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Teil 1
Allgemeines

1 Atombau

1.1 Daltons Atomtheorie und allgemeine Gesetze
1.1.1 Daltons Atomtheorie...

Jedes Element besteht aus kleinen, nicht weiter zerlegbaren, Teilchen, den Atomen.
Alle Atome ein und desselben Elementes sind einander gleich. Sie besitzen die gleichen
Eigenschaften, wie Masse und Gestalt. Was Dalton noch nicht wufte: MafSgebend sind
die chemischen Eigenschaften, die ein Element hat. Es gibt verschiedene Isotope eines
Elementes, die sich in der Neutronenanzahl im Kern unterscheiden. Sie haben jedoch
die gleichen chemischen FEigenschaften.

1.1.2 ... und die daraus resultierenden Gesetze

Gesetz der Erhaltung der Masse: Bei allen chemischen Reaktionen bleibt die
Gesamtmasse der beteiligten Stoffe konstant. Durch eine chemische Reaktion kann kei-
ne Masse erzeugt oder vernichiet werden. Dies gilt im Bereich des Messbaren. Der
Massedefekt macht Molekiile leichter, je mehr Energie sie bei der Reaktion abgeben.

E = mdc?

Gesetz der konstanten Proportionen: Eine chemische Verbindung bildet sich
immer aus konstanten Masseverhiltnissen.

Gesetz der multiplen Proportionen: Bilden zwei Stoffe mehrere Verbindungen
untereinander, so stehen die Massezahlen der Ausgangsstoffe der einen Verbindung zu
der anderen Verbindung in kleinen multiplen Proportionen zueinander.

1.2 Elementarteilchen des Atoms

1.2.1 Rutherford: Atome haben einen kleinen massiven Kern mit einer
grofsen Hiille

Rutherford bestrahlte diinne Goldfolie mit a—Teilchen!. Dabei gingen die meisten
Teilchen durch die Folie. Nur einige wenige wurden abgelenkt. Rutherford schlof daraus,
dafs es einen massiven kleinen Kern im Atom gibt, sowie eine grofe durchléssige Hiille.

1.2.2 Aufbau

Atome sind aus den Elementarteilchen Protonen, Neutronen und Elektronen aufgebaut.
Dabei sitzen Protonen und Neutronen im Kern. Elektronen in der Hiille. Elektronen
sind negativ geladen. Protonen positiv. Neutronen haben keine Ladung. Der Oberbegriff
fiir Neutronen und Protonen ist Nukleonen.

Teilchen ‘ Ort Ladung ‘
Nukleon | Proton massiver Kern +1

Neutron massiver Kern +0

Elektron | durchlassige Hiille -1

L ov—Teilchen sind Heliumkerne und bestehen aus 2 Neutronen und 2 Protonen
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1.2.3 Notation

NukleonenanzahlELadunfl
Protonenanzahl Anzahlim Molekiil

Die Neutronenanzahl 148t sich errechnen:
Neutronenanzahl = Nukleonenanzahl — Protonenanzahl

Die Elektronenanzahl eines Atoms (nicht eines Tons) ist genau so grok wie die Proto-
nenanzahl:
FElektronenanzahl = Protonenanzahl

oder fiir Ionen

FElektronenanzahl = Protonenanzahl — Ladung

1.2.4 Definitionen

Nuklid: Die durch Protonenanzahl und Nuklidanzahl (und somit auch Neutronenan-
zahl) klar definierte Atomsorte, nennt sich Nuklid.

Isotop: Ein Nuklid ist ein Isotop zu einem anderen Nuklid, wenn die Protonenzahl
gleich ist. Es gibt des weiteren Isobare. Ein Nuklid st ein Isobar zu einem anderen
Nuklid, wenn die Neutronenzahl gleich ist.

Element: Zu einem Element gehoren alle Nuklide mit den gleichen (oder fast gleichen)
chemischen Eigenschaften. Das sind alle Isotope. Somit ist ein Element eine Mischung
der verschiedenen Isotope, die es bilden kann, wobei auch nur ein Isotop vorhanden
sein kann.

Reinelement: Reinelemente sind solche Elemente, die nur aus einem Isotop bestehen.

Mischelement: Mischelemente bestehen aus mehreren Isotopen.

1.2.5 Masse

Die Atommasse wird im Bezug zu der Atommasse von dem Nuklid '2C' angegeben?.

% 127 ¢ind 1u.

1.3 Atommodelle
1.3.1 Planetenmodell von Rutherford

Das Elektron befindet sich wie ein Planet auf einer konstanten Kreisbahn um den
Kern. Die elektrische Anziehungskraft (Zentralkraft) muf somit die Zentrifugalkraft
genau aufheben (Kriftegleichgewicht). Mit der Zentrifugalkraft wird das Elektron
vom Kern weggetrieben:

Zentrifugalkraft = —elektrische Anziehungskraft
FZ = —Lel

Die elektrostatische Anziehungskraft wird mit Hilfe des Coulombschen Gesetzes
beschrieben:
Q1 Q2

r2

F=f

Y

Wir setzen ein:

?Wiederholung: 12 Nukleonen im Kern, das macht bei Kohlenstoff 6 Protonen, 6 Neutronen
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e Proportionalititsfaktor f:
1

47 - €g

f=

e (Q1,Q2 die Energie des Protons und des Elektrons, wobei das Elektron negativ
ist, das Proton positiv

e Die elektrische Feldkonstante € ist

€0 = 8,854 - 1072 A% kg Im 3

Somit folgt die Gleichung

1 e-—e —e?
Fel = : 2 = 2
4meq r A7 - €9 T
Die Zentrifugalkraft ist
2
mu
F,=—
r
Somit folgt:
2 2 2
mu —e e
Frp=—-F,& =— o mo? =
Z ol T At - €g - 12 AT eg -1

1.3.2 Schalenmodell von Bor

Verschiedene Versuche liefsen sich nicht mit dem von Rutherford entwickelten Atommo-
dell erkléren. Zum Beispiel sind die Spektren von Wasserstoffatomen und von anderen
Atomen nicht erkldrbar. Weiterhin war auch dieses Atommodell nur im Einklang zur
klassischen Mechanik, aber im Wiederspruch zur klassischen Elektrodynamik, da das
Elektron laufend Energie verlieren miifte und in den Kern spriralférmig stiirzen miifste,
was es aber nicht tut.

Bor postulierte, dak sich das Elektron nur auf bestimmten Bahnen im Atom bewegen
kann. Er postulierte, dafs auf diesen Bahnen das Elektron keine Energie verliert. Diese
Bahnen sind solche bei denen die Energie des Elektrons ein ganzzahliges Vielfaches des

Bahndrehimpluses ist:
h

mur =n - —
o’

wobei n ganzzahlig und positiv ist3. h ist das planksche Wirkumsquantum. Es ist
ein fester Wert und betrigt:

h=6,626-10"*kgm3s~?

Nun formt man diese Gleichung nach v um und erhélt:

_ nh

2mmr

Setzt man nun diese Gleichung in die Balance-Gleichung zwischen Zentrifugalkraft und
elektrischer Anziehungskraft ein und 16st nach r auf, so erhélt man den Borschen Atom-
radius und kann berechnen auf welchen Bahnen sich die Elektronen um den Kern nach
dem Modell bewegen miissen:

h2ey

r= S -n®=n?-0,53-10""m
mme

3n ist die erste Quantenzahl
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1.3.3 Erkldrung des Spektrums der Wasserstoffatome mit der Borschen
Theorie

Mit Hilfe des Schalenmodells gelingt es uns, die Wellenspektren des Wasserstoffatoms
zu erkldren. Hierfiir berechnen wir zunéchst die Engerie eines Elektrons. Diese setzt
sich zusammen aus potentzieller Energie und kinetischer Energie

E = Ekzn + Epot

Die kinetische Engerie ist die Energie, die durch die Bewegung des Elektrons zustan-
dekommt

2
muv
Eyin = -
Die potentzielle Energie ist die Energie, die durch die elektrische Anziehung zustande-
kommt . ) )
e e
Epot = / 5 = —
oo 4meqr 4megr
Man erhélt
2 2 2 2 2
mu e 1 e e e
E:Ekin+Epot: - =5 - = - .
2 dmegr  24megr  4dmegr 8megr

. 2 .o . . . . .
Wir setzen r = :mﬁeog -n? fiir den Borschen Radius in die Gleichung ein und erhalten

e? met 1
E=- B =222 2
8Tep - Lo . 2 8egh= n

mme

fir die moglichen Energiewerte des Elektrons.

Regt man Wasserstoffatome an, so strahlen sie Licht aus. Dieses Licht hat jedoch nicht
das gesamte Spektrum, sondern es besteht aus Spektrallinien:

Serie

/—/%

/ \

Seriengrenze Spektrallinien

In diesem Schaubild wird die Energie nach links hin immer héher. Dies schldgt sich in
einer kiirzeren Wellenlinge aus. Nach rechts hin wird die Energie immer geringer, die
Wellen werden ldnger.

Es gibt verschiedene Serien: Die Balmerserie im sichtbaren Bereich, die Lyman-



Serie im ultravioletten Bereich, sowie die Paschen und Bracket Serien im infraroten
Bereich:

Lyman  ...... Balmer ...... Paschen ...... Bracket
—— N——
ultraviolett stchtbar infrarot

Schon frith hatte Rydberg die Bezichung

1 1 1

S =Ro(— - =

A (n2 m2>
aufgestellt, wobei Ry, die Rydbergkonstante Ry, = 109678cm ™" und A die Wellenlinge
des Lichtes ist.

Die Rydbergkonstante 145t sich nun nicht nur wie von Rydberg experimentell bestim-
men, sondern sie 1aft sich berechnen:

me* 1 me* 1 me? 1 1
E=E-Ei=|-cos | |22 2) 32\ 3 2
8egh= m 8egh n 8egh= \n* m
Durch Einsetzen der Planckschen Gleichung

1
E=he =
X

fur E erhilt man fiir m > n

1 met /1 1 1 met /1 1
hev=cas 35 ) oy =g\ 3]
A 8egh? \n? m A 8egh3c \n? m
Mit Hilfe der Bohrschen Theorie ist es uns gelungen eine Erklarung fiir die Spektren der
Wasserstoffatome zu finden. Die Elektronen der Wasserstoffatome konnen nur in ganz
bestimmten Energiezustéinden sich befinden. Wechseln sie von einem héheren Energie-
zustand zu einem niederen Energiezustand, so tun sie dies sprunghaft und strahlen

dabei einen Lichtquanten mit einer bestimmten Wellenldnge ab, welche man dann im
Spektrum sehen kann.

1.3.4 Wellenmechanisches Atommodell

Mit dem Bohrschen Atommodell waren zwar einfache Wasserstoffatome erklérbar ge-
worden, aber Atome mit mehr Elektronen waren nicht erkldrbar. Broglie, Heisen-
berg, Schrédinger u.a. schufen deshalb ein leistungsfahigeres Atommodell: Das Wel-
lenmechanische Atommodell.

Heisenberg stellte die Unbestimmtheitsbeziehung

Ag-A(m-v) > e
47

auf, die sagt, dafs es unmdoglich ist, Ort und Drehimpuls des Elektrons gleich-
zeitig zu bestimmen. Es ist in dem modernen Atommodell hinfort unmoglich genau
zu sagen, wo sich ein Elektron befindet. Das Elektron umkreist nicht mehr in vorher
genau festgelegten Bahnen den Atomkern, sondern es ist in einem (kleinen) Bereich
der Elektronenhiille mit einer bestimmten Wahrscheinlichkeit anzutreffen. Die Aufent-
haltswahrscheinlichkeit eines Elektrons in der Kugel vom Radius r ist beispielsweise

,
/ U24mr2dr.
r=0

16



Hierbei sinkt die Wahrscheinlichkeit des Antreffens mit der Entfernung vom Kern lau-
fend ab, wird aber nicht 0. Somit ist ein Atom auch ein nie endendes Gebilde. Man kann
aber trotzdem Grenzen zeichnen, indem man die einen Atomkern umgebende Elektro-
nenwolke nur bis zu einer bestimmten Wahrscheinlichkeit zeichnet.

Zusétzlich zu der Unbestimmtheitsbeziehung kommt noch der Wellencharakter des
Flektrons. Ein Elektron kann eine Welle oder ein Teilchen sein, je nachdem aus wel-
cher Sichtweise man es betrachtet. Das Elektron legt sich als eine dreidimenional
stehende Welle um den Atomkern. Hierbei kdnnen nur solche Wellen ,stehen”, wel-
che sich nicht selbst zerstoren, d.h. wenn die Welle um den Atomkern einmal ,rum”
ist, dann muf sie die selben Schwingungen haben, wie das andere Ende der Welle, um
sich am Anfang der Welle nicht auszugleichen. Zwischen Wellenldnge und Impuls eines
Teilchens besteht die Beziehung (de Broglie-Beziehung)

A= —

mu’
Ein ganzes Vielfaches der Wellenldnge mufl exakt die Kreisbahn ergeben:

n\ = 2mr

Setzt man die erste Formel in die letzte ein, so erhélt man wieder die von Bohr will-
kiirlich postulierte Quantelung des Drehimpulses:

h
n.-— =27r & n-—— = mur
muv 2m

1.3.5 Die vier Quantenzahlen

Schrédinger stellt die berithmte Wellengleichung auf, welche die dreidimensionalen Wel-
len eines Atoms berechnen kann. Bei dem ldsen dieser Schridingergleichung ergeben
sich vier Quantenzahlen:

Quantenzahl Werte | Beschreibung

Hauptquantenzahl (n) 1...00 | Bestimmt die gréfe der Orbitale. Ist
gleichzusetzen mit dir Energie des
Elektrons E,, = —8’:’%%”%

Nebenquantenzahl (1) 0...n—1 | Bestimmt die Geometrie der Orbita-
le.
0=s (Kugel)

1=p (Hantel)

2=d (zwei Hanteln nahezu senk-
recht)

3=f (noch eine dritte dazu)
Magnetquantenzahl (m;) | —l...+ 1 | Gibt an wieviele Oribitale von dem
durch die Nebenquantenzahl be-
stimmten Typ vorhanden sind.

s: 1

p: 3

d: 5

L7

Gibt den Eigendreh-Spin des Elek-
trons an. Jedes Elektron kann ent-
weder ,linksherum” oder ,rechtsher-
um” sich drehen.

N
+
[Nl

Spinquantenzahl (m) -
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1.3.6 Schrédingergleichung

Die Schrédingergleichung sieht folgendermafsen aus:

a2V 20 20 8nim
+ +

E-V)U=0
ox?  oy?: o022 h? ( )
a2 o2V 20 812m
=— E-V)¥
ox? + oy? * 072 h? ( )
h? a?U 2V o2V
_ =(E-V)¥U
8m2m <Ux2 * oy? * 022> ( )
h? o?v 2V U
s — Vo = Ev
8m2m <U$2 * oy? * az2> * ~ ad
kinetische Energie FEyi, pot. Emergie Eyot Gesamten. E
wobei

V: potentzielle Energie des Elektrons
m: Masse des Elektrons

h: Plankkonstante

E:  Elektronenergie

U

und die Wellenfunktion.

Einfacher schreibt man
HY = FEU

wobel

H: der Hamiltonoperator
E: Elektronenergie
und ¥: die Wellenfunktion.

Die durch die Lésung der Schrodingergleichung entstehenden Wellenfunktionen ¥ wer-
den Eigenfunktionen genannt. Um diese Wellenfunktion besser anschaulich zu machen,
wird sie in Kugelkoordinaten* dargestellt und besteht anschliekend aus einer Radial-
funktion und einer Winkelfunktion, welche mit eier Normierungskonstante normiert
werden.

\I]n,l,ml = . N , . Rn,l(r) : Xl,ml("}a 90)
Normierungskonst. Radiusabh.Anteil Winkelabh.Anteil

Ein Beispiel fiir eine solche Funktion ist die Winkelfunktion fiir das 2s-Orbital. Hier ist

der normierte Radialanteil®
o)
2v/2a3 ao

und der normierte Winkelanteil

1
2/

4Das Kugelkoordinatensystem gibt nicht wie das kartesische Koordinatensystem eine Koordinate
an, indem x,y und z-Werte gegeben werden, sondern es wird ein Radius und zwei Winkel gegeben,
womit der Punkt im Raum genau bestimmt werden kann.

®ao ist hierbei der Borsche Radius

18



Der radiale Anteil zusammen mit der Dichte® gezeichnet. Die Nullpunkte sind die Kno-
tenfliichen des Oribtals”:

Die Dichtefunktion wird gezeichnet, indem der radiusabhingige Anteil Ro o(r) quadriert wird und
mit 4772 multipliziert wird

Dichte = Ra )0 (r)247rr2

"Es kann sein das dieser Graph falsch ist und die falsche Funktion fiir die radiale Dichte gezeichnet
ist. Im Riedel ist der erste Berg kleiner als der zweite. Dies kann aber auch nur mit der Darstellung
zu tun haben.
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Aus den unterschiedlichen Eigenfunktionen ergeben sich die Atomorbitale. Einige Ato-

morbitale sind unten in der Grafik aufgezeichnet.

&

2
y

7QX X

@@/
* *
o

Von links nach rechts, von oben nach unten:

s-Orbital,
p--Orbital, py-Orbital, p,-Orbital,
dgy-Orbital, dy.-Orbital, dy.-Orbital, dy2_,2-Orbital, d 2-Orbital.




2 Das Periodensystem

2.1 Schematische Darstellung der Schalen von Atomen

Der Ubersichtlichkeit halber gibt es eine skizzenhafte Darstellung der ,Schalen” (also
Orbitale) von Atomen sowie lonen, in denen die einzelnen Orbitale als Késten einge-
zeichnet werden, die entweder von einem oder von zwei Elektronen, die als entgegen-
gesetzte Pfeile dargestellt werden, besetzt sind.

Als Beispiel sei das Germaniumatom (Ge) dargestellt:

o, + | 1
AR EEENERE
s [N
N
3s | N
TR
s [
s [ #

Die Formelschreibweise dieser Elektronenkonfiguration lautet

1522522p%3523p%4523d1%4p? oder
[Ar]4s%3d" 4p*

Dabei steht s,p und d fiir die Art der Orbitale, die Zahl davor fiir das Energieniveau
der Orbitale, wobei 1 die kleinste Energie ist und die Potenzzahlen fiir die Anzahl
der Elektronen, die dieses Orbital besetzen. Man kann die Elektronenkonfiguration
abkiirzend aufschreiben, indem man fiir die vollbesetzten Orbitale der Periode davor
das Element der Edelgase dieser Periode in eckigen Klammern schreibt. In der oben
angegebenen Konfiguration ist es das Element Argon. [Ar] meint, daf die Konfiguration
des Argons plus der danach aufgeschriebenen Konfiguration besteht.
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Die Energien der einzelnen Orbitale einer Schale sind nicht gleich. Demzufolge wird
nicht eine Schale ganz besetzt, bevor die néichste Schale angebrochen wird. Die Beset-
zung der Schalen kann man aus Schaubild unten entnehmen.

NN

Q

—5gBh

30 -
2n °

X|lr| 2|0

- )8

2.2 Regeln zum Auffiillen der Elektronenschalen

2.2.1 Pauli-Prinzip

Ein Atom darf keine Elektronen enthalten, die in allen vier Quantenzahlen
iibereinstimmen, weil sie sonst nicht mehr unterscheidbar sind. D.h. das ein Elektro-
nenorbital nur von maximal zwei Elektronen besetzt sein darf.

2.2.2 Hundsche Regel

Es wird zuerst jedes Orbital einer Schale so besetzt, dafs in jedem Orbital
sich ein Elektron befindet. Danach wird mit den Elektronen entgegengesetzten
Spins aufgefiillt. Zu dieser Regel gibt es Unregelmifigkeiten in den Nebengruppen.
2.3 Aufbau des Periodensystems

Auf der niichsten Seite befinden sich die ersten vier Perioden des Persiodensystems®.

®Die Abkiirzung fiir Periodenssysetem ist PSE
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3 Chemische Bindungen

3.1 Ionisierungsenergie

Die Tonisierungsenergie ist die Energie, die benétigt wird um ein Elektron eines Atoms
oder lons abzuspalten. Die lonisierungsenergie steigt, je mehr Elektronen schon abge-
spalten sind. Sie steigt rapide an, wenn eine neue Schale angebrochen werden soll.

3.2 Elektronenaffinitit

Die Elektronenaffinitat ist das Gegenstiick zur lonisierungsenergie. Sie bezeichnet die
Stéirke des Bestrebens der Aufnahme eines Elektrons durch ein Atom oder Ton.

lonisierungsenergie und Elektronenaffinitdt sind auf einzelne alleinstehende Atome oder
Tonen bezogen. Die Elektronegativitit ist hingegen auf eine Verbindung meistens zwi-
schen zwei unterschiedlichen Atomen bezogen. Somit ist lonisierungsenergie und Elek-
tronegativitdat nicht das gleiche.

3.3 Elektronegativitit

Elektronegativit ist das Maf fiir die Fahigkeit eines Atoms Elektronen einer (Atom-)
Bindung anzuziehen. Sie ist nur sehr unscharf definiert, da sie nur aus empirischen
Daten berechnet wurde. Elektronegativitdtswerte gelten nur zwischen zwei Atomen.
Elektronegativititswerte fiir einzelne Atome gibt es nicht. Da die Elektronegativiét
eine Bezugsgrofe ist, ist der Elektronegativitdtswert von Fluor, dem Atom mit der
starksten Reduktionsfahigkeit, mit 4 festgelegt worden:

Xr =4

Man kann den Elektronegativitdtswert wie folgt abschétzen:

I+ FA
EN = +
2
EN EN
XF ENp ENp

EN ist hierbei der vorldufige Elektronegativitdtswert, welcher noch beziiglich Fluor
genormt wird. I ist die Ionisierungsenergie und EA die Elektronenaffinitit.
Linus Pauling wéhlte folgende Berechnung der Elektronegativitdtswerte anhand von

Versuchen:
EDiss (AQ) + EDiss (B2)

2

Dabei kommt der Faktor 96 aus der Umrechnung von kJ/mol in eV. Man berechnet
den Elektronegativitdtswert, indem man die Dissoziationsenergie der einzelnen ,Atome”
von der Dissoziationsenergie der Verbindung abzieht. Man sieht klar, daf ein Elektro-
negativitatswert x benotigt wird, um den anderen zu bestimmen.

