-
wirkung der beiden 1s-Atomorbitale (AO) der beiden H-Atome ergibt sich
aus der Quantenmechanik, dass zusétzlich auch noch ein energiereiches,
nicht besetztes antibindendes Molekiilorbital entsteht. Dies kann man
sich erkldren, wenn man sich vergegenwirtigt, dass die beiden urspriing-
lichen 1s-Atomorbitale insgesamt Platz fiir vier Elektronen bieten, das
neu entstandene bindende Molekiilorbital (MO) wie jedes Orbital aber
nur zwei Elektronen aufnehmen kann. Es ,,fehlt” also prinzipiell noch
Platz fiir zwei weitere Elektronen (auch wenn dieser Platz bei der Bil-
dung des H,-Molekiils, das nur zwei Elektronen besitzt, nicht gebraucht
wird). Aus der Wechselwirkung der beiden Atomorbitale entsteht da-
her noch ein energetisch ungiinstigeres antibindendes Molekiilorbital,
das 6*-MO. Formal erhélt man die beiden MOs, das bindende ¢ und das
antibindende ¢*-MO, indem man die zugrunde liegenden Wellenfunk-
tionen y, und y, der beiden 1s-AO einmal mit gleichem Vorzeichen ad-
diert und einmal subtrahiert (» Abbildung 2.6). Hierfiir braucht man nun
also die im » Kapitel 1.7 erwdhnten Vorzeichen der Wellenfunktionen .
Die Addition der beiden AO (gleiches Vorzeichen) ergibt das bindende
0-MO; die Subtraktion (= Addition mit umgekehrtem Vorzeichen) das
antibindende ¢*-MO. Das antibindende MO hat in der Mitte zwischen
den beiden Atomkernen eine Knotenebene (die Aufenthaltswahrschein-
lichkeit fiir Elektronen ist gleich null) und ist energetisch ungiinstiger als
die beiden urspriinglichen AO. Analog wie bei der Auffiillung der Elek-
tronenhiille bei Atomen (» Kapitel 1.7) werden auch bei Molekiilen die
verschiedenen MO entsprechend ihres Energiegehaltes von unten nach
oben nacheinander mit jeweils zwei Elektronen besetzt. Beim H,-Mo-
lekiil wird daher nur das bindende 0-MO mit zwei Elektronen doppelt
besetzt. Das antibindende ¢°-MO bleibt leer.