96(XA - XB)2 = EDiss(AB) -

3.4 Elektronegativitdtswerte im Periodensystem

Wegen der Gleichung (Coulumbgesetz)
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nimmt die Anziehungskraft mit der die Elektronen angezogen werden, mit wachsender
Atomgrofe ab. Somit sinken die Elektronegativitdtswerte von oben nach unten in der
Reihe. Die Elektronegativitéitswerte in der Periode von links nach rechts jedoch nehmen
zu, da es immer schwerer wird aus der immer mehr vollstindigen und damit immer
energieglinstigeren Aufenschale ein Elektron zu 16sen und die Atome lieber ein Elektron
anziehen.

3.5 Elektronegativititsdifferenz als Kriterium der Art der Verbin-
dung

Ist die Elektronegativitétsdifferenz zwischen zwei gebundenen Atomen

0 (d.h. es sind dieselben Atome) | so ist die Bindung eine kovalente Bindung.

und xx > 1,7

0und xx <1,5 so liegen alle Atome in einer metallischen
Bindung vor.

<2 so ist die Bindung eine polare kovalente
Bindung.

> 2 so ist die Bindung eine Ionenbindung.

3.6 Ionenbindungen
3.6.1 Ladung und Namen von lonen

Positiv geladene lonen werden als Kationen bezeichnet. Negative als Anionen. Um die
Ladung der Ionen zu kennzeichnen schreibt man meistens ein + oder — -Zeichen als
Exponenten hinter das Atomsymbol des Ions. Z.B.: Nat,Cl~,Ca?*t

3.6.2 Krifte zwischen Ionen

Ionen ziehen sich gegenseitig an. Hierbei ist die Anziehungskraft nicht in eine Richtung
wirksam, sondern sie verteilt sich auf den gesamten Raum. Sie wird beschrieben durch
das Coulumbsche Gesetz (vgl. Borsches Atommodell) Es lagern sich moglichst viele
andersgeladene Tonen um ein Ion. Die Anzahl der Ionen die sich um ein Ion herumlagern
ist von der Grofendifferenz beider Tonen abhéngig und bestimmt die Kristallstruktur.
lonen stofen sich jedoch auch gegenseitig ab, da sich die Elektronenhiillen beider lonen
abstofien. Deshalb beriihren sich die Tonen im Kristallgitter nicht, bilden aber trotzdem
eine feste, schwer zu 16sende Bindung, weshalb Kristalle sprode sind und einen hohen
Schmelzpunkt haben.



Abstol3ung der
Elektronenhillen

Summe der beiden Energien

Im tiefsten Punkt ist die Energie

am geringsten. Der dortige Abstand
ist der Abstand der lonen

Anziehung durch
Coulumbkrafte

3.6.3 Verschiedene Kristallstrukturen

Es gibt verschiedene Tonenkristallstrukturen. Da sich immer die gleiche Anzahl an an-
dersgeladenen lonen um ein Ion lagern kann, ergibt sich daraus eine Struktur, die sich
in der eckigen Struktur von Kristallen niederschligt.

3.6.4 Andere Kristalle

Neben Ionenkristallen gibt es jedoch auch noch andere Kristalle. Dies kénnen
e Atomkristalle,
e Molekiilkristalle
e oder Kovalentkristalle sein.

Atomkristalle und Molekiilkristalle bilden sich, wenn verschiedene Atome oder Molekii-
le kristallieren. Atomkristalle sind z.B. Metalle oder bei tiefen Temperaturen Edelgase.
Molekiilkristalle sind z.B. Methan oder Zucker. In Atom und Molekiilkristallen wirken
zwischenmolekulare Kréfte, welche fiir die Kristallisation verantwortlich sind. In Kova-
lentkristalle sind jedoch die Bindungen der Molekiile oder Atome untereinander fiir die
Kristallstruktur verantwortlich. Z.B. ist Diamant, Quarz oder Silizium ein Kovalentkri-
stall.

3.6.5 Gitterenergie

Nahern sich Ionen im Raum und nehmen sie ein Kristallgitter ein, so wird Gitterenergie
frei. Haben Stoffe eine hohe Gitterenergie, so ist ihr Kristallgitter sehr fest. AloO3 hat
zum Beispiel eine unglaublich hohe Gitterenergie, weshalb es sehr fest ist und sogar
zum Schleifen benutzt werden kann. Je hdher die Gitterenergie ist, desto schlechter
&Rt sich das Salz auch in Wasser auflosen.
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3.6.6 Born-Haber-Zyklus

Bei der Reaktion von z.B. Natrium mit Clorid sind verschiedene Energien von Noten,
damit die Reaktion iiberhaupt ablduft. Im Born-Haber-Zyklus sind die Energien aufge-
listet, die bendtigt werden, um die einzelnen Atome in einem reaktionsfahigen Zustand
zu bringen. Weiterhin sind hier auch die Energien enthalten, die bei der letztendlichen
Reaktion wieder frei werden.

Reaktion Energie Abkiirzung
Na(s) + 3Cla(g9) — Na(g) + 3Cla(g) Sublimationsenthalpie von Na | AHgyp
%Clg — Cl Dissoziationsenthalpie von Cl | AHp;ss
Na(g) + Cl(g) — Na™(g) + e~ + Cl(g) | lonisierungsenergie von Na AHpon
Na*(g)+e + Cl(g) — Elektronenaffinitat von Cl AHg,
Na™(g) +Cl=(g)

Na*(g) + Cl=(g) — NaCl Gitterenergie von NaCl AHgitter
Alles zusammen: Reaktionsenthalpie AHy

Alle freiwerdenden Energien sind negativ. Alle ben&tigten Energien positiv.

3.6.7 Solvatationsenergie (Hydratationsenergie) und Dissoziationsenergie

Die Solvatationsenergie ist diejenige Energie die freigesetzt wird (negativer Wert)
wenn ein Stoff in Losung geht. Stoffe kénnen sich in unterschiedlichen Stoffen 1&sen.
Speziell fiir Wasser heifst die Solvatationsenergie auch Hydratationsenergie.

Die Dissoziationsenergie ist die Energie, welche benotigt wird (positiver Wert) um
das Kristallgitter zu trennen.

3.6.8 Ldsungsenthalpie

Bei manchen lonenkristallen wird Energie frei, wenn man sie auflost, (d.h. die Lo-
sungsenthalpie ist negativ). Hierbei {iberwiegt die Solvatationsenergie. Bei manchen
Kristallen wird Energie dem umgebenden System entzogen, (d.h. die Losungsenthal-
pie ist positiv) wenn man sie auflost. Hierbei {iberwiegt die Dissoziationsenergie. Das
dieser Vorgang iiberhaupt ablduft ist der Enthropie zu verdanken. Da geloste Lonen
ysunordentlicher” angeordnet sind, wird dieser Zustand eingenommen.

Beim Auflésen kann die Losung also entweder wirmer oder kélter werden.

3.6.9 Salze sind Elektrolyte

Elektrolyte sind Leiter von Elektronen. Salze in ungeldster Form leiten den elektrischen
Strom nicht, da die Ionen fest im Kristallgitter sind. Salze in geldster Form oder in
geschmolzener Form jedoch leiten den Strom, da die Tonen beweglich sind.

3.7 Atombindungen
3.7.1 Lewisformeln

Atome haben eine dufsere Elektronenschale, die Valenzelektronenschale genannt
wird. In dieser befinden sich die Elektronen, die bei chemischen Reaktionen von Be-
deutung sind. Diese Elektronen werden nun in Lewisformeln eingezeichnet und zwar
verwendet man einen Punkt - fiir einzelne Elektronen, einen Strich — fiir ein Elektro-
nenpaar. Lewis nahm an, daf sich Atome, die eine Bindung zueinander haben, sich
Elektronen teilen. Man kann ein Elektronenpaar zwischen zwei Atome zeichnen, als

27



Zeichen das es ein bindendes Elektronenpaar ist. Man erhilt so die Lewisformeln
auch Valenzstrichformeln genannt.

3.7.2 Oktettregel

Atome versuchen ihre Elektronen so zu teilen, daf sie moéglichst 8 Elektronen in
der Aufenschale haben. Dies ist zwingend notwendig fiir die Elemente Fluor, Sauer-
stoff, Stickstoff und Kohlenstoff in der ersten Achterperiode. Diese Elemente haben als
Bindungsordnung die Anzahl der Elektronen, die ihnen fehlen.

3.7.3 Ausnahmen von der Oktettregel

Elemente, die schon Edelgaskonfiguration haben, kénnen (meistens) keine Bindungen
zu anderen Elementen eingehen.

Lithium kann 1 Elektron aufnehmen. Beryllium 2, da ein p-Oribtal mit besetzt wird. Bor
kann 3 Elektronen aufnehmen, da zwei p-Orbitale mit besetzt werden. Die Bindigkeit
ist jeweils 1,2 und 3.

Atome die aus hoheren Perioden stammen (wie z.B. Schwefel oder Phosphor
kénnen auch d-Orbitale einfach mit Elektronen auffiillen, weshalb diese auch
mehr als 8 Elektronen in der Valenzelektronenschale haben kénnen.

3.7.4 Bestimmung der Bindungsordnung mit Hilfe der Lewisformeln

Um die Oktettregel zu erfiillen, miissen manche Atome mehrere Bindungen zu anderen
Atomen eingehen. So hat zum Beispiel CO2 zwei Doppelbindungen, da ansonsten weder
das Kohlenstoffatom die Oktettregel erfiillt noch die beiden Sauerstoffatome. C'O hat
sogar eine Dreifachbindung. Ein freies Elektronenpaar des Sauerstoffatoms wird noch
als Bindungspaar herangezogen, da ansonsten Kohlenstoff nicht die Oktettregel erfiillt
(Dative Bindung). So kann man mit Hilfe der vier Elemente der ersten Achterperiode,
die streng die Oktettregel erfiillen, die Bindungsordnung bestimmen.

3.7.5 Formale Ladungen

Formale Ladungen sind rein fiktive Ladungen und haben praktisch keine Bedeutung.
Ladungen befinden sich in einem Molekiil (aufser bei Ionen) nicht auf einer Seite des
Molekiils, sondern Elektronen werden nur in eine Richtung etwas ,,gezogen” (siehe Par-
tielle Ladungen).
Die Formale Ladung wird bestimmt, in dem alle Bindungen einfach in der Mitte ge-
schnitten werden, so dak von jedem bindenen Elektronenpaar jeweils ein Elektron dem
einen und das andere dem anderen Atom zufillt. Dann werden die Elektronen gezihlt.
Hat das Atom mehr Elektronen als im Urzustand, so ist es negativ. Hat es weniger
positiv.
Man schreibt

+ oder —.

Es kann passieren, daf formale Ladungen in einem Molekiil nicht wieder ausgeglichen
werden. Dieses Molekiil ist dann ein lon wie zum Beispiel das Carbonat-lon oder das
NOs-Ion.

3.7.6 Partielle Ladungen

Partielle Ladungen sind tatsichliche Ladungen. Zieht ein Atom des Molekiils wegen
seiner hoheren Elektronegativitit die Bindungselektronen mehr an als andere Atome,
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0 ist es negativ geladen und die anderen Atome positiv. Man schreibt:
5t und 6~

So ist zum Beispiel beim Wasser, das Sauerstoffatom partiell negativer geladen, als die
Wasserstoffatome.
3.7.7 Mesomere Grenzformeln

Es gibt Molekiile und Ionen, bei welchen Doppelbindungen und freie Elektronenpaare
auf verschiedene Art und Weise angebracht werden kénnen. Diese Molekiile haben eine
Mesomerie. Nicht eine Moglichkeit der Anordnung der Elektronenpaare wird gewihlt,
sondern alle gleichzeitig, wobei alle Moglichkeiten inneinander verwischt sind und die
mit den Lewisformeln oben gezeichnete Formeln nur Grenzformeln sind, welche fast nie
eintreten.

Verschiedene Mesomere Grenzformeln haben

e die gleiche Geometrie
e vergleichbare Energie der Strukturen

e die gleiche Summe an freien Elektronenpaaren, bindenen Elektronenpaaren und
die gleiche Summe der formalen Ladungen

e immer negative partielle Ladungen an den elektronegativsten Elementen.

Bei mesomeren Grenzformeln diirfen die Elektronenpaare zwischen den gezeichneten
Grenzstrukturen nicht liber einen Zwischenzustand ohne diesen zu zeichnen, hiipfen.

3.7.8 VB-Theorie (Valence Bond-Theorie)

Die experimentell bestimmte Bindungsenergie von Hy belduft sich auf —458%. Die
VB-Theorie beschreibt, wie diese Energie zustandekommt.

A B: Atomorbitale
1,2: Elektronen
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Wellengleichung und Energie | Erklarung

U =W,0) Ype) Beide Atomorbitale werden multipliziert,
um das Molekiilorbital zu bekommen. Der
_24% einfache Multiplikative Ansatz liefert
jedoch recht wenig Energie. Es mufs mehr
Energie entstehen.
U = Wyn) - Upe) + Y@ - | Der Multiplikative Ansatz mit Aus-
Yp) tauschenergie wurde von Heitler und
London 1927 aufgestellt. Sie nahmen an,
_303% dak die Elektronen nicht nur in einem
Atom im Molkiil bleiben, sondern zwi-
schen den einzelnen Atomen wandern kon-
nen. Somit wird der Bereich, in welchem
das Elektron anzutreffen ist, gréfer und
das Molekiil stablier und demmnach ener-
giedrmer.

Durch das jeweils andere Elektron wird fiir
5k das eine Elektron die Kernladung abge-
mol | schirmt. Dadurch kann das Elektron wei-

tere Energie abgeben.
U = Wya) - Upe) + Yag) - | Durch die relativ geringe Wahrscheinlich-
Upa)y + AVg+g- + AV p-p+ | keit, dak beide Elektronen zugleich an ei-
) nem Kern sein kénnen, man spricht hier-
weitere Verbesserung %1}f bei von Ionische Strukturen, kann die

—388,1 Energie weiter verbessert werden.

verringert sich auf —36

erreicht aber —458% nicht

3.7.9 LCAO-Methode (Linearkombination von Atomorbitalen)

Um eine Ndhrung des Molekiiloribtals zu erstellen, werden bei der LCAO Methode
zwel Atomorbitale als bindendes Molekiilorbital addiert oder als antibindendes Mole-
kiilorbital subtrahiert. Betrachten wir die Molekiilorbitale der beiden Molekiile A und
B:

Uy =V, +¥p

V=04 —-V¥p

Um die Gesamtfunktion ¥ aller Molekiilorbitale zu erhalten, werden alle besetzen Mo-
lekiilorbitale miteinander multipliziert. Beim molekularem Wasserstoff Ho sind zwei
bindende Molekiilorbitale vorhanden, welche jeweils von einem Elektron besetzt sind:

Vr, = Y1) - Uyz) = (Ya) + Upa)) - (Pae) + Vpe) =

Vany¥se) +¥s)Yae) + Yan)Vae) +¥Ysm)¥se)

Kovalent Tonisch

3.7.10 Verschiedene Molekiilorbitale

Molekiilorbitale bilden sich also folglich durch Uberlappung von Atomorbitalen. Es
gibt s,p,d usw. Atomorbitale. Nur positive Orbitalteile, die sich iiberlappen, kénnen
eine Bindung bilden. Uberlappt ein positiver Teil gleichermafen einen positiven Teil
und einen negativen Teil eines anderen Atomorbitals, so gibt es keine Bindung. Es gibt
zwei verschiedene Arten von Bindungen:
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o-Bindung | Die Atomorbitale iiberlappen sich, indem
das eine Orbital an das andere am En-
de angelegt wird. Eine o-Bindung ist z.B.
wenn ein p-Orbital an ein s-Oribtal ange-
fligt wird, indem das p-Orbital quer ge-
legt wird und das s-Orbital an einem Ende
iiberlappt. Die Schreibweise fiir das gerade
vorgestellte Orbital ist osp. Genauso gibt
es auch o2p-Molekiilorbitale.

m-Bindung | Diese Bindung wird erzeugt, indem sich
zwei Atomorbitale lings aneinander legen.
Zum Beispiel kann ein p-Oribtal ein an-
deres p-Orbital ldngs iiberlappen, indem
der postive Teil durch den positiven Teil
und der negative durch den negativen Teil
iiberlappt wird. Ein solches Oribtal nennt
man m2p-Orbital.

3.8 Metallbindungen
3.8.1 Eigenschaften von Metallen

e undurchsichtig
e gute elektrische und thermische Leiter
e gut verformbar

e all dies bleibt auch im fliissigen Zustand erhalten

3.8.2 Elektronengas

In Metallen gibt es ein Elektronengas. Jedes Metallatom gibt seine Elektronen aus der
dufsersten Schale an dieses Elektronengas ab. Das Elektronengas ist fiir die hohe elek-
trische Leitfahigkeit verantwortlich, da die Elektronen hoch beweglich sind und iiber
den ganzen Metallkdrper delokalisiert sind.

Metalle sind Elektronenmangelsysteme. Es gibt viel weniger Elektronen, als Mole-
kiilorbitale vorhanden sind, da jedes Atom ein ganzes Band an Molekiilorbitalen hat,
weil die Elektronen beliebigen Abstand von diesem Atom mit Hilfe der anderen Atome
einnehmen kdénnen. Die Elektronen kénnen sich quasi in einem Energieband bewegen.

3.8.3 Leiter, Halbleiter, Isolator

Die Leitfahigkeit eines Stoffes ist abhéingig davon, ob es Elektronen in einem Leitungs-
band transportieren kann oder nicht.

e Leiter: Metalle sind gute Leiter, da ihr Valenzband das Leitungsband iiber-
schneidet?. Somit konnen Elektronen durch das Elektronengas transportiert wer-
den. Wenn die Themperatur zunimmt, leiten diese Metalle immer schlechter. Die
Elektronen fangen an, immer schneller zu werden und auch in die Atomriimpfe
sich zu streuen, weshalb sie nicht mehr im Leitungsband vorhanden sind.

9S0 iiberschneidet bei Lithium beispielsweise das halbbesetzte 2s-Band das 2p-Band.
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e Eigenhalbleiter: Bei Eigenhalbleitern ist das Valenzband zwar voll besetzt,
doch es iiberlappt sich mit dem Leitungsband nicht. Es gibt eine kleine Band-
liicke. Diese kann jedoch bei Hitze {iberbriickt werden, indem angeregte Elektro-
nen in das Leitungsband springen und somit den Strom leiten.

e Isolatoren: Bei Isolatoren sind Valenzband und Leitungsband zu weit auseinan-
der. Die Bandliicke ist zu grof, weshalb auch bei Anregung der elektrische Strom
nicht geleitet wird.

3.8.4 Dotierte Halbleiter

Silizium wird fiir die Herstellung von Computerchips gebraucht. Dies ist deshalb so,
weil Silizium ein Halbleiter ist. Silizium leitet den Strom im Urzustand nicht. Aller-
dings konnen in das Siliziumgitter (Silizum ist wie Kohlenstoff vierbindig) Fremdatome
eingelassen werden:

e Man kann ein Arsenatom (As) einfiigen. Dieses liegt eine Hauptgruppe hoher als
Silizium und ist somit eigentlich fiinfbindig. Es kann ein Elektron an das Gitter
abgeben'®, da es relativ leicht aus der Schale zu entfernen ist. Dieses Elektron
verursacht dann die Leitung. Man nennt ein solches Atom Donatoratom und
den Halbleiter n-Halbleiter.

e Man kann auch ein Indiumatom (In) einfiigen. Dieses hat ein Elektron weniger als
Silizium und nimmt sich deshalb gerne vom Silizium ein Elektron!'!. Es entstehen
im Valenzband des Siliziums Defektelektronen, welche auch den elektrischen
Strom leiten kénnen. Einen solchen Halbleiter nennt man p-Halbleiter.

Zum herstellen von Computerchips bendtigt man hochreines Silizium. Dieses erhilt
man, indem man das Silizium durch Reaktion chemisch von Verunreigungen trennt:

Si+3HCL 39%C [, + SiHCl; H241100°C g; 4 3O

SiHC(Cl3 ist Silicochloroform.

3.9 Theorien und Modelle zur Erklarung der Struktur von Molekiilen
mit Atombindungen

Es gibt verschiedene Theorien, nach welchen sich die Struktur der Molekiile bestimmen
lagsen. Auch mit den obigen Molekiilorbitalen 1dt sich schon einiges voraussagen.

3.9.1 Hybridisierung

Die Hybridisierung ist ein Modell, mit welchem sich die Geometrie von Molekiilen erkla-
ren kann. Dabei mischt man die einzelnen vorhandenen Atomorbitale zu einem Orbital
zusammen, welches dann andere geometrische Struktur hat.

Zur Bezeichnung des Mischorbitals nennt man alle Ausgangsorbitale mit ihren Klein-
buchstaben und schreibt an jedes Ausgangsorbital, wie oft Orbitale von diesem Typ in
die Mischung mit einflieken. Als Beispiel ergibt die Mischung von einem s-Orbital und
3 p-Orbitalen das s'p>-Orbital, wobei man die 1 auch weglassen kann.

Tabelle der haufigsten hybridisierten Orbitale, ihre geometrische Struktur, sowie einige
Stoffe in denen sie vorkommen:

10 Also wird aus As As™.
1 Also wird aus In In~.
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Oribtal | Geometrie Vorkommen

sp linear CO2,HCN ,HgCly,BeCls

dp linear XeFy, XeClsy

sp? triagonal planar S03,NO5 ,CO5 ,BCl3

sp? tetraedisch HyO,NH3,NH; CH,,5042—,Xe0,

sp’d quadratisch
sp3d triagonal bipyramedial PCl5,PF5,5bC15
sp3d? oktaedisch SFy
sp3d® pentagonal-bipyramedial | IF7

Hinweis: Das d-Oribtal des sp3d-Orbitals ist das d,2-Oribtal, also die Hantel mit dem
Ring. Bei weiter steigender Anzahl von eingemischten d-Oribtalen werden ,normale”
d-Orbitale mit hinzugemischt.

Bei organischen Molekiilen treten auch Hybridisierungen auf. So ist das Methanmolekiil
CH, wie oben schon beschrieben sp3-hybridisiert und ein Tetraeder. Ist ein Kohlen-
stoffatom mit vier anderen Bindungspartnern versehen, so ist es sp3-hybridisiert. Mit
der sp3-Hybridisierung lifit sich auch die gewinkelte Struktur einer Kohlenstoffkette
beschreiben. Die Atome hingen nicht gerade, wie auf einer Perlenschnur aufgereiht,
sondern sie sind zickzackformig angereiht. Dies kommt zu stande, in dem ein weiteres
C-Atom immer an einer Ecke des Tetraeders hingt und nicht an der Seite. Kommen
in organischen Verbindungen Doppelbindungen an C-Atomen vor, so ist das C-Atom
sp2-hybridisiert. An dieser Doppelbindung ist ein s-Orbital und ein p-Orbital betei-
ligt, wihrend die beiden anderen Orbitale weiterhin zur Bindung von Substituenten
zur Verfiigung stehen. Doppelbindungen verursachen keine gewinkelte Struktur mehr.
Weiterhin lassen sie das Atom starr werden, so dafs es sich um die Doppelbindung nicht
mehr drehen kann und planar ist. Eine Dreifachbindung wird durch ein s-Oribtal und
zwei p-Oribtale eines sp-hybridisierten Orbitals gebildet. Hierbei ist das Molekiil eine
Gerade.

3.9.2 Valenzschalen-Elektronenpaar-Abstofiungs-Modell (VSEPR)

VSEPR = Valence shell electron pair repulsion
Regeln:

e Die Elektronen/Liganden ordnen sich mit maximalem Abstand auf der Kugelo-
berfliche um das Zentralatom zueinander an.

e Einsame Elektronenpaare beanspruchen mehr Raum als bindende Elektronenpaa-
re (also Atome)

e Doppelbindungen beanspruchen mehr Raum als Einfachbindungen.
e Der Raumbedarf eines Liganden wird mit steigender Elektronegativitét kleiner.

Tabelle der Strukturen:
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Elek.- | Geometrie der Mole-
paare | Elektronenpaare kiiltyp | Molekiilgestalt Beispiele
2 linear ABy linear HgX5,ZnXs,BeCly
3 dreieckig-planar ABs dreieckig-planar BX3,Gals
ABQE V—f('jrmig SHCZQ
4 | tetraedisch ABy tetraedisch CXy,BeX; NX;
AB3E | trigonal-pyramedial | N X3, H30" PX3
AByEs | V-formig H>0,0X5,5X,

5 triagonal-bipyramedial ABs5 triagonal-bipyram. PCl5,PF5,5bX5
(tetraedisch AB4FE | tetraedisch-verzerrt SFy,S5Cly,SeF,
-bipyramedial) AB3Es | T-férmig ClF3,BrF;s

AB3yFj3 | linear XeFy,ICI; I3

6 oktaedrisch ABg oktaedrisch SFg,Seks,PClg ,PFg
(quadratisch ABsE | quadratisch-pyram. | ClF5,BrF5,1F5
-bipyramedial) AB4FEs | quadratisch-planar XeFy

7 pentagonal-bipyramedial | AB7 pentagonal-bipyram. | [F7TekF:

3.9.3 Molekiilorbital-Theorie (MO-Theorie)

Mit der Molekiilorbitaltheorie l4fst sich nicht die Geometrie einer Verbindung voraussa-
gen. Dafiir kann man jedoch die Bindungsordnung aus der Besetzung der Molekiilorbi-
tale berechnen, sowie ersehen, ob ein Molekiil paramagnetisch oder diamagnetisch.
Das Standardmolekiilorbitalschema fiir ein Molekiil mit zwei gleichen Atomen am Bei-
spiel von Dibor (Bj3):

Bei Distickstoff (N2) rutscht das antibindende o*2p iiber das antibindene 7*2p?-Oribtal:
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m2p?

0*2s

B62s

Bei Sauerstoff und Fluor rutscht dann das ¢2p-Orbital unter die beiden bindenden
m-Orbitale. Im Folgenden das MO-Schema von Sauerstoft:

0*2s

B62s

Sauerstoff hat die paramagnetische Eigenschaft. Dies ist daraus zu erkennen, daf das
Molekiil in den beiden antibindenden mp-Oribtalen nur ein Elektron hat. Paramagne-
tisch heift hier, dafs das Molekiil auf Magnetismus reagiert und selbst auch magnetisch

ist.
Wenn ein Atom der Bindung eine hohere Elektronegativitéit hat als das andere, dann

wirkt sich dies auf die Energie der Atomorbitale aus, indem die Atomorbitale des elek-
tronegativeren Atoms geringe Energie haben. Als Beispiel sei das MO-Schema von HF

gegeben:
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6"1s2p

Wit —tifit

m2p? > & 2p

v
!

61s2p
62s 2s

Das Beispiel von Fluorwasserstoff ist das einfachste Beispiel. Verbindungen zwischen
Elementen der zweiten Periode selbst sind auch noch verh&ltnisméfig einfach. Schwierig
wird es bei Elementen aus unterschiedlichen Perioden.

Wenn zwei Verbindungen das selbe MO-Schema haben, dann nennt man diese beiden
Verbindungen isoelektronisch zueinander.

Berechnung der Bindungsordnung:
(Np: Anzahl der Elektronen in bindenden MO.
N,: Anzahl der Elektronen in nichtbindenden MO.)

Nb_Na

BO =
NBindungspartner

4 Erscheinungsformen von Elementen oder Stoffen

4.1 Allotrophie

Erscheinung, daf ein Element (d.h. es miissen alle Atome die gleichen sein) in mehreren
verschiedenen Molekiilgrofen existiert.
Beispiele:

02,03 Se,S7, S8

4.2 Polymorphie

Erscheinung, daf ein Stoff (d.h. es kénnen die Atome des Stoffes gleich sein, der Stoff
kann aber auch aus anderen Einheiten aufgebaut sein (ein Molekiil bildet eine Einheit))
auf mehrere Art und Weisen vorliegen kann. Bei Polymorphie werden keine einzelnen
Molekiile betrachtet, sondern der Stoff als ganzes. Es kann sein, daf sich der ganze Stoff
als ein Markomolekiil darstellt.

Beispiele:

Glas aus Si0y4 Finheiten, verschiedene Silikate  Fle, C(Diamant, Graphit)

4.3 Monomer & polymer

Monomer bedeutet, daf jedes Molekiil des Stoffes einzeln fiir sich besteht. Polymer
bedeutet, dak mehrere Molekiile sich selbststéndig zu groferen Molekiilen zusammen-
finden, bis man sogar riesige Makromolekiile hat, die man mit blokem Auge sehen kann.
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Teil 11

Organische Chemie

1 Die organischen Stoffklassen und ihre Nomenklatur

1.1 Alkane

1.1.1 Aufbau

Endung -an
Beispiel Methan
Vorsilbe -yl
Beispiel 2-Methyl-Propan

Alkane sind Stoffe, die aus C und H-Atomen bestehen. Zwischen den einzelnen Atomen
bestehen nur Einfachbindungen.

1.1.2 Homologe Reihe der Alkane

Die allgemeine Summenformel der nicht-verzweigten Alkane lautet:

CrnHopyo.

Summenformel | Name des Alkans || Alkyl-Gruppe | Name der Alkylgr.
CHy Methan —CHs3 Methyl-
CyHg Ethan —C9Hj Ethyl-
C3Hg Propan —C3Hry Propyl-
CyHg Butan —CyHy Butyl-
CsHqo Pentan —Cs5H11 Pentyl-
CGHM Hexan —Cﬁng Hexyl—
C7Hqg Heptan —C7His Heptyl-
CsHig Octan —CgHq7 Octyl-
C9Hyg Nonan —C9Hig Nonyl-

ClOHQQ Decan —010H21 Decyl—
Struktur zweier Alkane:
T T
H—C—C—H H—C|)—C|)—C—C|)—H
H H H H H
Ethan Butan

1.1.3 Nomenklaturregeln nach IUPAC

Die Bezeichnung komplizierter verzweigter Alkane und auch anderer organischer Stoffe
lassen sich mittels der [UPAC-Regeln ableiten. Fiir viele Stoffe existieren jedoch immer

noch Trivialnamen

12

12Fin erstaunliches Beispiel ist zum Beispiel Wasser. Man kann zu Wasser auch Diwasserstoffoxid

sagen.
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. Langste mogliche Kette an C-Atomen finden. Dabei muf man beachten, dafs die

Kette auch iber ,Eck” gehen kann.

Kohlenstoffatome in der Kette durchnummerieren. Dabei die Nummerierung wéh-
len, bei denen die Substituenten an den C-Atomen mit den kleinstméglichen Zif-
fern hangen.

Substiutenten benennen und die Benennung der Subsituenten in alphabetische
Reihenfolge bringen. Achtung: Die Vorsilbe wird bei der alphabetischen Sortie-
rung nicht mit eingeschlossen.

. di,tri oder tetra vor den Substituentennamen schreiben, wenn er mehrmals auf-

taucht.

Dann die Position vor jeden Substituentennamen schreiben. Taucht dieser Sub-
stituent mehrmals auf, alle Positionen mit Kommas getrennt davorschreiben, be-
ginnend mit der kleinsten Ziffer.

6. Namen nach der schon erstellten alphabetischen Sortierung zusammensetzen.
Beispiel:
1
H,C C|)H3

H,C—C—C—-~CH H

C—¢C gl;, ot o

o g

1CH3 HGC CH3 gHz_gHs
3-Ethyl-3,4,7-trimethyl-4-iso-propylnonan

1.2 Alkene

Endung -en
Beispiel Ethen
Vorsilbe
Beispiel

1.2.1 Aufbau

Bei Alkenen gibt es im Molekiil zwischen zwei C-Atomen eine Doppelbindung. Hierbei
fallen an beiden an der Doppelbindung beteiligten C-Atomen ein H-Atom weg, so daf
die allgemeine Summenformel

CnHZn

lautet.

1.2.2 Nomenklatur

In der Bezeichnung der Stoffe wird in der homologen Reihe der Alkane das ,an” weg-
genommen und durch ,en” ersetzt (Alkene).

Bei Alkenen tritt ab Buten eine Besonderheit auf: Es gibt mehrere Moglichkeiten, die
Doppelbindung im Molekiil zu plazieren und somit ist der Name nicht eindeutig. Wir
nehmen die Nummer des ersten C-Atoms, an welchem die Doppelbindung hingt, und
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stellen diese Ziffer vor den Namen.

Die Doppelbindung des Alkens ist anders als die Einfachbindungen der Alkane nicht
drehbar, da sie durch eine m-Bindung und eine o-Bindung gebildet wird. Es gibt somit
eine ,cis” und eine  trans’-Ausrichtung der Substituenten, welche als Konfigurations-
isomere!? bezeichnet werden.

/CH3
CH___CH CH=CH =
~ 3 CH=CH
H,.CZ “CHy / N\
HsC HsC CH,
1-Buten 2-Buten (trans) 2-Buten (cis)
(E) (£)
(E)-2-Buten (Z)-2-Buten
1.3 Diene
Endung -dien
Das n des Alkannamens wird weggelassen
Beispiel 1-3-Propadien
Vorsilbe
Beispiel

1.3.1 Aufbau

Bei Dienen gibt es anders als bei Alekenen mehrere Doppelbindungen zwischen den
C-Atomen.

1.3.2 Nomenklatur

Die Position der Doppelbindungen im Namen des Molekiils wird wiederum durch Vor-
anstellen der Nummer des ersten C-Atoms der Doppelbindung gekennzeichnet.

1.3.3 Arten von Doppelbindungen

Es gibt
kumulierte Diene:  Die Reihe der Doppelbindun-
gen wird von Einfachbindun-
gen nicht unterbrochen
konjugierte Diene: Doppelbindung und Einfach-
bindung abwechselnd
isolierte Diene: Doppelbindungen treten nicht
zusammen auf.
1.4 Alkine
Endung -in
Beispiel 2-Propin
Vorsilbe
Beispiel

'“Es gibt Konforme und Isomere. Zwischen Konformen kann man ohne Reaktion wechseln. Zwi-
schen Isomeren nicht
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1.4.1 Aufbau

Das C-Atom kann nicht nur eine Einfach oder Doppelbindung zu einem anderen C-
Atom eingehen, sondern es gibt auch Dreifachbindungen. Alle Alkine haben eine Drei-
fachbindung.

1.4.2 Nomenklatur

Wenn wiederum nicht klar ist, wo die Dreifachbindung sich im Molekiil befindet, wird
die Ziffer des ersten C-Atoms an welchem die Dreifachbindung héngt vor den Namen
geschrieben:

HGC_CEC_CHG
2-Butin

1.5 Zyklische Alkane und Alkene
1.5.1 Beschaffenheit

Alkane und Alkene konnen nicht nur kettenférmig sein, sondern sie konnen auch Zyklen
bilden:

H H H H
H H
H H
H H
H H H H
Cyclopropan Cyclobutan Cyclopentan

H H H H
Cycloheptan Cyclohexan Cyclohexen

Ebenso ist nicht nur ein Zyklus moglich, sondern es sind auch mehrere Zyklen méglich.

1.5.2 Nomenklatur
Es gibt

verbundene (Bicylo)
verbriickte (Bicylo)
und  spirozyklische (Spiro)

Verbindungen zwischen den beiden Zyklen.
Der Name fiir das Molekiil wird zusammengesetzt aus
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1. dem Namen der Verbindung zwischen den beiden Zyklen (siehe obige Tabelle in
Klammern)

2. der Anzahl der freistehenden C-Atome des linken Ringes, der Anzahl der freiste-
henden C-Atome des rechten Ringes und aufer bei spirocyclischen Alkanen die
Anzahl der Atome in der Verbriickung. Hierbei werden aufser bei spirozyklischen
Alkanen immer genau 2 Atome vergessen. Die Schreibweise ist

[links,rechts,Briicke].

3. der Name des Alkens, der zustandekommt, wenn man die Anzahl aller C-Atome
nimmt.

(o (g O

Bicyclo [4,2,0] octan Bicyclo [4,1 1 ] octan Spiro [3,4] octan

1.6 Benzen und Aromaten
1.6.1 Beschaffenheit

Benzen (alter Begriff: Benzol) ist eigentlich ein ringférmiges Molekiil aus 6 C-Atomen,
bei dem eine Doppelbindung und eine Einfachbindung immer abwechselnd gewéhlt
wird. Jedoch enthéalt dieses Molekiil delokalisierte Elektronen. Die Doppelbindungen
sind nur Grenzfille des Molekiils'*. Da die delokalisierten Elektronen aus den m-Molekiil-
orbitalen kommen, schwebt eine Elektronenwolke iiber und eine unter dem Molekiil,
welche dem Molekiil spezielle Eigenschaften verleiht. Man nennt diese Eigenschaften
saromatisch”.

1.6.2 Aromatizitidtskriterien

Vier Merkmale miissen fiir Molekiile zutreffen, damit sie die aromatischen Eigenschaften
haben:

1. Die Atome des Molekiils miissen koplanar angeordnet sein, d.h. das Molekiil ist
eine Scheibe.

2. Die Doppelbindungen sind zyklisch konjugiert, d.h. eine Doppelbindung wech-
selt immer eine Einfachbindung ab und es geht im Kreis herum. Daraus folgt,
dak die Elektronen delokalisiert sind.

3. Die Mesomerieenergie ist hoch, d.h. die mesomeren Grenzformeln haben alle
eine hohere Energie als das Realmolekiil.

4. Die Hiickel-Regel wird nicht verletzt. Fiir die Anzahl x der m-Elektronen gilt:

r=4n+2 firn=1,2,3,....

YDariiber spiter mehr unter ,Wichtige Eigenschaften der Stoffklassen”.
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1.6.3 Nichtbenzoide Aromaten

Das Benzen (Benzol) erfiillt die Hiickelregel mit n = 1. Benzoide Aromaten sind Aro-
maten bei denen noch beliebige Substituenten an dem Benzen héngen. Nichtbenzoide
Aromaten sind hingegen Aromaten, die die Hiickelregel mit n > 1 erfiillen. Als Beispiel
einige nichtbenzoide Aromaten:

o))

Cyclopentadienid- [14]-Annulen [18]-Annulen
Anion

1.6.4 Benzenderivate

Abgebildet sind einige Benzenderivate mit den entsprechenden Namen. Die Namen sind
Trivialnamen und kommen sehr hiurfig vor:

H H
I . H
O. N c”
H > \
o o O
Phenol Anilin Toluen
0 Q Q
H C. 0 N.g
H
Benzaldehyd Benzoesdure  Nitrobenzen

g o

Fluorbenzen Brombenzen
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1.6.5 Nomenklatur der Benzenderivate

Héngen mehrere Substituenten an einem Bezenmolkiil, so kénnen diese mehrere Stel-
lungen zueinander einnehmen. Bei zwei Substituenten gibt es drei mégliche Stellungen:

R R

R
R
R
R

o-Stellung m-Stellung p-Stellung

Fiir sehr hiufige Substituentenkonfigurationen gibt es nun Trivialnamen:

i | "
H-C—Hy H—C—H H-C-H
v _H
C\
H H [ j
/
S H-C-H
H [
H
0-Xylen m-Xylen p-Xylen
H A
|
H H—C—H H-C—H
H-C—H
O\H
O
’ O
o-Kresol m-Kresol p-Kresol
/H /H
0 0 o
H
H
O/
O
Benzcatechin Resorcin Hydrochinon
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Gibt es keinen Trivialnamen oder sind mehr als 2 Substituenten an dem Benzolring, so
wird ein Substituent als Hauptsubstituent selektiert und hierfiir der Name des Ringes
mit dem Substituenten genommen. Alle anderen Substituenten werden mit moglichst
kleinen Nummern, welche an der Stelle mit dem Hauptsubstituenten mit 1 beginnen,
nummeriert und vor den Namen gehingt. Hierbei kann es vorkommen, daf ein Sub-
stituent mehrmals vorkommt. Wie bei Alkanen muf dann die Vorsilbe ,Di”, , Tri” oder
,Tetra” vorgehingt werden.

NJ
Br H
¢
/N\
070 oo Ow
1-Brom-2-Chlorbenzen 2-Amino-4-Nitrophenol 5-Chlor-2-Nitrobenzoesaure

1.7 Halogenalkane
1.7.1 Beschaffenheit

Halogenalkane sind Alkane bei denen ein Wasserstoffatom durch ein Halogenatom er-
setzt worden ist. Man unterscheidet zwischen drei Typen von Halogenalkanen. Diese
Typunterscheidung findet auch bei den Alkoholen Anwendung:

H H R
A Af-x Af-x
H R R
primar secundar tertiar

1.7.2 Nomenklatur

Die Nomenklatur der Halogenalkane ist genauso wie die Nomenklatur der Alkane. Der
Halogenrest wird als ein Substituent betrachtet, bekommt die kleinste mégliche Num-
mer und wird in alphabetischer Reihenfolge mit den anderen mdglichen Substituenten
vor den Namen gehéngt.

1.8 Alkanole (Alkohole)

Endung -ol

Beispiel 3-Pentanol
Vorsilbe Hydroxy-
Beispiel 1-Hydroxy-Ethanal

1.8.1 Beschaffenheit

Bei Alkoholen gibt es auch primére, sekundére und tertiire Alkohole (s.0.). Statt des
Halogens héngt hier eine OH-Gruppe als Substituent an dem C-Atom.

1.8.2 Nomenklatur

Alkohole haben dieselbe Nomenklatur wie Alkane. Falls die Position der OH-Gruppe
nicht eindeutig ist, muft wiederum die Positionsbezifferung vor den Namen gestellt wer-
den.

44



Es gibt wie bei den Halogenalkanen primire, sekundire und tertidre Alkohole. Die Be-
zeichnung macht jedoch keine grofe Miihe. Als lingste Kette wird die Kette mit der
OH-Gruppe verwendet und dann die anderen Subsituenten in alphabetischer Reihen-
folge vor den Namen gehingt.

Bei Cycloalkanolen tauchen cis und trans-Orientierungen auf, falls der Ring mehr als
einen Subsituenten besitzt.

1.9 Diole, Triole, Polyole

Endung | -diol, -triol, -polyol
Beispiel Ethandiol
Vorsilbe

Beispiel

1.9.1 Beschaffenheit

Alkanole mit 2 OH-Gruppen werden Diole genannt. Mit drei Triole und mit mehr
Polyole.

1.9.2 Nomenklatur

In der Nomenklatur wird ,-diol”, ,~triol” oder ,-polyol” hinter den Namen gehingt.
Vor den Namen kommt die Positionsbezifferung aller OH-Gruppen. Diole, Triole oder
Polyole haben in zyklischer Konfiguration cis und trans-Orientierungen.

1.10 Ether
Endung -ether
Beispiel Dimethylether
Vorsilbe
Beispiel

1.10.1 Beschaffenheit

Ether sind &hnlich aufgebaut wie Alkanole. Der Unterschied zu Alkanolen besteht darin,
daf statt des Wasserstoffatoms an der OH-Gruppe ein weiterer Alkylrest hingt. Ether
sind also C-Atomketten, entweder langkettig oder zyklisch, welche dazwischen O-Atome
enthalten.

R—0O—R

1.10.2 Nomenklatur

Der Name der Ether wird gebildet, indem man den linken und den rechten Namen
des Alkylrestes bestimmt, diese beiden Namen aneinanderhiingt und ,-ether” dahinter-
schreibt. Ringformige Ether haben kompliziertere Namen.

1.11 Ester
Endung -ester
Beispiel Essigsdurepropylester
Vorsilbe
Beispiel




1.11.1 Beschaffenheit

Ester haben in der Kette ein C-Atom, an welchem sich ein Sauerstoffatom mit einer
Doppelbindung und ein Sauerstoffatom mit einer Einfachbindung befindet:

i
0—C

1.11.2 Nomenklatur

Die Kette an dem die Estergruppe wie bei einer Carbonsdure hingt, wird als Saure
betrachtet und taucht im Namen des Esters als solche auf. Danach wird der Rest, der
statt des H-Atoms an der Sdure hingt bestimmt und als letztes ,-ester” hinter den
ganzen Namen gehdngt. Beispiel:

0
H—C// B H
N
o—c|>—c|;—H
H H
Metansaureethylester
1.12 Aldehyde
Endung -al
Beispiel Methanal

Vorsilbe Formyl—
Beispiel Formylethanol

1.12.1 Beschaffenheit
Aldehyde haben eine COH-Gruppe:

1.12.2 Nomenklatur

Bei der Namensgebung wird das C-Atom der Aldehydgruppe zur Kette gezdhlt. Es
gelten somit folgende Namen. Die in Klammern angegebenen Namen sind die Trivial-
namen, welche auch noch hiufig in Verwendung sind:

0O H 0 H H ')
/ ./
H—C H—C—C H—C|)—C|)—C//
\ \ N
H H H H W H
Metanal Ethanal Butanal
(Formaldehyd) (Acetaldehyd)

Fiir Aldeydgruppen an Benzenringen gilt folgende Nomenklatur
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o

Benzaldehyd
1.13 Ketone
Endung -0on
Beispiel 2-Propanon
Vorsilbe
Beispiel

1.13.1 Beschaffenheit

Ketone sind Alkane, bei denen an einem mittigen C-Atom statt zwei Wasserstoffatomen
ein Sauerstoffatom héngt.

1.13.2 Nomenklatur

Die Nomenklatur geht wie die Nomenklatur der Alkane. Der Endsilbe ,~an” wird ,-on”
angehéngt. Ist es nicht klar, an welcher Stelle das Sauerstoffatom an einem C-Atom
héngt, so wird die Stelle als Ziffer vor dem Namen angegeben.

1.14 Carbonsiuren

Endung -saure
Beispiel Propansiure
Vorsilbe

Beispiel

1.14.1 Beschaffenheit

An Carbonsduren hingt eine COOH-Gruppe:

0
Y
\
0—H

Sie werden deshalb Sdure genannt, da sich das Wasserstoffatom als Proton abspaltet
und sauer reagiert.
1.14.2 Nomenklatur

Wiederum wird das C-Atom der Carbonsduregruppe mit zur Kette der Kettenférmigen
Carbonsduren gezahlt.
Wichtige Trivialnamen: Ameisenséure, Essigsdure etc.

1.15 Chinone

Chinone sind Benzenringe an welchen an mehreren C-Atomen wie bei Ketonen statt
zwei Wasserstoffatomen ein Sauerstoffatom hingt:
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<4

0-Benzochinon

1.16 Amine
Endung -amin
Beispiel Ethylamin
Vorsilbe Amino-
Beispiel | Aminobenzen (Anilin)

Amine sind dem Ammoniak dhnlich. Trennt man ein Wasserstoffatom vom Ammoniak
ab und héngt statt dessen ein Alkylrest dran, so erhélt man ein Amin. Amine mit
einem Alkylrest nennt man ,priméire Amine”, mit zwei ,sekundire Amine” und mit
drei ,tertiire Amine”. Weiterhin kann in Ionenform auch noch ein vierter Alkylrest
vorhanden sein. Man nennt das ganze Gebilde mit dem zugehoérigen Gegenion, ein
Halogen, dann ,quartires” Ammoniumsalz.

1.17 Organostickstoffverbindungen

Organostickstoffverbindungen spielen eine wichtige Rolle in der Biologie. Proteine sind
aus Aminosduren aufgebaut. Letztendlich ist auch die DNA aus Aminosiuren aufge-
baut.

Organostickstoffverbindungen sind des weiteren noch Drogen oder auch Farbstoffe.
Zu den Organostickstoffverbindungen gehoéren auch noch die beiden Heteroautoma-
ten Pyrrol und Pyridin. Sie sind Heteroaromaten, weil einige mesomere Grenzformeln
die Aromatizitdtsbedinugungen erfiillen, andere wiederrum nicht. Pyrrol hat am Stick-
stoffatom eine positive Ladung. Pyridin eine negative. Die entgegengesetzte Ladung
wandert in den mesomeren Grenzformeln im Ring.

Pyrrol:

H H H H H

y \ A \ 4

- <_»/-J’\«»/+ L +\<_>/+_\
)
Pyridiri

e
Qe\ﬁ
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2  Wichtige Eigenschaften der Stoffklassen

2.1 Konformere der Alkane
2.1.1 Unterschied zwischen Konformeren und Isomeren

In Konformeren z.B. den Alkanen befindet sich eine Einfachbindung, welche drehbar
ist. Dadurch kann man das ganze Molekiil in der Mitte verdrehen, so daft bestimm-
te Konfigurationen der Substituenten an den Enden ohne Zwischenreaktionen erreicht
werden kénnen.

Bei Konstititions-Isomeren wie z.B. Alkenen besteht in der Mitte nicht nur eine
o-Bindung, sondern auch eine m-Bindung, was es unmdglich macht, dort zu drehen.
Isomere stehen fest und man kann ohne eine chemische Reaktion nicht zwischen einzel-
nen Isomeren wechseln.

2.1.2 Verschiedene Arten von Isomeren

Es gibt verschiedene Isomerien.

e Isomere sind allgemein Molekiile, deren Summenformel gleich ist, die sich aber
in ihrem Aufbau unterscheiden.

e Konfiguartionssisomere haben dieselbe Summenformel, weisen aber unter-
schiedliche Abfolgen der Molekiile auf wie z.B. Ethanol und 2-Dimethylether

e Konstitutionsisomere unterscheiden sich untereinander nur durch Drehung der
Substituenten. Bei Konformationsisomeren kann man diese aber aufgrund einer
festen Doppel oder Dreifachbindung nicht drehen, weshalb beide Molekiile unter-
schiedlich sind. cis und trans, Z und E

e Stereoisomere sind Isomere, die sich wie Bild und Spiegelbild verhalten und
nicht zur Deckung gebracht werden kénnen.
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2.1.3 Verschiedene Energien der Konformere der Alkane und ihre Bezeich-

nungen
-
%
5 B
T T =
P = =
= )
©T o
£ ©
S5 O
e g
T > 2
O ‘P §
T =
o

CH CH,
CH, CH,
antiperiplanar
gestaffelt teilweise
verdeckt

verdeckt

CH, CH,
( 9: — é— ( 950H3

labil  (+)-synclinal
ekliptisch  windschief teilweise

CH,CHs

2.2 Mesomeriestabilisierte Diene

In 1-3-Butadien (als Beispiel) sind die m-Bindungen, die die Doppelbindungen ausma-
chen auf das ganze Molekiil verteilt. Iis gibt drei mesomere Grenzformeln:



H H
c=C-C=C =—» H—C—C=C—C—H =—» H—C1-Cc=C—C:—H
H H H H H H
Biradikal Zwitterion

Keine dieser mesomeren Grenzformeln wird jedoch angenommen, sondern das Molekil
teilt die m-Bindungen unter allen C-Atomen auf, so dafs das Molekiil eine niedrigere

Energie hat!?:
e
H\ / O\H

C———oC

2.3 Mesomere Grenzformeln und delokalisierte Elektronen des Ben-
zens

Benzen ist ein 6-er-Ring aus C-Atomen bei dem theoretisch jede zweite Bindung eine
Doppelbindung gebildet aus einer o-Bindung und einer m-Bindung ist. Kelkiile hat zwei
Grenzformeln aufgestellt, welche aber energetisch iiber der Energie des Benzenmolekiils

liegen:
0 —d

Dewar stellte noch drei andere Grenzformeln auf, welche aber noch weiter iiber der
Energie der Grenzformeln von Kelkule liegen:

D—0—C
Im Realmolekiil sind alle Elektronen der m-Bindungen delokalisiert, so daf sich iiber
und unter dem Molekiil eine ,Scheibe” bildet:

2.4 Konformere der Cycloalkane
2.4.1 Cyclopropan

Cyclopropan ist ein Ring aus drei C-Atomen. Er ist planar (mit Ausnahme der H-
Atome, die von dem Ring nach oben und nach unten abstehen). Da die Winkelspannung
sehr hoch ist, bilden sich ,Bananenbindungen”. Diese Bindungen liegen nicht zwischen
den beiden Bindungspartnern, sondern bananenférmig etwas auferhalb. Wegen der
hohen Winkelspannung neigt der Ring zu Ringéffnungen.

5Molekiile, in denen nicht alle C-Atome die 7-Bindungen teilen kénnen gezeichnet werden, indem
man die p-Oribale der benachbarten C-Atome falsch dreht, so daf nicht mehr der positive Teil des
Oribtals den positiven Teil des anderen p-Oribales iiberlappen kann. (Siehe Bindungstheorie)
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2.4.2 Cyclobutan

Cyclobutan ist ein Vierer-Ring. Die Winkelspannung wird abgeschwicht, indem es zwei
rasch aufeinander wechselnde Konformere gibt, bei denen der Ring gefaltet wird. Ei-
gentlich denkt man sich, daf der Ring ein Rechteck ist. Aber eine Ecke faltet sich immer
in das Molekiil hinein, so daf der Ring ein Dreieck darstellt, bei dem eine Seite einen
Knick nach innen hat. Das Molekiil ist nicht planar. Die gefaltete Ecke steht etwas iiber
dem Ring.

2.4.3 Cyclopentan

Cyclopentan ist ein Fiinfer-Ring. Er kommt in der Briefumschlag-Konformation vor,
d.h. ein Kohlenstoffatom erhebt sich wie die Lasche eines Briefumschlags iiber den
gesamten Ring. Das Kohlenstoffatom, welches sich erhebt, wechselt schnell.

2.4.4 Cyclohexan

Cyclohexan kann vier verschiedene Konformere einnehmen. Die energiedrmste und da-
mit die stabilste Form ist jedoch die Sesselform. Das Energieschema der einzelnen Kon-
formere sieht wie folgt aus:

E

\ he
kJ/mol
mo A Halbsessel

A
‘ : / & Wanne
5,5

A

42-46
21-25

Sessel (am energiearmsten
und am stabilsten)

Beim Cyclohexan gibt es eine dquatoriale und eine axiale Stellung der Subsituenten,
der statt der H-Atome an dem Molekiilring existieren kénnen. Aquatorial meint dabei,
daft der Substituent parallel zur Ebene des Molekiils liegt. Axial, daf er senkrecht zur
Ebene des Molekiils liegt.

Bei Raumtemperatur erfolgt dauernd eine Ringinversion des Cyclohexans. Das bedeu-
tet, daft die beiden C-Atome in der Mitte ihre Positionen tauschen, indem der Ring um



ein C-Atom weiter gedreht wird. Aus axialen Substituenten werden dabei dquatoriale
und umgekehrt:

A
/\ B<—> /\ A
A-Axial B-Axial B
B-Aquatorial A-Aquatorial

2.5 Mesomere Effekte (M-Effekte) von Substituenten am Benzen-
Ring

Substituenten am Benzenring kénnen entweder ein Elektronenpaar aus dem Benzen-
ring ziehen oder ein Elektronenpaar in den Benzenring hineinschieben. Bekommt der
Substituent eine positive Ladung so nennt man dies einen (+)-M-Effekt. Bekommt
er eine negative Ladung, so nennt man dies einen (-)-M-Effekt'®. Eine Nitrogruppe
(NOg)zieht ein Elektronenpaar aus dem Ring. Die Nitrogruppe ist also ein (-)-M-
Substituent. Die Amingruppe (NHz) driickt ihr Elektronenpaar in den Ring. Sie ist
ein (4)-M-Substituent. Aus folgender Tabelle lassen sich die einzelnen Orientierungen
der Substituenten entnehmen:

(+)-M-Substituenten
Stérke nimmt ab
OH
NH»>
CHs
(-)-M-Substituenten
Stérke nimmt zu
COOH
1
Br
Cl
CHO
CN
NO;

Die einzelnen Ladungen im Ring sind nur an bestimmten Stellungen anzutreffen, ndm-
lich in 0 und p-Stellung nicht aber in m-Stellung (dhnlich dem Pyridin). Zum Substi-
tuenten wird eine Doppelbindung aufgebaut. Zweitsubstituenten kénnen an den Stel-
len an den Ring substituiert werden, wo es Elektronen gibt. Somit substituieren bei
(4)-M-Erstsubstituenten die Zweitsubstituenten in o und p-Stellung. Bei einem (-)-M-
Erstsubstituenten aber in m-Stellung.

Ist eine Hydroxygruppe am Bezenring kann sich das Wasserstoffatom von der OH-
Gruppe leichter ablésen und Phenol und dhnliche Stoffe reagieren als Sduren. Hierbei
reagiert Phenol wegen des ausgleichenden Benzenringes sogar noch starker als Sdure
als ,normale” Alkohole.

Befindet sich im Ring eine negative Ladung, so wirkt das Molekiil als Protonenakzeptor,
also als Base im wéssrigen.

%Es gibt auch (+)-I-Effekte und (-)-I-Effekte. Ein (+)-I-Effekt bewirkt auch, daf der Substituent
positiver wird. Ein (-)-I-Effekt bewirkt, daf er negativer wird. Jedoch wirken die I-Effekte nur zwischen
benachbarten Substituenten und dort auch wenig und nehmen mit der Entfernung schnell ab, so daf
eigentlich nur die M-Effekte eine Rolle spielen.
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2.6 Wasserstoffbriickenbindungen von Alkanolen

In Alkoholen treten Wasserstoffbriickenbindungen zwischen den OH-Gruppen auf. Da-
bei wird eine Briicke zwischen einem H-Atom des einen Alkoholmolekiils zu dem O-
Atom des anderen Alkoholmolekiils gebildet.

2.7 Wasserstoffbriickenbindungen bei Carbonsduren (Carbonsiure-
Dimere)

Genauso treten auch Wasserstoffbriickenbindungen in Carbonséuren auf. Zwei Carbon-
sduremolekiile schliefen sich zu einem ,Dimer” zusammen, indem das Wasserstoff der
OH-Gruppe des ersten Molekiils eine Wasserstoffbriickenbindung zu dem alleinstehen-
den O-Atom des zweiten Molekiils ausbildet und wiederrum das Wasserstoffatom des
zweiten Molekiils eine Wasserstoffbriickenbindung zu dem O-Atom des ersten Molekiils
bildet.

2.8 Chiralitét

Es gibt Molekiile, die genau Spiegelverkehrt zueinander sind und nicht durch Drehen
zur Deckung gebracht werden koénnen. Solche Molekiile sind chiral. Beide Molekiile
nennt man zueinander Enantiomere. Achiral sind hingegeben solche Molekiile, die
eine oder mehrere Symmetrieachsen haben.

Ein chirales Molekiil hat héufig ein asymmetrisches C-Atom (oder auch Chira-
litdtszentrum genannt). Ein asymmetrisches C-Atom hat immer vier unterschiedli-
che Substituenten. Existiert ein solches Zentrum so sind die Enantiomere des Stoffes
optisch aktiv. Die spezifische Drehung [o]wird mit einem Polarimeter und an-
schliefender Rechnung bestimmt. Jedoch kann diese Drehung auch so gering sein, daft
sie nicht mefbar ist. Optisch aktive Molekiile miissen auch nicht immer ein Chirali-
tdtszentrum haben. Auch andere Eigenschaften konnen sie optisch aktiv machen. Eine
50:50-Mischung von zwei Enantiomeren ist nicht mehr aktiv und wird racemische
Mischung oder Racemat genannt.

2.8.1 CIP-Konvention (Cahn-Ingold-Prelog-Konvention)

Mit Hilfe der CIP-Konvention lassen sich Enantiomere benennen. Enantiomere sind in
der Priroritat der Substituenten der chiralen Zentren entweder rechts oder linksdrehend.
Zur Bestimmung des Namens wird wie folgt vorgegangen:

1. Man bestimmt das chirale Zentrum. Dies ist ein C-Atom mit vier unterschiedli-
chen Substituenten. An ein solches C-Atom schreibt man gerne ein Sternchen %
zur Kennzeichnung, daf es ein chirales Zentrum ist.

2. Man bestimmt die Prioritdt der einzelnen Substituenten wie folgt:

e Je hoher die Ordnungszahl des bindenden Atoms des Substituenten im Pe-
riodensystem, desto hoher ist dessen Prioritdt. Somit bekommt das Atom
mit der hochsten Ordnungszahl die kleinste Prioritdtsnummer zugewiesen
und das Atom mit der niedrigsten Ordnungszahl (meistens Wasserstoff) die
héchste Prioritdtsnummer.

e Sind die Erstatome identisch, so wird die Prioritdt der Zweitatome genom-
men. Der Substituent, dessen Zweitatom die hochste Ordnungszahl im Pe-
riodensystem zwischen den anderen Substituenten mit gleichem Erstatom
hat, bekommt unter den Substituenten mit den gleichen Erstatomen die
niedrigste Prioritdtsnummer.



e Doppelbindungen zu den Zweitatomen zadhlen doppelt, Dreifachbindungen
dreifach. Somit hat ein doppelt gebundenes Sauerstoffatom einer Aldehyd-
gruppe die Ordnungszahl 2 - 8 = 16.

3. Von der niedrigsten Prioritdt aufsteigend bis zur hochsten umkreist man das Mo-
lekiil. Macht man dabei eine Linksdrehung, so liegt eine S-Konfiguration vor.
Macht man eine Rechtsdrehung so liegt eine R-Konfiguration vor. Dies ist jedoch
nur eine Namensgebung. Sie sagt nichts dariiber aus, ob die Ebene des polari-
sierten Lichtes tatséchlich durch dieses Enantiomer nach links oder nach rechts
gedreht wird.

HyC 2
OHa

HGC/C\'('SIII///H 4

S-2-Butanol

2.8.2 Fischer

Fischer schlug ein anderes Verfahren vor, die Enantiomere zu benennen.

e Bei Fischer wird der Tetraeder um des chirale C-Atom in die Ebene projeziert
(Fischer-Projektion).

e Die lingste C-Kette muf vertikal stehen.

e Das C-Atom mit der hochsten Prioritét steht oben, also das C-Atom dessen Zwei-
tatom die héchste Ordnungszahl hat, d.h. dafs meistens die lingere Kette oben
zu finden ist.

e Zeigt die OH-Gruppe nach

links so handelt es sich um das L- Enantiomer
rechts so handelt es sich um das D- Enantiomer

3 Wichtige Reaktionsmechanismentypen

3.1 Radikalische Substitution

3.1.1 Allgemeine radikalische Substitution
Startreaktion:
X-X —=  2Xo
Kettenreaktion:

R-H + X+ > R-H—X — Re+ +HX
Re +X-X — R-X + Xo

Kettenabbruchreaktionen:

2Xs —> X-X 2R* — R-R  Re+ X > RX

<t
ot



3.1.2 Beispiel
Startreaktion:
CI-Cl—= 2Cl»

Kettenreaktion:

H,C-H +Cl+ — H,C-H-Ck> H,Cs +HCI
H,Ce + CI-Cl = H,C-Cl + Cl¢

Kettenabbruchreaktionen:

2Cle — CI-CI 2 H3C‘ — H,C-CH, H3C'+'C| - H3C-C|

3.1.3 Regioselektivitit der radikalischen Substitution an Alkyl-Radikalen

Schon bei Propan gibt es zwei unterschiedliche Stellen, an welchen das Propanmolekiil
ein Radikal werden kann. Die radikalische Substitution erfolgt dabei iiber das stabilste
Alkyl-Radikal. Alkylradikale sind stabiler, je geschiitzter das C-Atom ist, an welchem
eine positive Ladung vorhanden ist. Ist keine Alkylgruppe vorhanden, so ist das gelade-
ne C-Atom quasi ungeschiitzt und somit ist dieses Radikal recht instabil. Befindet sich
eine, zwei, drei, oder vier Alkylgruppen im Umkreis des Atoms, so wird das Radikal im-
mer stabiler, weil die Ladung mehr geschiitzt wird. Der Schutz kommt zustande, indem
das sp3 Orbital des Nachbaralkylrestes den Aufenthaltsbereich des einsamen Elektrons
iiberlappt und diesem dann mehr Aufenthaltsbereich gibt.

3.1.4 Radikalische Substitition an den Seitenketten von Benzen - SSS

Treffen Halogene mit Benzen mit Seitenketten bei Siedehitze und/oder Sonnenschein,
d.h. UV-Licht, zusammen, so gibt es eine radikalische Substitution an der Seitenkette
und nicht am Ring. Ein H-Atom wird durch die radikalische Substitution abgeldst und
durch ein Halogenatom ersetzt.

3.2 Elektrophile Addition

Bei der elektrophilen Addition wird iiber ein positiv geladenes Kation (meistens H™)
das Molekiil zu einem Kation'” gemacht. Dann kann auch das Anion als Gegenstiick
an das Molekiil angreifen, so daf sich Anion und Kation an das Molekiil addieren.
Die Reaktion wird elektrophil genannt, da nach dem aktivieren des Molekiils dieses
Elektronen anzieht.

(1)
H H H H H H
N \ _
/C:C\ + HCl —> H—C—C\ + C —>= H—C—C—H
H H H H H cl

(2) Diese Reaktion steht nicht unter den elektrophilen Additionen. Sie ist eher unter
Sonstiges zu stellen.

Y"Positive Ladung



H H H H H H Br H

/ : \
\C:C/ + Br-Br — \C::C/ — /C\—/C\ + Br — H—/C—C—H
H M o Eff H { OB Br
Br
(3)
FeCl, + Cl, —> ClFe----Cl-Cl

R—C=C—R + [FeClJCI* ——=

R /CI
—C + FeCl, —
+ N\
R
R Cl
:C< + FeCl,
Ci R

Andere mogliche Katalysatoren sind AlCl3 und FeBrs.

3.3 Elektrophile Substitution

Elektrophile Substitionen haben wir nur am Benzenring (KKK) gehabt. Es gibt jedoch
auch aliphatische elektrophile Substititionen. Die Reaktion wird Substitution genannt,
da ein Atom ausgetauscht wird. Sie wird elektrophil genannt, weil der neue Substituent,
der an den Benenzring kommt, ein Elektron aus dem Benzenring zieht.

3.3.1 Elektrophile Substitution am Benzenring - KKK (aromatisch)

Y Y Y
+Y* Y \\\\\\H \\\\\\\H \\\\\\H - H*
- -

Um im konkreten Fall Brom oder Chlor an den Ring zu substituieren wird wieder
wie bei der elektrophilen aliphatischen Addition ein Katalysator verwendet. Es wird
Aluminiumchlorid (AlCl3) fiir Chlor und Eisenbromid (FeBrs) fiir Brom verwendet,
welche ein Anion mit einem Kation werden, wobei das Kation entweder ein positiv
geladenes Bromteilchen oder Chlorteilchen ist. Dies substituieren dann wie oben an
den Ring als das Y-Ion.
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3.3.2 Elektrophile Substitition (aliphatisch)
Sg2: bimolekular

cX + Y —= —CY + X

N |
SE1 : monomolekular

| langsam |

—C—X - o | T + X*
I
| I

o . . v+ schnell . |C—Y

Das abgespaltene Y-Kation kann in diesem Fall beispielsweise ein Metallkation sein. Es
wird mit Hilfe eines Protons (Y) aus einer Saure abgespalten.

3.4 Nukleophile Substitution

Bei der nukleophilen Substitution kommt ein Nukleophil zum Substrat, dem Edukt
hinzu. Daraus entsteht ein Produkt und es tritt ein Nukleofug aus:

Substrat 4+ Nukleophil — Produkt + Nukleofug

Nukleophile sind Anionen oder Molekiile mit nichtbindenden Elektronenpaaren, wie
zum Beispiel Ammoniak.

3.4.1 Spy2
A e
E t
po NU —eer e X
D
Nu + " ..
W X Aktivie- . + X-
rungsenergie Ny ""//,,//
M CEEEEE———
i
Onsen[’halpie




3.4.2 Syl

langsam
\\\“\\“ X -~ D Q + X

D Q + Nu > Nu “,

3
S
N
<

3.4.3 Bevorzugung

Sn2 und Syl konkurrieren miteinander. Sy 1 13uft bevorzugt ab, wenn das Carbokation
besonders stabil ist. Ist es dies nicht so gibt es eine Sy2 Reaktion.

3.4.4 Enantioselektiv

Die nukleophile Sy2-Substitution erfolgt enantioselektriv. D.h., dafs aus einem Enan-
tiomer das entgegengesetzte Enantiomer entsteht. Aus R wird so S und aus S wird R.
Es entsteht aber kein Racemat.

3.5 Eliminierungen

Eleminierungen sind die Konkurrenzreaktionen zu den nucleophilen Substitionen bei
den Halogenalkanen. Ob nun eine Substition oder eine Eleminierung stattfindet hiangt
davon ab, wie stark das Nucleophil ist. Ist es stark, so findet eine Eleminierung statt.
Ist es nicht so stark eine Subsitution.

3.5.1 E2-Mechanismus (bimolekulare S-Eliminierung)
H H H H

e |
H—(|:—(|:—X — H—C—(|: ------- X —
HO'+ H H H

Anmerkung: Bei dieser Reaktion verldfst das Nukleophil sofort wieder das Substrat, da
es mit einem Wasserstoffatom zu Wasser reagieren kann. Dies ist jedoch nicht normal.
Es wird normalerweise das negativ geladene X-Kation herausgedringt und mit ihm ein
Proton (H™).



3.5.2 El1-Mechanismus (monomolekulare S-Eliminierung)

H H H
H-T—H o H-T—H " H_T_H
oL T OO —— ¢
V4 > x S\ Hie” ™\
H HC HC  C—H Ly C-H
H H HH H H H

4 Weitere Reaktionensmechanismen

4.1 Carbid-Prozeff zur Herrstellung von Ethin
2000-3000°C

CaO + 3C(Koks) ———> CaC, + CO
Calciumcarbid
CaC2 + Hzo —  » H-C=C—H +Cal

Die erforderliche Warme fiir die erste Reaktion wird durch das gleichzeitige Verbrennen
von Koks erzeugt.

4.2 Veresterung / Verseifung

@) //O
Veresterun
R—C// + R-OH —g> R—C + HzO
1 \ 2 - 1 \
OH Verseifung OI§

5 Wichtige Regeln

5.1 Brendtsche Regel

Die Brendtsche Regel besagt, daf an einem Briickenkopfkohlenstoffatom keine Doppel-
bindung vorhanden sein darf. D.h. gibt es im Ring eine Briicke, die durch den Ring
fiihrt, so diirfen die Kohlenstoffatome an der Seite keine Doppelbindungen haben.

5.2 Bevorzugung des konjugierten Diens

Gibt es bei dem Eliminationsedukt bereits eine Doppelbindung (ist es also schon ein
Alken), so wird die zweite Doppelbindung bei dem Produkt konjugiert angelegt. D.h.
das Stellungen bevorzugt werden, in welchen sich die Doppelbindungen mit den Ein-
zelbindungen immer abwechseln, weil so die Elektronen besser verteilt werden kénnen.

5.3 Hofmann-Regel bei der E2-Eliminierung

Wasserstoffatome an Alkanen u.d. verlieren die Moglichkeit als Proton abgespalten zu
werden (Aciditat) je mehr Alkylgruppen mit an dem an das Wasserstoffatom gebun-
denen C-Atom hingen. Bei einer E2-Eleminierung wird das Produkt bevorzugt, bei
welchem ein Wasserstoffatom hoher Aciditéit eliminiert wird.
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5.4 Saytzeff-Regel bei der E1-Eliminierung

Bei El-Eliminierungen entsteht bevorzugt das thermodynamisch stabilere hoher alky-
lierte Alken.
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Teil 111
Anorganische Chemie

1 Allgemeine Gesetze

1.1 Gasgesetze
1.1.1 Ideales Gasgesetz
Ein Gas verhilt sich ideal,

e wenn zwischen den Teilchen keine Krifte wirken,

e wenn das Volumen der Teilchen vernachldfigbar klein gegeniiber dem Gasraum
ist.

Sobald ein Gas in die Nihe seines Kondensationspunktes (Siedepunktes) gerét, so ver-
hélt es sich nicht mehr ideal.
Das ideale Gasgesetz lautet

pV =nRT

wobei p der Druck, V' das Volumen, n die Stoffmenge in mol, T die Temperatur in °K
und R die universelle Gaskonstante mit R = 0,0831bar | K~ 'mol .

1.1.2 Boyle-Mariottsches Gesetz

Bei konstanter Temperatur gilt fiir ideale Gase
pV = const.

1.1.3 Gay-Lussacsche Gesetz

Bei konstanten Volumen gilt fiir ideale Gase
p=-const-T

1.1.4 Allgemeines Gasgesetz

(abgeleitet von dem idealen Gasgesetz)

p-V_po-Vo
T To

po = 1013hPa, Ty = 0°C = 273°K .V, = 22, 4l.

1.1.5 Avogadrogesetz

Gleiche Volumina idealer Gase enthalten bei gleichem Druck und gleicher Temperatur
gleich viele Teilchen.

1.1.6 Normvolumen

Ein Mol eines idealen Gases nimmt bei 1013hPa und 0°C ein Volumen von Vy = 22, 41
ein.
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1.2 Stochometrie
1.2.1 Mol

Mochte man die Anzahl der Teilchen in einem Gramm einer Substanz angeben, muf
man sehr grofle Zahlen angeben. Da grofse Zahlen unhandlich sind, hat man die Mafs-
einheit Mol eingefiihrt. Ein Mol einer Stubstanz beinhaltet

6,023 - 10%

Teilchen.

1.2.2 Molare Masse

Die Molare Masse ist genau die Masse, die ein Mol Teilchen eines Stoffes einnehmen.
Somit kann man die molare Masse mit folgender Formel berechnen:

M="
n

1.2.3 Bestimmung von Mengen in Reaktionsgleichungen

In Reaktionsgleichungen sind nur die Mengen an Teilchen angegeben. Um auch Ge-
wichte der Stoffe zu bestimmen, rechnet man mit Hilfe der Definition der Molaren
Masse aus. Stoffmengen von Gasen kann man bestimmen, indem man zuerst das Gas
auf Normbedingungen bringt, indem man das allgemeine Gasgesetz anwendet und an-
schlieffend das Normvolumen anwendet.

Beispiel: Wir haben 3 Liter Sauerstoff Oz bei 300°C' und Normdruck, welches wir zur
Erzeugung von C'Oz benutzen wollen. Wieviel Gramm Kohlenstoff benétigen wir? Wie-
viel Gramm COs erhalten wir? Die Reaktionsgleichung ist die folgende:

C+02—>COQ

1. Wir miissen zuerst die Stoffmenge an Sauerstoff bestimmen. Dies tun wir, indem
wir zuerst das Volumen von Sauerstoff bestimmen, welches er unter Normbedin-
gungen annimmt:

Vv -V VT
p _Po-Vvo oV = p 0
T To T - po

Wir miissen zuvor die Temperatur in Celsius in Kelvin umwandeln:

T = 300°C = (300 4 273)°K = 573°K

Nun setzen wir ein:

VT 1013hPa - 31 - 273°K
VOZpV 0:03ha3l 73 1,430
T po 573°K - 1013hPa

1,43
22,4

Somit haben wir mol = 0, 064mol molekularen Sauerstoff.

2. Wir benétigen somit auch 0,064mol Kohlenstoff zur Verbrennung. Nach der For-
mel m = M - n wiegt der Kohlenstoff m gonienstofr = 12% -0,064mol = 0,77g.

3. Es entstehen schlieklich auch 0,064mol C'Os. Die molare Masse von Kohlenstoff
ist die Summe aller molaren Massen der Einzelatome: Mco, = Mc + 2 - Mp =
1295 4+ 2.16-% = 44-% Nach der Formel m = M - n haben wir 2,87g Kohlen-

mo mol mol *

stoffdioxid.
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2 Physik

2.1

Zustandsdiagramme

2.1.1 Trippelpunkt, Kritischer Punkt, Kurven

In einem Zustandsdiagramm mit drei unterschiedlichen Phasen gibt es zwei markante
Punkte und drei Kurven.

Trippelpunkt: Der Punkt, durch Druck und Temperatur (also ohne einen weite-
ren Freiheitsgrad festgelegt) an welchem Gas, Fliissigkeit und Feststoff gleichzeitig
vorliegen, wird Trippelpunkt genannt.

kritischer Punkt: Der Punkt, an welchem es keine fliissige Phase, sondern nur
noch eine gasférmige mehr gibt wird kritischer Punkt genannt. Die fliissige Phase
geht (wabert”) an diesem Punkt in eine einzige gasformige Phase tiber. Auch
bei hohen Driicken kann man jenseits des kritischen Punktes kein Gas mehr zur
Fliissigkeit machen.

Auf jeder Kurve gibt es einen Freiheitsgrad. Man kann Temperatur dndern und
den Druck anpassen und man bleibt auf der Kurve oder umgekehrt.

Sublimationskurve: Die Subslimationskurve ist die Kurve zwischen festem und
gasférmigem Zustand.

Schmelzkurve: Kurve zwischen festen und fliissigen Zustand

Dampfdruckkurve: Kurve zwischen fliissigem und gasférmigem Zustand.

2.1.2 Gibbsche Phasenregel

F=K+2-P

F: Freiheitsgrade, K:Komponenten!'8, P:Phasen'?

2.1.3 Beispiel: Wasser

Anzahl der maximalen Phasen 3, Anzahl der Komponenten 1

Am Trippelpunkt ist die Anzahl der Phasen drei, folglich gilt Fryippeipunkt =
142 —3 = 0. Es gibt keine Freiheitsgrade. Weder Druck noch Temperatur darf
variiert werden.

Auf einer Kurve ist die Anzahl der Phasen zwei, folglich gilt Fryrpe = 14+2—2 = 1.
Ein Wert darf variiert werden, wihrend der andere angepakt wird. (s.o.)

In einer Phase ist die Anzahl der Phasen eine. Man kann in Druck und Temparatur
in gewissem Mafse variieren und bleibt immer noch in der Phase.

In einer Losung kommt eine Komponente hinzu, wihrend es immer noch drei Pha-
sen gibt. Die Anzahl der Freiheitsgrade kann dabei bis auf 3 steigen. Man brauchte
ein dreidimensionales Bild, um das Zustandsdiagramm komplett zu zeichnen.

'8Reines Wasser ist zum Beispiel 1 Komponente. Eine Losung besteht aus 2 Komponenten.

'“Die Phasen die das System einnehmen kann. Fiir die einfachen Phasendiagramme fest, fliissig,
gasférmig. Bei einigen Stoffen gibt es Modifikationen derselben, die man auch in ein Zustandsdiagramm
eintragen kann. Es gibt dann mehr Phasen.
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2.1.4 Zustandsdiagramm von Kohlenstoffdioxid

Dieses Zustandsdiagramm ist ein Standarddiagramm fiir viele Stoffe

Trippelpunkt gasf('jrmig
limationskurve
x-Achse: Temperatur y-Achse: Druck

2.1.5 Zustandsdiagramm von Wasser

Wasser hat eine Anomalie. Die Schmelzkurve kippt statt nach vorne nach hinten. Des-
halb kann man auf Wasser Schlittschuhlaufen, da Wasser bei hohen Driicken fliissig
wird. Auf CO; wére dies nicht moglich. Diese Annomalie existiert wegen der Wasser-
stoftbriickenbindungen.

2.2 Losungen

2.2.1 Gleichgewicht zwischen Verdampfung und Kondensation bei Lésun-
gen

Auf den der Dampfdurckkurve stellt sich ein Gleichgewicht zwischen Verdampfung und
Kondensation ein. Es verdampfen gleichviel Teilchen wie kondensieren. Makroskopisch
liegt der Stoff in zwei festen Zusténden vor. Mikroskopisch jedoch verdampfen und
kondensieren die Molekiile ununterbrochen.

2.2.2 Azeotropres Gemisch

Das azeotrope Gemisch geht mit unverdnderter Zusammensetzung in die Dampfphase
iiber.

HCI und H>O bilden z.B. bei einer ganz bestimmten Konzentration ein azeotropes
Gemisch. Der Dampf ist weder HCl-drmer noch HC'l-reicher als die Losung.

2.2.3 Siedepunkterh6hung / Gefrierpunktserniedrigung

Durch Zugabe eines Salzes 146t sich der Dampfdruck eines Losungsmittels erniedrigen.
Dadurch kommt eine Siedepunktserhdhung und eine Gefrierpunktserniedrigung zustan-
de. Dieser Effekt wird im Winter zum Schmelzen des Eises auf den Stralen ausgenutzt.

e Die Erniedrigung des Dampfdruckes ist proportional zu der Anzahl der gelésten
Teilchen.



e Es ist egal, welche Teilchen in einem Losungsmittel gelost werden. Die Erniedri-
gung des Dampfdruckes ist nur abhéngig von der Anzahl der gelésten Teilchen.
2.3 Hauptsitze der Thermodynamik
2.3.1 Erster Hauptsatz

Energie kann von der einen in die andere Form umgewandelt werden, sie
kann aber weder erzeugt noch vernichtet werden.
Die von aufken hinzugefiigte Energie () und Arbeit A ist gleich der Zunahme der inneren
Energie AU:

AU=Q+A

Es gibt keine Maschine, welche mehr Energie abgibt, als ihr zugefithrt wird. Es gibt
keine Maschine, welche Energie vernichten kann.
2.3.2 Zweiter Hauptsatz

Bei einer spontanen Zustandsénderung vergrofert sich die Entropie S (das Maf fiir die
Unordnung):
AS >0

Es gibt keine Maschine, welche aus einem Energiereservoir laufend Energie entzieht und
dabei Arbeit verrichtet.
2.3.3 Dritter Hauptsatz

Beim absoluten Nullpunkt ist die Entrophie einer idealen, kristallienen Substanz null.
Als Standardentrophie wurde ein Mol einer reinen Phase bei 25°C und 1013hPa fest-
gelegt.

2.4 Reaktionsentalphie AH

2.4.1 Endotherm

Wenn einer Reaktion Energie in Form von Wiarme oder anderer Art zugefiigt werden
mufs, damit sie ablduft, ist die Reaktion endotherm.

AH >0

2.4.2 Exotherm

Wenn bei einer Reaktion Energie frei wird, ist sie exotherm.
AH <0

Solche Reaktionen kénnen Startenergie bendtigen. Die Startenergie ist jedoch geringer
als die freiwerdende Energie.

2.5 Standardbildungsentalphie AHY

Die Standardbildungsenthalpie AH% einer Verbindung ist die Rekaktionsenthalpie, die
bei der Bildung von 1 mol der Verbindung im Standardzustand aus den Elementen mit
Standardzustand bei 25°C' auftritt.
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2.6 Berechnung von Reaktionsenthalpien

Mit Hilfe der Standardbildungsenthalpie aller an einer Verbindungen beteiligten Stoffe

kann man die Reaktionsenthalpie der Reaktion bestimmen:

aA+bB — cC + dD

AHYgo i = aAHY(A) + bDAHS(B) — cAHY(C) — dAHS(D)

2.7 Satz von Hef}

Egal auf welchem Weg eine Reaktion abliduft, die Summe der dabei umgesetzen Ener-

gien bleibt immer gleich.

Man kann zum Beispiel Kohlenstoff unter Sauerstoffmangel verbrennen und Kohlen-
stoffmonoxid erhalten. Verbrennt man Kohlenstoffmonoxid weiter, so ist dies wiederum
eine exotherme Reaktion. Aber die Summer beider Energien ist dieselbe, als wenn man

sofort Kohlenstoffdioxid herstellen wiirde.

2.8 Freie Enthalpie

2.8.1 Aussagen der freien Enthalpie {iber den Prozess

Die freie Enthalpie G ist das Mafs fiir die Triebkraft eines Prozesses. Ist

o AG negativ, so findet eine Reaktion oder ein Zustandswechsel statt.

e AG positiv, so findet keine Reaktion statt.

Die Temperatur beeinfluit die freie Enthalpie. Ist sie hoch so verleiht sie der Enthalpie

mehr Gewicht.

2.8.2 Gibbs-Helmholtzsche Gleichung

AG=AH-T-AS

2.8.3 Beispiele fiir die Gibbs-Helmholtzsche Gleichung

Parameter

Effekt

AH <0,AS >0

Die Reaktion lauft ab. Je hoher T ist, de-
sto intensiver ist die Reaktion.

AH > 0,AS >0

Lauft nur ab, wenn die Temperatur hoch
ist. Beispiel ist das dissoziieren eines mo-
lekularen Gases bei hohen Temperaturen.

AH <0,AS<0

Temperatur muf moglichst gering sein, da-
mit die Reaktion ablduft. Hierbei kann es
wie bei der Synthese von N Hj jedoch zu
Problemen kommen, da die Reaktion nicht
geniigend Startenergie hat.

AH > 0,AS <0

Hier lduft gar nichts ab. Eine Reaktion
bei der die Enthropie gestiegen ist und die
auch noch exotherm war, kann nicht spon-
tan riickwirts ablaufen.
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2.9 Freie Energie

Die freie Energie AF entspricht der Arbeit, die ein System maximal erbringen kann.
Sie setzt sich zusammen aus der inneren Energie AU und der Enthropie AS:

AF =AU -T-AS

3 Das chemische Gleichgewicht

3.1 Hin und Riickreaktionen

Bei allen Reaktionen gibt es eine Hin und Riickreaktion. Manche Riickreaktionen laufen
jedoch bei moderaten Temperaturen fast gar nicht ab, weshalb man nur eine Hinreak-
tion sieht. Es gibt jedoch auch Reaktionen, die unter moderaten Bedingungen Hin- und
Riickreaktion haben. Auffillig ist bei diesen Reaktionen, dafs bei der gleichen Tempera-
tur und dem gleichen Druck immer dasselbe prozentuale Verhéltnis der Edukte und der
Produkte auftritt. Man nennt diesen Zustand ,,chemisches Gleichgewicht”. Marko-
skopisch ist dieser Zustand ein Ruhezustand. Mirkoskopisch reagieren jedoch laufend
Eduktteilchen zu Produktteilchen und umgekehrt. Méchte man deutlich machen, daf es
sich bei einer Reaktionsgleichung um ein chemisches Gleichgewicht handelt, so schreibt

man:
Fdukte = Produkte

3.2 Massenwirkungsgesetz
3.2.1 Formulierung des Massenwirkungsgesetzes

Das MWG fiir die Reaktionsformel
aA+bB =cC+dD

lautet
c(C)°e(D)* p(C)°p(D)*

= oder 7( =
c(Ayie(B ~ e T Ay~

wobei ¢ die Konzentration und p der Partialdruck.

3.2.2 Homogene und heterogene Gleichgewichte

In homogenen Gleichgewichten muss die Konzentration oder der Druck eines jeden
Stoffes mit in das MWG einflieflen. Bei heterogenen Gleichgewichten ist jedoch ein
Stoff fest. Feste Stoffe haben immer die Konzentration von lmTOZ.

3.2.3 Zusammenhang zwischen den beiden Gleichgewichtskonstanten K.
und K,

Die Gleichgewichtskonstante K. ist auf die Konzentration bezogen. Die Gleichgewichts-
konstante K, jedoch auf den Druck. Allerdings kann man mit Hilfe des allgemeinen
Gasgesetzes den Druck recht einfach in die Konzentration umformen und umgekehrt.
In Féllen, wo die Anzahl der Teilchen auf der Edukt und auf der Produktseite einer
Reaktionsgleichung gleich ist, entféllt die Umrechnung sogar ganz.

Nach dem idealen Gasgesetz gilt

pV =nRT & p= %RT = ¢(RT)
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Durch einsetzen in die Gleichung des MWG von aA + bB = cC + dD erhalten wir

p(C)p(D)? _ ¢(C)*(RT)c(D)*(RT)*
p(A)*p(B)*  c(A)*(RT)*c(B)"(RT)"

K, =

Wir sehen nun, dafl, wenn links und rechts gleichviele Anzahl an Teilchen sind, sich
alle RTs wegkiirzen.
In folgendem Beispiel kiirzt sich nicht alles weg: Ho = 2H

K, = = = RT

daraus folgt K, = RT - K,

3.2.4 Bedeutung grofier und kleiner und nahe bei 1 liegender Gleichge-

wichtskonstanten
K. K, Bedeutung
<1 Die Reaktion 1auft praktisch nicht ab. Zdh-

ler klein, Nenner grof§

~ 1+ 100 | Die Reaktion ist im Gleichgewicht. Zdihler
und Nenner etwa gleich

>1 Die Reaktion lauft fast vollstindig ab.
Zihler grofs, Nenner klein (Nenner kleiner
0 mulitiplizieren den Zdhler)

3.2.5 Verhalten der Gleichgewichtskonstanten gegeniiber unterschiedlichen
Temperaturen

Alle Gleichgewichtskonstanten sind Temperaturabhéngig. Bei Temperaturdnderungen
dndert sich die Gleichgewichtskonstante. Es gibt auch eine Mdoglichkeit Gleichgewichts-
konstanten anderer Temperaturen aus anderen Gleichgewichtskonstanten zu berechnen.
Das haben wir jedoch nicht gemacht.

3.2.6 Prinzip von Le Chatelier

Ubt man auf ein im Gleichgewicht befindliches System durch Anderung der #ukeren
Bedingungen einen Zwang aus, so verschiebt sich das Gleichgewicht derart, daf es dem
dufleren Zwang ausweicht.

Beispiele:

e Temperaturerh6hung: Gleichgewicht verschiebt sich dahin, wo mehr Energie
verbraucht wird. Ist die Reaktion exotherm, so verschiebt sich das Gleichgewicht
auf die Eduktseite.

e Druckerhéhung: Gleichgewicht verschieb sich auf die Seite mit der geringsten
Anzahl an Teilchen. Dies wird beim Haber-Bosch-Verfahren ausgenutzt.
4 Redoxreaktionen

4.1 Definition

Friither machte man die Oxidation und Reduktion an Sauerstoff fest. Wurde Sauerstoff
aufgenommen, wurde ein Stoff oxidiert, bei Sauerstoffabgabe reduziert.
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Die modere Definition ist allerdings, dals bei Redoxreaktionen einzelne Atome ihre
Anzahl an Elektronen verindern. Hierbei miissen immer genausoviel Elektronen weg-
genommen werden, wie hinzugefiigt werden, damit es keinen Elektronen-iiber-oder-
unterschuf gibt.

4.1.1 Oxidation

Die Abgabe von Elektronen. Stoffe die andere Stoffe dazu anregen, Elektronen abzu-
geben, bezeichnet man als Oxidationsmittel. Sie werden dabei selbst reduziert.
4.1.2 Reduktion

Die Aufnahme von Elektronen. Stoffe die andere Stoffe dazu anregen, Elektronen
aufzunehmen, bezeichnet man als Reduktionsmittel. Sie werden dabei selbst oxidiert.
4.1.3 Disproportionierung und Komproportionierung

Bei der Disproportionierung (Dis: auseinander) wird ein und dasselbe Element, welches
sich auf einer Oxidationsstufe befindet, einmal in eine hdhere und gleichzeitig in eine
tiefere Oxidationsstufe oxidiert bzw. reduziert.

Bei der Komproportionierung (Kom (cum): zusammen) wird ein und dasselbe Ele-
ment, welches sich in zwei verschiedenen Oxidationsstufen befindet, in eine mittlere
Oxidationsstufe gebracht.

4.2 Oxidationszahlen (Oxidationsstufe)

Die Oxidationszahl ist bei lonen die reale und bei Molekiilen die imaginére Ladungszahl
eines Atoms in einer Verbindung.

4.3 Bestimmung der Oxidationszahlen

4.3.1 Regeln

e Die Oxidationszahl eines Elementes ist immer 0. Dies gilt sowohl fiir die aus zwei
Atomen aufgebauten Stickstoff, Sauerstoff, Halogen oder Wasserstoffmolekiile wie
auch fiir alleinstehende Atome.

e Die Oxidationszahlen in Tonen sind immer die Ionenladungen.

e Gedanklich werden kovalente Bindungen als Ionenbindungen behandelt. Hierbei
werden Elektronen den jeweils elektronegativeren Parntern zugeschrieben, wes-
halb diese eine negativere Oxidationszahl bekommen.

e Die positive Oxidationszahl eines Elementes ist nicht gréfser als seine Gruppen-
nummer. Dies hat damit zu tun, dafi die Elektronen aus der darunterliegenden
Edelgasschale nur schwer herausgeldst werden kdonnen.

e Die maximale negative Oxidationszahl betrégt

8 — Gruppennummer

e Erste Hauptgruppe aufser Wasserstoff: +1
o Zweite Hauptgruppe: +2

e Dritte Hauptgruppe aufer Tl (Thallium): 43
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4.3.2 Tabelle der wichtigsten Oxidationszahlen

Die hiufigeren Oxidationszahlen sind fett hervorgehoben

Atom | Oxidationszahlen
F -1
H 1-1
O -2-1
C -4,+4,+2
/Zn +2
Pb +2,+4
S +6,+4,+2.-2
N -3,+5,+4,+3,+2
p +5,+3,-3
F -1
Cl -1,+1,+3,+5+7
Br | -1,41,43,45,47
I -1,+1,+3,+5+7
At | -1,41,43,45,47
Kr +2
Xe +2,+4,+6

4.3.3 Bestimmung der iibrigen Oxidationszahlen

Die Bestimmung der iibrigen Oxidationszahlen erfolgt, indem man die einzelnen Mo-
lekiile ausgleicht und die anderen enthaltenen Atome entsprechend anpaft. Die Ge-
samtladungszahl eines Molekiils mufs immer seiner Ladungszahl entsprechen. Neutrale
Atome miissen somit 0 als Summe der Oxidationszahlen haben.

4.4 Ausgleichen von chemischen Reaktionsgleichungen

1. Elkektronenbilanz (Wo findet die Oxidation und wo findet die Reduktion statt.)

2. Ladungsbilanz (Rechte und linke Seite gleich stark geladen?)

3. Sauerstoffbilanz und ausgleich der {ibrigen Atome

5 Siure/Base-Reaktionen

5.1 Definition Siure/Base nach Brénsted

SAuren sind Stoffe die Protonen abspalten kénnen, Basen sind Stoffe, die

Protonen aufnehmen konnen.

Séure/Baseart | Beispiele
Neutralsauren HCI,H3PO4,HCO;3
Kationensduren | NH, I
Anionenséuren | HNO3 ,Ho PO,
Neutralbasen NaOH,NHj;
Anionenbasen | HSO,
Kationenbasen | [AI(OH)(H50)s5)*"
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5.2 Typische Eigenschaften von wissrigen Losungen von Sduren
e Sie schmecken sauer.
e Sie reagieren mit Carbonaten zu C'Oz und einem Salz.

e Sie reagieren mit Metallen. Es entsteht H».

Das Wasser wird ein Elektrolyt.

Sie neutralisieren Laugen.

Indikatoren werden von ihnen gefirbt oder entfirbt.

5.3 Aktivitat

Bei verdiinnten idealen Lésungen ndhert die Aktivitdt der Konzentration des Stoffes
a=c

Existiert ein fester Bodenkorper, so hat dieser die Aktivitat von 1mT°l. Die Aktivitédt
fliefst in die Gleichung des MWG mit ein.

5.4 pH-Wert

Der PH-Wert ist der negativ dekadische Logarithmus der Konzentration der H3O™-
Ionen im Wasser. Somit ist bei einer Konzentration von 10*7’”7"1 der PH-Wert 7. Liegt

eine Konzentration von lmT"l vor, so ist der PH-Wert beispielsweise 0.

DEr POH-Werst ist der negativ dekadische Logarithmus der Konzentration der OH ~-
Ionen.

5.5 Normalitit

Die Normalitit N ist
N = c- Wertigkeit

Die Wertigkeit ist eine ganze Zahl und ist die Anzahl der Protonen, die eine Sdure
abgibt. Beispielsweise ist 0,1 molare HCI-Lésung 0,1 normal, da HC{ nur ein Proton
abgibt. 0, 1 molare H3 PO4-Lésung ist hingegeben 0, 3 normal, da sie 3 Protonen abgibt.

5.6 Autoprotolyse des Wassers

In reinem Wasser ohne Sdure oder Basezugabe findet eine Autoprotolyse statt. Das
heifit, daR in reinem Wasser schon H3O"-Kationen und OH ~-Anionen existieren:

2H50 = H30+ +OH™

Allerdings liegt dabei das Gleichgewicht stark auf der Eduktseite.
Wir kénnen die Gleichgewichtsgleichung des MWG aufstellen:

c(H30%) + c(OH™)

K, =10""" =
C(HQO)Q

Berechnen wir zunichst die Konzentration des Wassers. Wasser hat eine molare Masse

von 18%. Ein Liter Wasser sind exakt 1kg. Somit gilt
10004 mol
Hy0)* = L = (55,5——)
C( 2 ) 18% ( ? l )
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Wir kénnen diesen Wert auf die linke Seite der obigen Gleichung bringen und erhalten

Ks _ 10714m70l

Ky =——35
W (55,52 z

Da die Konzentration der Kationen gleich der Konzentration der Anionen sein muf,
kénnen wir folgendes sagen

1amol
l

7mol

L0~
! l

=2.c¢(H30") < c¢(H;0") =10~

Der negativ dekadische Logarithmus von 10~7 ist 7. Autoprotolysiertes Wasser hat den
PH-Wert 7.

5.7 pH-Wert Berechnungen von starken Siuren

Die Berechnung des PH-Wertes starker Sduren oder des POH-Wertes starker Basen
gestaltet sich sehr einfach. Da die Sdure praktisch vollstdndig deprotolysiert, kénnen
wir die Konzentration der Saure als die Konzentration der H3OT-Ionen nehmen. Somit
gilt:

pH = —lg(c(H30™))

5.8 pH-Wert Berechnungen von schwachen Sduren

pKs = —lg (Ks)
Da schwache Sduren nicht vollstindig deprotolysieren, miissen wir das MWG aufstellen.
Als Beispiel fiir die PH-Wert Berechnung nehmen wir hier Essigsidure H Ac oder auch

CH3COOH.
Das MWG lautet:

c(H307%) + ¢(CH3C00™)
«(CH;COOH)

Kg = 10747 =

Da Essigsdure nur einwertig ist (siehe hier nicht extra aufgestellte Reaktionsgleichung)
entsteht pro Essigsiuremolekiil ein Essigsiureanion und ein H3O1-Kation. Somit gilt:

c(H30") = ¢(CH3CO0™)

und es gilt ferner

(c(H30™))? = Kg - ¢(CH3COOH) < ¢(H30T) = \/Kgs - ¢«(CH3COOH)

5.9 Neutralisation

Sauren kann man mit Basen neutralisieren. Es entsteht dabei ein Salz. Die Losung hat
am Neutralpunkt einen PH-Wert von 7.

Die Titration ist eine Moglichkeit die Stoffmenge einer Sdure bzw. Base zu bestimmen.
Bei dieser tropft man Tropfenweise eine Base bzw. Sdure in die Losung, deren Konzen-
tration bekannt ist und mifst den PH-Wert. Hat man den Neutralpunkt erreicht, so
kann man anhand der verwendeteten Stoffmenge an Neutralisationsmittel errechnen,
wieviel Mol Sdure oder Base vorhanden waren.

Titrationskurven von starken Sduren/Basen und schwachen Siuren/Basen verlaufen
nicht gleich:
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14
Starke Saure
pH
7
0 Co(HCH)=1mol/l I
c(NaOH)=1 mol/l
14
Schwache
Saure

co(C;COOH)=
0 1mol/l

¢(NaOH)=1 mol/I

Der Grund weshalb die Kurve filir die Schwache Saure so gedellt ist, ist, daf sobald
OH ~-Tonen hinzugefiigt werden, diese mit den H3O"-Ionen zu Wasser reagieren. Dann
jedoch produzieren die restlichen Essigsduremolekiile, die noch nicht protolysiert sind
H30™"-Tonen nach. Das Prinzip von Le-Chatelier gilt.

5.10 Puffersysteme

Puffersysteme haben die Eigenschaft in gewissem Mafe hinzugegebene Siuren oder
Basen wegzupuffern und den PH-Wert konstant zu halten. Sie bestehen aus einer schwa-
chen Saure und dem dazugehérigen Salz wie zum Beispiel C H3COOH und CH3COONa.
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Gibt man einer solchen Pufferlésung eine starke Sdure hinzu, so reagiert diese mit
den hauptsichlich aus dem Salz vorhandenen CH3COO™-Ionen zu CH3COOH. Der
PH-Wert bleibt gleich und verschiebt sich erst, wenn das Salz komplett verbraucht ist.
Gibt man eine starke Base hinzu, dann ziehen die OH ~-lonen aus CH3COOH ein
Proton heraus oder finden es schon in der Losung vor und reagieren mit diesem zu
Wasser. Der PH-Wert bleibt wieder gleich, bis alle CHsC'OO H-Molekiile verbraucht
sind.

6 Elektrolyse/Galvanisches Element

6.1 Allgemeines
6.1.1 Wanderrichtungen der Ionen

Kationen sind positiv geladene Ionen und gehen immer zur Kathode.
Anionen sind negativ geladene Tonen und gehen immer zur Anode.

6.2 Elektrolyse
6.2.1 Schaubild

Als Schaubild ist das Daniell-Element, ein galvanisches Element, gezeigt, welches zur
Zeit jedoch elektrolysiert, d.h. geladen wird. Eine Elektrolyse zur Gewinnung von Zinn
kénnte man auch ohne Diaphragma machen. Normalerweise verlduft eine Elektrolyse
ohne Diaphragma. Es enstehen an beiden Elektroden Elemente, die hiufig gasférmig
sind. So entsteht bei der Elektrolyse von HC! an der Anode Chlor, da dort den Chlo-
rionen ein Elektron entzogen wird, und an der Kathode Wasserstoff, da den Wasser-
stoffprotonen ein Elektron hinzugefiigt wird.

- ‘+
|
.
Kath&de Angie
Cu?*
Zn%*
Cu?*
SO,
_>
SO4‘3'
_>

6.2.2 Zersetzungsspannung

Bei der Elektrolyse scheiden sich nicht sofort Stoffe an den Elektroden ab. Man muf
zuerst eine gewisse Spannung iberwinden, bevor die Elektrolyse in Gang kommt. Diese
Zersetzungsspannung setzt sich zusammen aus der Differenz der Redoxpoten-
ziale und der Uberspannung.
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Dals die Spannung der galvanischen Zelle einer Elektrolyse hinzugefiihrt werden muf,
kommt dadurch zustande, dafs zuerst, zum Beispiel bei der Elektrolyse von HCI, ein
Wasserstoff und ein Chlorfilm an Kathode und Anode entsteht. Dieser Film wirkt als
ein galvanisches Element und wirkt der Elektrolysespannung entgegen. Die Spannung
des galvanischen Elementes ist abhingig vom Druck der beiden Gase an den Elektro-
den. Erst wenn dieser Druck hoéher als der Atmosphérendruck ist, konnen die Gase
in Blasen entweichen und bilden kein galvanisches Element mehr. Somit ist die, um
das galvanische Element zu iiberwinden, anzuwendende Spannung genau die Spannung
eines galvanischen Elementes der beiden Gase unter Normalbedingungen.

6.2.3 Uberspannung

Zusitzlich zur dieser Spannung kann eine Uberspannung existieren. Die Uberspannung
muf noch einmal hinzuaddiert werden. Die Ubergangsspannung ist abhingig von dem
Material der Elektroden. An ein und demselben Elektrodenmaterial haben auch un-
terschiedliche Tonen unterschiedliche Uberspannungen. Somit kann man durch eine ge-
schickte Wahl der Elektroden das Redoxpotential zweier Stoffe austauschen, so daff man
statt des einen Stoffes bei der Elektrolyse den anderen Stoff gewinnen kann. Dies wird
zum Beispiel im Amalgan-Verfahren ausgenutzt, indem Natrium noch vor Wasserstoff
an der Quecksilberelektrode abgeschieden wird.

Platinierte Platinelektroden haben keine Uberspannung. Deshalb kommt auch in der
Normalwasserstoffhalbzelle eine platinierte Platinelektrode zum Einsatz.

6.2.4 Abscheiden mehrerer geldster unterschiedlicher Ionen

Ionen, die ein vom Betrag her hoheres Redoxpotential mit Einberechnung der Uber-
spannung haben, werden zuerst abgeschieden. Gibt es keine dieser Ionen mehr, folgen
die nichst niedrigeren.

6.3 Galvanisches Element

6.3.1 Schaubild

+
Kattﬁde

Cu

Cu?*

Cu?*
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6.3.2 Batterie/Akkumulator

Eine Batterie ist ein galvanisches Element. Im Handel sind viele verschiedene Batterien.
Eine Batterie kann jedoch nicht wieder geladen werden, wihrend in einem Akkumulator
auch eine Elektrolyse zum wiederbeladen desselben stattfinden kann. Somit kann man
das System Galvanisches Element/Elektrolyseelement als Stromspeicher verwenden.

6.3.3 Normalwasserstoffhalbzelle

Die Normalwasserstoffhalbzelle besteht aus einer platinierten Platinelektrode iiber die
in Wasser Wasserstoff mit einem Druck von 1013k Pa geblasen wird. Die Zelle wird mit
einer Salzbriicke, dafs ist ein Glasrohr mit einer Salzlésung gefiillt und an beiden Enden
mit einem Diaphragma verschlossen, mit einer anderen Halbzelle verbunden.

Nun kann der Strom flieffen und zwar fliefst er entweder von der Normalwasserstofi-
halbzelle in die andere Zelle, dann ist die Normalwasserstoffhalbzelle die Anode
und das Redoxpotential der anderen Zelle ist positiv oder der Strom flielt von der
anderen Zelle in die Normalwasserstoffhalbzelle. Hierbei ist die Normalwasser-
stoffhalbzelle die Kathode und das Redoxpotential der anderen Zelle ist negativ.

6.3.4 Spannungsreihe

In der Spannungsreihe sind die Standardpotentiale der Normalwasserstofthalbzelle ge-
geniiber anderen Halbzellen aufgetragen. Aus dieser Gleichung kann man ablesen, wie
die einzelnen Zellen unter Normalbedingungen miteinander reagieren. Die Spannung
zwischen den einzelnen Zellen wird die Differenz der Standardpotentiale unter Normal-
bedingungen sein. Hier ein Ausschnitt aus der Tabelle:

Reduzierte Form | Oxidierte Form | Standardpotential EY in V
Na Na™ -2,71
Zn Zn’t —0,76
Cd Cd** —0,40
Hy; +2H50 2H30+ 0
Cu Cu’t +0, 34
2C1~ Cly +1, 36
2F~ Py +2,87

6.3.5 Berechnung von Redoxpotentialen mit Hilfe der Nernstschen Glei-
chung

Die Nernstsche Gleichung lautet

RT
E=FEy+ g2
2F 7 CReq

R ist dabei die Gaskonstante, T die Temperatur und F' die Faradaykonstante. z ist die
Anzahl der Elektronen, die bei der Redoxgleichung mitspielen:

Red = Ox + ze~

Nachdem man die Konstanten zusammenfaft und auch die Temperatur auf die Nor-
maltemperatur von 25°C' setzt erhélt man

0,059(V =
4+ ( )lgCo

z CRed

E = Ey
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Beim Finsetzen in die Nernstsche Gleichung muf man darauf achten, daft die Konzen-
trationen fester Reaktionspartner immer gleich 1 sind. Dies sind die Elektronen.
Beispiel:

Eine Kupferhalbzelle hat eine Konzentration von Kupfersulfit CuSO3 von
die Redoxgleichung ist wie folgt:

QmTOl und

Cu= Cu*t + 2

Somit ist das Potential dieser Halbzelle

0,059V . 2mol/l
E=F
0t 2 lglmol/l

= 0,34V + 0,0295V - 0,30 = 0, 3488V
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Teil IV
Hauptelemente

1 Alkalimetalle und Wasserstoff (1.Hauptgruppe)

1.1 Reihe
H,Li,Na,K,Rb,Cs,Fr

1.2 Wasserstoff
1.2.1 Wasserstoff, Deuterium, Tritium

Wasserstoff kommt in drei Isotopen vor:

Anzahl der Name
Neutronen im Kern
1 Wasserstoff
2 Deuterium
3 Tritium

1.2.2 Ortho und Parawasserstoff

Im Wasserstoffmolekiil Hy gibt es zwei Elektronen. Wegen der geringen Grofe des Mo-
lekiils ist es fiir die chemischen Eigenschaften von Bedeutung, wenn auch von geringer,
ob sich die Elektronen parallel oder entgegengesetzt drehen.

Beim Parawasserstoff sind die Spins entgegengesetzt.

Beim Ortowasserstoff sind die Spins gleich.

Ortho und Parawasserstoff kann man mit Hilfe gaschromatographischer Trennung tren-
nen.

1.2.3 Instatu nascendi

Dies ist der Zustand, in welchem sich die Wasserstoffatome noch nicht zu Molekiilen
zusammengesetzt haben. Er ist energiereicher als der molekulare Zustand. Er kann
erreicht werden, indem man Wasserstoffmolekiile mit Mikrowellen anregt:

Hy — 2H

Man kann die Wasserstoffatome absaugen und einem Reaktionspartner zufiihren. Die
Zeit in der der Instatu nascendi vorherrscht reicht dazu.
1.2.4 Hohe Diffusionsgeschwindigkeit

Wasserstoff besitzt eine sehr hohe Diffusionsgeschwindigkeit, weshalb es sehr schnell
durch jedes Material wegdiffundiert. Die hohe Diffusionsgeschwindigkeit ist auf die ge-
ringe Molekiilmasse zuriickzufiihren.

1.2.5 Hohe Loslichkeit in Palladium

Wasserstoff 16st sich sehr gut in dem Metall Palladium. Hier liegt es atomar geldst vor.
Das Verhéltnis Pd : H ist ca 1 : 100.
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1.2.6 Darstellung
e Im Labor: Zn+ HCl — ZnCl + %Hg
e Na+ H,0 — NaOH + $H,

e FElektrolyse von Wasser unter NaOH-Zusatz, damit die Leitfdhigkeit nicht verlo-
ren geht.

e ... and many more ...

1.2.7 Verwendungen

e Schweifsen: Wasserstoff und Sauerstoff im richtigen stochometrischen Gemisch
verbrannt ergeben eine sehr heife Flamme, die sogar Stahl schmelzen kann. Diese
Flamme wird deshalb zum Schweifsen verwendet.

e Herstellung von Ammoniak: Stickstoff und Wasserstoff reagieren im Haber-
Bosch-Verfahren zu Ammoniak, welches ein wichtiger chemischer Rohstoff ist.

e Brennstoffzelle: Wasserstoff kann mit Sauerstoff in einer Brennstoffzelle reagie-
ren und dabei Strom erzeugen. Die Reaktion lduft dabei in NaOH-Lésung ab.
Folgende Reaktionen laufen an den Elektroden ab:

Anode : 2Hy +40H™ — 4H50 + 4e™
Kathode : Os + 2H50 + 4= — 40H™

1.3 Alkalimetalle
1.3.1 Vorkommen

Alkalimetalle kommen sehr haufig auf der Erde vor. Sie sind aber nicht elementar
vorhanden, sondern liegen als 16sliche oder ungeltste Salze vor.

e Lithium: Silicatische Gesteine z.B. Li(AlSi4019)

e Natrium: NaCl im Meerwasser und in Salzstécken, NasC'O3 in Soda aus Meeres-
Pflanzenasche

e Kalium: KCI (Sylvin), K(AlSigOg) (Kalifeldspat), NaaCOs3 in Soda aus Land-
Pflanzenasche

¢ Rubidium und Césium (selten): RbCl und C'sC! in Bad Diirkheimer Mineral-
wasser

e Fracium: Zerfallsprodukt

1.3.2 Darstellung

Natrium:

Natrium wird mit dem Castnerverfahren (alt) oder mit dem Downsverfahren herge-
stellt.

Beim Castnerverfahren wird fest Natriumhydroxid NaOH geschmolzen und elektro-
lysiert. Dabei entsteht Natrium und Sauerstoff.

Beim Downsverfahren wird NaCl geschmolzen und elektrolysiert. Dabei wird CaCly
hinzugesetzt um den Schmelzpunkt des Natriumchlorids herabzusenken. Der schema-
tische Aufbau der Downszelle ist wie folgt:
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Ringeisenkathode
mit Diaphragma

Graphitanode

Kalium, Lithium:

Kalium und Lithium kann man dhnlich durch Schmelzflufielektrolyse gewinnen.
Rubidium und Césium:

Gewinnung im Labor unter Hochvakum aus Rubidium und Céasiumchlorid mit Calzium:

IRVCI + Ca = 2Rb | +CaCly  20sCl+ Ca = 2Cs T +CaCly

Durch das Abdestillieren wird das Gleichgewicht auf die Prdoduktseite verschoben
(Prinzip von Le Chatelier)

1.3.3 Verwendung

Lithium:

Schmierfett, Legierungen mit anderen Metallen als Leichtmetalle im Flugzeugbau, beim
Panzerbau und in der Raumfahrt; LioC O3 fiir Emaillie und Porzellan, sowie Spezial-
glaser; LiOH zur Adsorption von C'Os,.

Natrium:

NayCOs Waschmittel, Papierherstellung etc.; NaHCOs Backpulver und Feuerléscher;
NaNOs (Natriumnitrat) als Diinger.

Kalium:

K NOs Salpeter zur Herstellung von Schwarzpulver; KCl Kalidiinger; KOs adsorbiert
C O3 unter Oz-Bildung (Atemgerite).

1.3.4 Chemische Eigenschaften

Alkalimetalle sind metallisch. Sie haben in der dufersten Elektronenschale ein Valenz-
elektron, welches sie bereitwillig abgeben. Sie sind stark elektropositiv und starke Re-
duktionsmittel. Wegen des Elektronengases leiten sie den Strom. Alkalimetall-Halogen-
Verbindungen, sowie Alkalimetall-Oxid-Verbindungen sind Salze.

1.3.5 Alkalimetalle in Ammoniak

Alkalimetalle lassen sich in fliissigem Ammoniak 16sen. Es werden dabei die Elektronen
aufgenommen, welche eine blaue Farbung und eine hohe Volumenzunahme des Am-
moniaks verursachen. Wird die Losung geséttigt, so farbt sie sich bronzefarben, da die
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Metallatome dimerisieren:
2Me = Meo
1.3.6 Flammenfirbung

Alkalimetalle in Verbindungen lassen sich iiber die Flammenfirbung nachweisen. In der
Flamme strahlen sie eine bestimmte Farbe ab:

Metall Farbe
Li rot
Na gelb
K rotviolett
Rb rot
Cs blau
1.3.7 Oxidanionen
Peroxid-Anion: farblos
_ _2-
|0—0]
Hyperoxid-Radikalanion: gelb
oo
Ozonoid-Radikalanion: rot
O3

Eineinhalboxide: schwarz - ungewéhliche Farbe
Eineinhalboxide sind eine Mischung aus Peroxid-Alkalimetallen und Hyperoxid-Alkalimetallen.

1.3.8 Oxide

Zu jedem Alkalimetall konnen das normal Oxid, das Hyperoxid, das Peroxid und das
Ozonoid gebildet werden. Nur bei Lithium gibt es das Ozonoid und das Hyperoxid
nicht. Die Alkalimetalle nehmen folgende Oxide vorrangig ein. Bei den 4/ ist es mdoglich
dieses Oxid auch zu bilden.

Ozonid | Hyperoxid | Peroxid | normale Wertigkeit
- - Vv LiyO
\/ \/ N as 02
Vv KO, v
vV RbO> vV
\/ C 802 \/

YA

2 Edelgase (8. Hauptgruppe)

2.1 Reihe
He,Ne,Ar,Kr,Xe,Rn(Radon)
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2.2 Gruppeneigenschaften

Edelgase reagieren mit den meisten anderen Elementen nicht, da das p-Oribtal dieser
Atome voll besetzt ist. Ausnahmen davon sind stark elektronegative Elemente wie die
Halogene oder auch Sauerstoff. Edelgase liegen bei moderaten Temperaturen gasfor-
mig vor. Bei sehr tiefen Temperaturen bilden sie Atomkristalle. Sie sind ungiftig und
geruchlos.

2.3 Darstellung

Edelgase kommen in der Luft vor und kénnen aus dieser durch Destillation gewon-
nen werden. Helium kommt bis zu 8% in manchen Erdgasen vor und kann von dort
gewonnen werden.

2.4 Edelgashalegonide

Fluor | Chlor | Brom
XeFy | XeCly | XeBry
X6F4 XeC’l4

X€F6

KTFQ

R’I’LFQ

KrF;y ist das starkste bekannte Fluorierungsmittel, mit welchem man sogar AuF5 her-
stellen kann. Alle Edelgasfluoride fluorieren meistens die anderen Stoffe bei ihrer Reak-
tion. Sie Reagieren auch mit Wasser zu Flufsdure (HF), Sauerstoff und dem Edelgas.

2.5 Xenonoxide

Es existieren die Xenonoxide
XeO3 und XeOy

sowie die Oxidfluoride

X€OFQ, XeOQFQ, XeOF4, X@OgFQ und XeOQFQ

2.6 Bindungsstruktur

FEdelgasverbindungen bestehen aus Molekiilen mit polaren kovalenten Bindungen. Ein
p-Elektron oder mehrere p-Elektronen des Edelgasatomes werden in das d-Orbital pro-
moviert??, damit eine Bindung zustande kommen kann.

Bei XeF; gibt es ein dp-Hybridorbital.

3 Halogene (7. Hauptgruppe)

3.1 Reihe
F,Cl,Br,I,At(Astat)

3.2 Eigenschaften

Halogene zeigen hohe Reaktionsfihigkeit. Ganz besonders Fluor ist das stérkste ele-
mentare Oxidationsmittel. Die Oxidationsfdhigkeit nimmt von Fluor nach Iod ab. Um-
gekehrt naimmt aber die Sdurestdrke von HF nach HI zu.

20d.h. angehoben
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3.3 Vorkommen

Wegen ihrer hohen Reaktionsfihigkeit kommen die Halogene in der Natur nur in Ver-
bindungen vor.

3.3.1 Fluor
Summenformel ‘ Bezeichnung
CakFs Flufspat
NazAlFg Kryolith
3.3.2 Chlor
Summenformel ‘ Bezeichnung
NaCl Natriumchlorid(Kochsalz)
KCl Sylvin
3.3.3 Brom

Brom ist Begleiter des Chlors z.B. in Meerwasser

3.3.4 Iod

Ist wie Brom in geringer Konzentration in allen Gewé&ssern enthalten. Reichert sich
in Tang und Meeresalgen an, weshalb Kiistenbewohner kein iodhaltiges Kochsalz zu
sich nehmen miissen, da sie die Fische essen, welche wiederum Tang und Meeresalgen
gefressen haben.

3.4 Darstellung
3.4.1 Fluor

Elektrolyse von HF":
2HF — Hy + Fy

Fluor wird an der Anode oxidiert, Wasserstoff an der Kathode reduziert.

3.4.2 Chlor
Mit dem Weldon-Verfahren im Labor:

MnOy +4HCl — MnCly + Cly T +2H50

Mit dem Amalgan-Verfahren:

Das Verfahren hat zwei getrennte Zellen. In der einen Zelle wird NaCl-Losung mit einer
Quecksilberelektrode und beispielsweise einer Kohleelektrode elektlysiert. Die Queck-
silberelektrode vertauscht die Potentialhthe von Wasserstoff und Natrium, so daf die
Quecksilberelektrone zu einer Amalgamelektrode wird, indem Natrium sich mit ihr ver-
mischt. An der anderen Elektrode tritt Chlor aus.

Mit dem Diphragma-und Membran-Verfahren:

Es wird NaCl in Wasser elektrolysiert. Es tritt Wasserstoff und Chlor aus.
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/
\ NaCl NaOH wird
wird weniger mehr

3.4.3 Brom

Lésungen die Brom-Anionen (Br~) enthalten werden mit Chlorgas versetzt. Das Chlor
wird zu Ionen und das Bromgas kann mit einem Luftstrom ausgetrieben werden:

2Br~ + Cly — Bry +2C1™
Alternativ kann Wasserstoffbromid mit Schwefelsdure versetzt werden:

2HBr + HySO4 — Brg + SO + 2H50

3.5 Hohe Reaktivitidt von Fluor

Fluor hat eine sehr hohe Reaktivitat. Deshalb werden in Verbindungen mit Fluor héch-
ste Reaktionszahlen erreicht. Fluor reagiert sogar mit Edelgasen. (s.0.) Wegen der hohen
Reaktivitét ist es nicht einfach Fluor aufzubewahren. Jedoch werden Ni, Cu, Stahl und
Monel-Legierung (Cu-Ni) nur oberflachlich angegriffen, so daf es in Flaschen, aus sol-
chen Legierungen aufbewahrt werden kann.

Fluorwasserstoff oder Fluor mit Wasser greifen Glas an, weshalb Fluorchemie nicht in
Glasgefafien betrieben werden kann, da schon die geringen Mengen Wasser in der Luft
ausreichen, um den Reaktionsprozess zu unterhalten:

2F5 +2H0 — 4HF 4+ 203 SiOy+4HF — SiFy + 2H>0

3.6 Interhalogenverbindungen
3.6.1 Zwei Bindungspartner

Es sind alle Interhalogenverbindungen der Form XY bekannt. Die Stoffeigenschaften
sind in ungefahr eine Mischung der Stoffeigenschaften der beiden beteiligten Partner. Je
weiter die beiden Partner voneinander im Periodensystem entfernt sind, desto stirker
ist die Reaktionsfahigkeit und die Disproportionierungsneigung.



Summenformel | Farbe und Aggregarzustand /Form
CIF farbloses Gas
BrF hellrotes Gas
IF braunes Pulver
BrCl dunkelrote Fliissigkeit
1CI rote Kristalle
1Br rotbraune Kristalle

Die Disproportionierungsneigung steigt von CI{F nach BrCl:
CIF <ICl < BrF <IBr < BrCl

3.6.2 Mehrere Bindungspartner

Interhalogenverbindungen mit mehreren Bindungspartnern existieren aufer bei ICl3
nur zwischen Halogenen und mehreren Fluoratomen. Sie haben folgende Gestalt:

Anzahl der Bindungspartner ‘ Geometrie

3 T-formig
5 pyramidial
7 bipyramedial

Existiert zu Cl und Br nicht
An Cl und Br passen keine 7 Fluoratome, wegen der geringeren Oberfliche der Br und
Cl-Atome gegeniiber lod.
Die Bindung zwischem dem Zentralatom und den Liganden kommt hierbei zustande,
indem die Elektronen in dem p-Oribtal in das d-Orbital promoviert werden. Dabei
werden fiir das dreibindige Zentralatom ein Elektron promoviert, fiir das fiinfbindige
zwei und fiir das siebenbindige drei.
3.7 Halogenide (HX)
3.7.1 Tendenzen
Von HCI nach HI nimmt die S&urestirke zu.
Von HCl nach HI nimmt die Oxidationswirkung ab.
3.7.2 Hydrogenfluorid
HF kann man durch Reaktion von Flukspat mit Schwefelsdure darstellen:
CaFy + HySOy — 2HF + CaS0Oy4
Hydrogenfluorid bildet mit Wasser Flufssdure. Flufisdure greift Stein und Glas an, wes-
halb es nicht in Glasflaschen oder Glasreaktionsgefifien aufbewahrt werden kann.
3.7.3 Hydrogenchlorid
Darstellung durch Versetzen von Natriumchlorid mit Schwefelsdure:
NaCl + HySO**S HClL + NaHSO,4
NaCl+ NaHSO4#*S HCl+ NasSO4

HC'l wird jedoch meistens bei der Chlorierung von Kohlenwasserstoffen gewonnen. Dort
fallt es als Abfallprodukt ab.

HCI in Wasser ist Salzsdure. Es ist eine starke nichtoxidierende Saure, welche keine
edlen, sondern nur unedle Metalle 16st.
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3.7.4 Hydrogenbromid, Hydrogeniodid

PBrs+ 3H,0O — 3HBr + H3PO;3

Pls+3H,0O — 3HI + H3POs

3.8 Sauerstoffsduren des Chlors

3.8.1 Hypochlorige Siure

’ HOCI ‘ Oxidationszahl: +1 ‘ schwache Saure, starkes Oxidationsmittel

’ Salze: Hypochlorite ‘

Hypochlorige Saure sieht wie folgt aus:
H o 10-ClI
Sie entsteht durch Einleiten von Cly in Wasser:

HO+Cla = HCl+ HOCI

Die Reaktion ist ein chemisches Gleichgewicht. Nach dem Prinzip von Le Chatelier
kann man jedoch HCI mit HgO fallen, womit man das System anregt HCI nachzu-
produzieren, wobei auch HOC! produziert wird.

Wenn man Hypochlorid und Salzsdure zusammenbringt, reagieren diese zu Wasser und
Chlor. Das Chlor entweicht. Dieses Problem tritt bei Toilettenreinigungsmitteln auf,
da chlorhaltige Mittel Hypochlorid enthalten und andere wieder Saure.

3.8.2 Chlorige Sdure

’ HCIlO9 \ Oxidationszahl: +3 ‘

’ Salze: Chlorite ‘

Chlorige Séure ist instabil und hat deshalb keine praktische Bedeutung. Das Anion der
Chlorigen Saure ist v-férmig gewinkelt. Es existieren drei mesomere Grenzstrukturen
(Dies ist nicht nur bei dieser Sdure so, sondern es ist auch bei der Chlorsdure und
Perchlorséure so. Dort existieren sogar noch mehr Grenzformeln):

/\+

/o /
o o YA Yo / \

Herstellung dieser Sdure mit Hilfe von Barriumdichlorit:

Ba(ClOg)Q + HySO4 — 2HC1O9 + Ba(SO4)2
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3.8.3 Chlorsiure

’ HCIOs ‘ Oxidationszahl: +5 ‘ starke Saure, starkes Oxidationsmittel

’ Salze: Chlorate

Das Anion der Chlorsdure ist pyramedial. Es existieren 4 mesomere Grenzstrukturen:
=\
o7 “

Chlorsiure entsteht durch Uberséuern von Hypochloriger Saure:

2HCIO + ClO™ — HCIlO3+ HCl

3.8.4 Perchlorsiure
HClO,4 | Oxidationszahl: +7 starkste Saure

jedoch weniger oxidierend aus kinetischen Griinden

’ Salze: Perchlorate ‘

Perchlorsdure ist als die einzigste Séure rein darstellbar. D.h. sie existiert nicht nur im
geldsten Zustand, sondern ist auch in fester Form vorhanden. Allerdings reagiert ein-
getrocknete Perchlorsdure schon auf Erschiitterungen explosionsartig. Mit verdiinnten
Perchlorsduren ist also duflerste Vorsicht geboten, dak diese nicht in Fugen tropfen, wo
sie eintropfen und spéter explodieren kénnen.

Das Anion der Perchlorsdure ist tetraedisch:

5/0—CI=0

Darstellung (HC1O, kann abdestilliert werden):
KClO4 + HySO3 — HCIlO4 + KHSO3

3.9 Zunahme der Siurestirke der Sauerstoffsduren

Die Séurestéirke nimmt von der Hypochlorigen Sdure bis zur Perchlorséure zu. Die Oxi-
dationswirkung bis auf Perchlorsidure auch. Die Sdurestirke wiichst mit steigender
Oxidationszahl.

3.10 Sauerstoffverbindungen

3.10.1 Chlor(I)-Oxid

Cly0 Gelbrotes Gas
Anhydrid der hypochlorigen Séure:
2HC1O = Cl,0 + HyO

Molekiilstruktur ist gewinkelt, wie das Wasser.
Die Bindungswinkel der einzelnen Molekiile:
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Molekiil | Winkel

H>0O 104, 5°
OF, 130°
Clb,O 111°

3.10.2 Chlordioxid

ClOy Gelbes Gas
Die Molekilstruktur ist wieder gewinkelt:

cl
725\
" o

Dieses Molekiil hat 19 Elektronen und ist somit wegen der ungeraden Elektronenzahl
paramagnetisch.
Dieses Gas entsteht bei der Zersetzung von chloriger Sdure

5HCIOy — 4C102 + HCl 4+ 2H20

oder Chlorsdure
3HCIO3 — 2ClO9 + HClO4 + H20O

Es ist explosiv.

3.10.3 Dichlorheptaoxid

ClyO7  farblose, olige Flissigkeit

N
O/ \\O O// \O

Dichlorheptaoxid ist rein destillierbar und stabiler als andere Chloroxide. Es explodiert
jedoch dennoch beim Erwirmen.
Es ist das Anydrid der Perchlorsiure:

2HCIO4 + P,O5 — Cls07 + 2HPOs

3.11 Pseudohalogene

Pseudohalogene sind nicht aus Atomen der Halogengruppe aufgebaut. Sie haben jedoch
dhnliche Stoffeigenschaften.
Beispiele fiir Pseudohalogene:

Atomgruppe | Anion Name
CN CN~ Cyanid
SCN SCN~ | Thiocyanat (Rhodanid)
OCN OCN~ Cyanat
N3 N3 AZld
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4 Calkogene (6. Hauptgruppe)

4.1 Reihe
0,S,Se(Selen ), Te(Tellur),Po(Polonium)

4.2 Sauerstoff
4.2.1 Darstellung: Lindeverfahren

Im Lindeverfahren wird die Luft verfliissigt, indem sie auf niedrige Temperaturen ge-
bracht wird, um sie danach zu destillieren. Dies geschieht mit dem Luftverfliissiger,
indem zuerst Luft komprimiert wird. Dadurch wird Warme frei, welche durch einen
Kiihler abgeleitet wird. Danach wird die Luft wieder expandiert und pro Bar um etwa
%OC kilter. Ist sie dann noch nicht fliissig, wird sie wiederholt verdichtet, gekiihlt und
wieder entspannt.

Sauerstoff hat einen dhnlichen Siedepunkt wie Stickstoff. Der Siedepunkt von Stickstoff
ist jedoch etwas geringer. Deshalb mufs das Gemisch mehrfach destilliert werden, um
reinen Sauerstoff zu erhalten.

-183°C
Siedep.
gasférmig O,
flissig
-196°C
Siedep. 0% 50% 100%
N, Sauerstoffanteil
im Fllssigen

4.2.2 Darstellung: BaO

Vor dem Lindeverfahren konnte man Sauerstoff nur mit Hilfe von BaO aus der Luft
gewinnen, indem er zuerst durch BaO unter 500°C" aus der Luft entzogen wurde und
spéter das Barrium unter 700°C' diesen wieder freigab:

2Ba0 + Oy = 2Ba0s

Des weiteren kann Sauerstoff auch mit HgO aus der Luft entfernt und wieder aus
diesem zuriickgewonnen werden.
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4.2.3 Darstellung: Elektrolyse von Kalilauge

Sauerstoff kann man durch Elektrolyse von Kalilauge oder Natriumlauge gewinnen.
Hierbei werden die OH ~-Ionen zu OH oxidiert, welches dann zu H2O unter Sauerstof-
fabgabe reagiert. An der anderen Elektrode entsteht Wasserstoff.

4.2.4 Singulett und Trippletsauerstoff

Der normale Zustand des Sauerstoffmolekiils ist der Trippletzustand, auch Trippletsau-
erstoff genannt 30,. Bei diesem stehen beide Elektronen in dem antibindenden m*2p?-
Orbitalen parallel

Stehen sie jedoch entgegengesetzt

oder sind sie sogar in demselben antibindenen 7-Orbital

K

so handelt es sich um Singulettsauerstoff 1Os.

Trippletsauerstoff ist blau, Singulettsauerstoff rot. Singulettsauerstoff ist sehr reaktiv
und ist die bleichende Reagenz beim Bleichen mit Sauerstoff. Durch Stéfe von zwei
Singulettsauerstoffmolekiilen reagiert dieser jedoch wieder zu Trippletsauerstoff.

4.2.5 Herstellung von Singuletsauerstoff

Singuletsauerstoff 'Oy wird aus Wasserstoffperoxid hergestellt:

H-O-O-H + OCIl~ — OH™ + H-00—-Cl — HCl+' O5(1])

4.2.6 Linge der Doppelbindung bei Sauerstoff in Ionen

Sauerstoff kann einfach positiv wie bis zu zweifach negativ geladen sein. Je mehr
Ladung das Sauerstoffmolekiil oder Ion hat, desto linger ist die Bindung. Grund
hierfiir ist die Abstoflung der Elektronen.

Bei negativen Ionenladungen werden die zusétzlichen Elektronen in das antibindende
Orbital mit aufgefiillt.

4.2.7 Ozon

Ozon stellt man mit einem siemensschen Ozonisator her
3
502 — 03

Ozon zersetzt sich wieder leicht. Es ist eine stark oxidierende Substanz und hat fast
so eine grofse Oxidationswirkung wie Sauerstoff in atomarer Form. In der Atmosphére
wird Ozon dazu gebraucht, um die UV-Strahlung aus dem Weltall zu filtern. Es entsteht
durch UV-Strahlung, filtert diese aber auch. Jedoch wird es durch Fluorchlorkohlen-
wasserstoffe zerstort, weil diese Radikale bilden, welche die Os Molekiile katalytisch
wieder zu Oy reagieren lassen.

Ozon verfiigt iiber ein delokalisiertes Elektronenpaar in der m-Bindung. Es liegt in
gewinkelter Struktur vor.
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4.3 Schwefel
4.3.1 Vorkommen

Schwefel kommt sowohl elementar, als auch im sauren Erdgas als HaS vor. Des weiteren
findet man ihn auch in verschiedenen Sulfiden und Sulfaten in der Natur:

Sulfide | FeSy (Eisenkies, Pyrit)
CuFeSy(Kupferkies)
PbS(Bleiglanz)

Sulfite | CaSO3 - X - HoO (Calciumsulfit)
Sulfate | CaSOy4 - 2H20(Gips)

MgSO, - TH2O(Bittersalz)

4.3.2 Darstellung: Claus-Prozef;

Schwefelwasserstoff H2S aus dem sauren Erdgas oder von einer anderen Quelle her
gewonnen wird mit Sauerstoff verbrannt. Das entstehende Schwefeldioxid reagiert noch
einmal mit Schwefelwasserstoff zu Schwefel und Wasser. Bei der Schwefelherstellung
auf diese Weise ist darauf zu achten, dak in der Brennkammer nicht zuviel Sauerstoff
ist. Sonst reagiert Schwefelwasserstoff mit diesem vollstédndig und es ist kein Schwefel-
wasserstofl mehr vorhanden, um die zweite Reaktion durchzufiihren:

1. 2H5S + 309 — 25049 + 2H50
2. Bei 200 — 300°C"
2H55 4+ 509 — 35S +2H50
4.3.3 Darstellung: Frasch-Verfahren

Beim Fraschverfahren wird elementarer Schwefel mit Hilfe von heiflemm Wasserdampf
aus schwefelhaltigen Schichten geschmolzen und unter Druck zu Tage gefordert. Dies
funktioniert, weil Schwefel einen relativ niedrigen Schmelzpunkt hat. Der geférderte
Schwefel ist bereits sehr rein.

4.3.4 Modifikationen des Schwefels

Schwefel besteht in vielen Modifikationen aus Ss-Ringen. Diese sind besonders stabil.
Diese Ringe haben eine Form wie eine Krone, welche durch die Hybridisierung der
S-Atome zustande kommt.
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Modifikation | Temperatur Beschreibung

a-S bis 95,6°C rhombischer ~ Schwefel  (kristal-
lin,gelb): Besteht aus 16 Sg-
Molekiilen in der Elementarzelle
06-S bis 119,6°C monokliner Schwefel (kristal-
lin,gelb): Besteht aus einzelnen
Sg-Molekiilen

A-S leichtfliissiger Schwefel (gelb): Be-
steht aus Sg-Molekiilen
™S immer noch fliissig: Schwefel nimmt

energiereichere Ringstrukturen mit
n==6...26 Atomen an

H-S 159 — 444°C max bei 187°C' | plastischer Schwefel in abgeschreck-
ter Form. Plétzlich rotbraun und
sehr zdh, so wie Kaugummi. Besteht
aus S;-Ketten

Sn ab 444,6°C In der Gasphase befinden sich
hauptséchlich einzelne S-Atome

Alle Modifikationen sind reversibel. So zerfillt plastischer Schwefel mit der Zeit wieder
zu monoklinen Schwefel, welcher dann auch wieder rhombisch wird.

4.3.5 Herstellung von Sg-Ringen

Se-Ringe entstehen bei der Zersetzung von Thiosulfaten mit Sduren:
1
NasS205 +2HCl — 656 + S09 +2NaCl + HyO
HyS54 4+ S;Cl — Sg+ HCI

4.3.6 Oxide des Schwefels

SOQZ
Schwefeldioxid wird durch Verbrennen von Schwefel erzeugt:

S+02—>502

Es ist ein Molekiil mit zwei Doppelbindungen am Schwefel und hat v-formige Struktur.
Es verfiigt iiber ein sp?>-Hybridorbital, sowie zwei m-Bindungen.
SOs:
Schwefeltrioxid wird mit Hilfe des Kontaktverfahres aus Schwefeldioxid und Sauerstoff
hergestellt:

2509 + Oy — 2505

Bei Raumtemperatur liegt das Gleichgewicht auf der rechten Seite, jedoch lauft die
Reaktion praktisch nicht ab. Bei hohen Temperaturen liegt das Gleichgewicht auf der
linken Seite, da die Reaktion exotherm ist. Man benutzt deshalb V505 als Katalysator
bei Temperaturen von 420 — 440°C:

V505 + SOy — V504 + SO3 V504 + %OQ — V505

Es gibt verschiede Modifikationen des SOs-Molekiils. In der Gasphase liegt folgendes
Gleichgewicht vor. Man nennt diese Modifikation v-SOs:
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Unterhalb der Raumtemperatur formt sich SO3 in asbestartige Nadeln, die o baw. (-
Modifikation um. Diese Nadeln bestehen aus vielen hintereinandergereihten SOs3 Mo-
lekiilen, bei denen eine Doppelbindung aufgespalten wird und jeweil ein O-Atom fiir
eine Verbindung zum néchsten ,Molekiil” sorgt.

4.3.7 Sauerstoffsduren des Schwefels

H>S50s3:
Schweflige Saure wird durch Einleiten von SOz in Wasser hergestellt. SOz ist in Wasser
gut 16slich:

SOy + HyO — H350;3

Schweflige Sdure ist ein schwache Saure.

HQSO4Z

Schwefelsdure kann durch Einleiten von SO3 in Wasser hergestellt werden. Jedoch ist es
in Wasser nicht so gut 16slich. Deshalb wird SOj3 eingeleitet, wo es zu Dischwefelsdure
reagiert, welche wiederum mit Wasser zu Schwefelsdure reagiert:

Hy504 + 503 — H9S507 H9S507 + HoO — 2H5504

Reine Schwefelsidure ist eine farblose, dlige Fliissigkeit, die Oleum genannt wird. Sie
raucht, da sie verdunstet und an der Luft Wasser entzieht, welches zu Wassertrépfchen
wird. Reine Schwefelsdure ist stark Wasserentziehend, weshalb es als Trocknungsmittel
verwendet wird. Auf viele organische Stoffe wirkt Schwefelsdure verkohlend. Schwefel-
sdure ist ein starkes Oxidationsmittel.

4.4 Selen

Selen ist ein Begleiter des Schwefels. Da Selendioxid fest ist und Schwefeldioxid gasfor-
mig, kann man das Gemisch verbrennen und man erhilt einen Selendioxid-Riickstand,
den man Trennen kann.

5 Elemente der 5. Hauptgruppe

5.1 Reihe
N,P,As(Arsen),Sb(Antimon),Bi(Bismut)

5.2 Stickstoff
5.2.1 Darstellung: Linde-Verfahren

Ahnlich wie Sauerstoff kann man Stickstoff durch fraktionierende Destillation der
Luft isolieren. Stickstoff ist der Hauptbestandteil der Luft und kommt in ihr einen
Anteil von 78% (Volumenprozent).
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5.2.2 Darstellung: Labor

Stickstoff kann man im Labor auf verschiedene Weise herstellen. Hier einige Beispiele:

2NaN; 399°C 2Nq + 3N,
NH;,Cl+ NaNOg — Ny + NaCl + 2H50

5.2.3 Ammoniak im Haber-Bosch-Verfahren

Ammoniak N Hj ist ein farbloses und stechend riechendes Gas. Es 1d#t sich dhnlich wie
Chlor leicht verfliissigen. Im Ammoniak gibt es dhnlich wie beim Wasser eine Auto-
protolyse:

2NH3; = NHy + NHI

In Wasser reagiert Ammoniak leicht basisch:
NHs + HyO — NHf +OH~

Versetzt man Calcium mit Ammoniak so bildet sich Calciumdiamid Ca(N Hz)2 und
Wasserstoff. Erwérmt man dieses, so bildet sich Calciumimid unter Freisetzung von
Ammoniak und schlieflich Calciumnitrid unter nochmaliger Freisetzung von Ammo-
niak. Versetzt man Amide, Imide oder Nitride mit Wasser, so bildet sich sofort Ammo-
niak.

Im Haber-Bosch-Verfahren wird der Luftstickstoff mit Wasserstoff zur Reaktion ge-
bracht. Dies funktioniert nur unter Druck, da das Gleichgewicht der Reaktion unter
Raumtemperatur zwar auf der Produktseite liegt, die Reaktion aber zu langsam ab-
lauft und bei héheren Temperaturen die Reaktion zwar ablduft, aber das Gleichgewicht
auf die Eduktseite geht. Es wird mit Driicken um die 300bar und Temperaturen um
400 — 500°Cgearbeitet.

Dabei wird noch ein Kontaktkatalysator eingesetzt. Es ist Fe304. Dieser wird bei den
vorhandenen Temperaturen durch den vorhandenen Wasserstofl zu o — F'e reduziert.
Zum Eisen gibt es auch noch einige Beigaben. Wasserstoff und Stickstoffatome lagern
sich auf dem a-Eisen an und reagieren zu N Hs.

Im Labor kann man Ammoniak wie folgt darstellen:

NH,Cl4+ NaOH — NaCl+ H,O + NHs |

5.2.4 Hydrazin NoHy

Hydrazin ist eine endotherme Verbindung. Beim Erwarmen zersetzt sich die Fliissigkeit
explosiv. Es 16st sich quasi unbegrenzt in Wasser. Wéssrige Losungen sind gefahrlos
handhabbar. Verbrennt man sie mit Sauerstoft, entsteht viel Warme, weshalb sie gerne
als Raketentreibstoff verwendet wird.

Hydranzin kann man mit der Rasching-Synthese erzeugen:

NHs + NaOCl — NaOH + NHyCl
NH>;Cl+ HNHy + NaOH — Hy—N—N—-Hs + NaCl + H20

5.2.5 Stickstoffwasserstoffsiure H N3

Ist wieder eine explosive Fliissigkeit. Die Salze heifen Azide. Schwermetallazide sind
hochexplosiv. In geléster Form jedoch nicht.
N—NZ=NI <> N=NEN)
PR ’ _N=N=N/



5.2.6 Stickstoffmonoxid

Stickstoffmonoxid ist ein farbloses und giftiges Gas. Es entsteht unter hohen Tempera-
turen aus Luftstickstoff und Luftsauerstoff:

No+ 09 = 2NO

Man kann Stickstoffmonoxid abschrecken und es bleibt auch bei Raumtemperatur im
metastabilen Zustand.

Grofstechnisch 188t sich Stickstoffmonoxid mit dem Ostwald-Verfahren herstellen.
Dabei wird Ammoniak und Sauerstoff iiber heiffes Platinblech geleitet:

A4NHsz + 509 — 4NO + 6 H50

Die Kontaktzeit ist sehr gering. NO wird somit abgeschreckt und ist metastabil. Das
Ostwald-Verfahren ist ein wichtiger Schritt in der Salpeterséuresynthese.
NO dimerisiert;:

2NO = NQOQ

Auch Stickstoffmonoxid und Stickstoffdioxid kénnen gemeinsam dimerisieren, wobei
Distickstoffoxid entsteht, welches eine blaue Fliissigkeit bei niedrigen Temperaturen
ist.
Es reagiert spontan mit Sauerstoff (bei hohen Temperaturen liegt das Gleichgewicht
auf der Eduktseite):

2NO + O3 = 2N Oy

5.2.7 Stickstoffdioxid
Stickstoffdioxid neigt wieder zu Dimerisierung

2N02 - N204

Es ist ein Oxidationsmittel.

5.2.8 Salpetrige Siure

Salpetrige Saure ist nicht rein isolierbar und ist auch im wéssrigen unbesténdig. Sie
disproportioniert:

5.2.9 Salpetersiure

Salpetersiure ist bestdndiger als salpetrige Sdure. Jedoch zersetzt sie sich auch bei
Lichteinwirkung schon bei Raumtemperatur. Salpetersidure ist ein starkes Oxidations-
mittel. Die Herstellung von Salpetersidure verlauft wie folgt:

1. Wir erhalten N2Oy, indem wir das aus dem Ostwaldverfahren gewonnene NO
oxidieren:
2NO + O9 — 2NO9y — N3Oy

2. Dieses leiten wir in Wasser. Es passiert folgendes:

NoOy4 + HO — HNO3 + HNOs

3. Salpetrige Séure zerfallt wieder (s.o.)

4. Mit dem entstandenen NO starten wir wieder bei 1.
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5.2.10 Halogenverbindungen des Stickstoffs

Struktur Fluor Chlor Brom Tod
N X3, tetraedisch farbloses gelbes ex- | rote exlosi- | rotschwarze
Gas plosives ve Kristalle | explosive

01 Kristalle

N2 Xy Struktur wie Hy- | NoFy farb- | - - -

drazin loses Gas

Ny Xo Mittig zwei N- | farbloses - - -

Atome, Halogenatome | Gas

gewinkelt, es existiert

eine cis und eine trans

Struktur

N3X, Struktur wie | griingelbes | farbloses orangrote farbloser

NsH Gas Gas, explo- | Fliissigkeit, | Feststoff,
Siv explosiv explosiv

5.3 Phosphor
5.3.1 Darstellung

Phosphor kann man aus Calciumphosphat gewinnen:

20@3(1304)2 + 65109 + 10C — 6CaSi0O3 + 10CO + Py

5.3.2 Modifikationen

Phosphor existiert in vielen unterschiedlichen Modifiaktionen:
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Modifikation Beschreibung

weiler Phosphor entsteht bei der Kondensation von Phosphord-
ampf, er besteht aus P;-Molekiilen, ist sehr re-
aktiv und giftig, weifer Phosphor ist wachs-
weich und oxidiert spontan mit dem Luftsauer-
stoff (dazu spéter mehr)

roter Phosphor entsteht beim Erhitzen von weifsen Phosphor un-
ter Luftabschlufs auf 180 — 400°C'. Ist ein un-
regelméfiges dreidimensionales Netzwerk. Roter
Phosphor ist luftstabil und ungiftig. Er wird
in Ziindhdlzern verwendet. Es reagiert erst bei
Temperaturen von 300°C.

violetter Phosphor entsteht beim weiteren Erwirmen von rotem
Phosphor auf 550°C' oder beim Erwidrmen von
schwarzem Phosphor auf 550°C'. Kristalliert in
einer komplizierten Schichtstruktur
Phosphordampf Bei 620°C sublimiert Phosphor. Phosphordampf
besteht aus P;-Molekiilen, die hochreaktiv sind.
Durch Abschrecken bekommt man weifen Phos-
phor.

schwarzer Phosphor Ist die Hochdruckmodifikation. Herstellung bei
200°C und 12kbar oder bei 380°C' unter An-
wesenheit von Quecksilber. Er ist ein Halbleiter
und stabil bis 550°C.

rhomboedrischer Phosphor | Entsteht aus schwarzem Phosphor unter 84kbar.
Er kristallisiert rhomboedirsch.

kubischer Phosphor Entsteht aus rhomboedrischen Phosphor bei
111kbar.

5.3.3 Leuchten von weiliem Phosphor an Luftsauerstoff

Im Dunkeln leuchtet weifer Phosphor. Er reagiert mit dem Luftsauerstoff zu P;Og und
sublimiert. Danach reagiert er weiter mit dem Luftsauerstoff zu P4O1¢. Die entstandene
Energie wird nicht in Form von Wirme abgegeben, sondern in Form von Licht. Deshalb
leuchtet weifer Phosphor im Dunkeln.

5.3.4 Oxide
P,Og (Phosphor(III)-Oxid):

P,O10 (Phosphor(V)-Oxid):
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Phosphor(V)-Oxid wirkt stark wasserentziehend. Beim Erwérmen bildet es Polymere,

die zuerst in Schichten vorhanden sind und danach eine dreidimensionale Struktur
haben.

5.3.5 Phosphorsiuren
Phosphinsiure (HPH203): Oxidationszahl +1

Phosphonsiure (HyPHO3): Oxidationszahl +3

1
H-0—P—0-H
H

Phosphonsdure kann unter Wasserabspaltung Polymere bilden, zum Beispiel die Di-
phosphonsdure (HyPyH20s5):

| 0 0
O Fo_p_ H H
Ll e, \P//\ /\\P/ +H,0
| o / Y07\
H—O 0—H

Das Phosphation POZ_ ist tetraedisch. Alle Bindungen sind gleichwertig. Dies 1465t sich
als ein sp>-Hybridorbital mit einer delokalisierten (d-p)m-Bindung deuten.
Orthophosphorsidure bildet wieder Polymere, so wie es die Phosphonsiure schon getan
hat. Es entstehen Ketten, Verzweigungen und Gitter.

Darstellung: Orthophosphorsdure erhélt man, indem man P4O;9 hydratisiert:
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/OH H-0—P—O0—P—O0-H
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P— H-O—P—O0—P—O0-H
o | 0 || n
0 0 0
0O ) (|T
2 W —|9—|_,|-’0—H—o_|-| 4 H—O0—P—O-H
H :
OH OH I1|

Darstellung auf nassem Wege:
Cag(PO4)2 + 3H9504 — 3CaS0O4 + 2H3POy

Orthophosporsiure bildet drei Reihen von Salzen, da sie dreiwertig ist:

Anzahl der | Name Beispiel
Metallatome
1 Dihydrogenphosphate | NaHoPO,
(primére Phosphate)
2 Hydrogenphosphate CaHPO,
(sekundére Phosphate)
3 Orthophosphate NaszPOy
(tertidre Phosphate)

5.3.6 Grund der Bildung von Polymeren beim Phosphor

Anders als Stickstoff verfiigt Phosphor iiber d-Orbitale. Eine (p-d)m-Bindung wird vor
einer (p-p)m-Bindung bevorzugt. Deshalb neigt Phosphor zur Bildung von Polymeren.

5.3.7 Phosphathaltiger Diinger

Zur Diingung wird haufig phosphathaltige Diinger eingesetzt. Natiirliches Caz(PO4)2
ist unldslich und muf in eine lgsliche Verbindung umgewandelt werden. Dies geschieht
mit Schwefelsdure:

CCLg(PO4)2 +2H5S504 — CG(HQPO4)2 +2CaS04

Diesen Diinger nennt man ,Superphosphat”.
Calciumcarbonat wird jedoch nicht umgewandelt. Man kann auch dieses Umwandeln,
indem man H3PQO, als Sdure verwendet:

Cag(PO4)2 +4H3PO4 — 3CG(HQPO4)2

CaCO3 + 2H3PO4 — CG(HQPO4)2 + CO9 + H50O
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5.3.8 Halogenverbindungen des Phosphors
6 Kohlenstoffgruppe (4. Hauptgruppe)

6.1 Reihe
C,S1,Ge,Sn (Zinn), Pb (Blei)

6.2 Kohlenstoff
6.2.1 Vorkommen

Kohlenstoff kommt in der Natur fast {iberall vor. Die grofiten vorkommen sind in Car-
bonaten z.B.
CaCOs3

6.2.2 Polymorphe Modifikationen

Vom Kohlenstoff gibt es zwei polymorphe Modifikationen Graphit und Diamant. Dabei
ist die Graphitmodifikation die unter Normalbedingungen stabilste Modifikation. Dia-
mant entsteht, wenn man Graphit unter Druck setzt.

Im Graphit sind die Kohlenstoffatome sp?-hybridisiert. Deshalb ist Graphit aus Schich-
ten aufgebaut. Jedes Kohlenstoffatom hat drei Kohlenstoffbindungspartner. Ein einzel-
nes p-Elektron bleibt an jedem C-Atom frei. 6 C Atome bilden im Graphit einen Ring.
Mit dem freien Elektron bildet jedes C-Atom zu einem seiner Nachbarn eine weitere
m-Bindung, so daft eine Doppelbindung vorhanden ist. Die Elektronen sind praktisch
iiber das ganze Makromolekiil delokalisiert, da zwischen drei mesomeren Grenzformeln
gewechselt wird. :

Im Diamant sind die C-Atome sp3-hybridisiert und tetraedisch von 4 anderen C-
Atomen umgeben. Da keine freien Elektronen vorhanden sind, leitet Diamant den Strom
nicht.

6.2.3 Allotrope Modifikationen

Kohlenstoff kommt auch in allotropher Modifikation vor, den Fullerenen. Das stabil-
ste unter ihnen ist das Cgo-Molekiil, es besteht aus 20 6-Ecken und 12 5-Ecken, genau
wie ein Fufball. Es gibt noch viele andere Fullerene, die andere Anzahlen an Kohlen-
stoffatomen haben?'. Hier das Cgo-Molekiil:

*1Cs0, Cr0, Cra, C6, Crs, Cs2, Csa, Cse . . -
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6.2.4 '“C-Altersbestimmung

Durch kosmische Strahlung wird in der héheren Athmosphére der Kohlenstoff des CO,
zu dem radioaktiven Kohlenstoff *C' aktiviert. Die Halbwertszeit dieses Kohlenstoffs
betrigt 5730 Jahre. Nun wird dieser Kohlenstoff in die Pflanzen und Tiere eingebaut.
Lebende Pflanzen und Tiere nehmen immer wieder neu diesen Kohlenstoff auf, so daf
die Konzentration dieses Kohlenstoffs in ihnen gleich bleibt. Sterben sie jedoch ab, so
sinkt die Konzentration an *C in ihnen. Mit Hilfe der Restkonzentration lift sich das
Alter der abgestorbenen organischen Materialien in Fossilien bestimmen.

Diese Methode setzt voraus, dafi immer die gleiche kosmische Strahlung auf die Erde
gestrahlt worden ist. Man nimmt an, daf die Konzentration von *C immer gleich
gewesen ist. Diese Annahme kann man jedoch eigentlich nicht machen.

6.2.5 Kohlenmonoxid

Darstellung:
Man kann Kohlenmonoxid herstellen, indem man das Wasser aus der Ameisensure mit
Hilfe von H5S0y4 entzieht. Schwefelsdure ist stark wasserentziehend:

Ameisensiure 2294 CO

Des weiteren ist im Generatorgas, welches aus Luft und Kohlenstoff unter Temperatur
gebildet wird, C'O enthalten:

2C 4+ Oy + Ny = 2C0 + Ny
Auch im Wassergas ist CO enthalten:
C+ HO=CO+ Hy

CO ist stark toxisch. Es bindet sich an die roten Blutkdrperchen und verhindert den
Sauerstofftransport im Korper.
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6.2.6 Kohlendioxid

Darstellung im Labor: (alternativ kann man auch HC! verwenden)
CaCO3 + H2S04 — CaS04 + H20 + COy
Nachweis mit Kalkwasser (Ca(OH)2)
Ca(OH)z(aq) + COy — CaCO3 | +H50

6.2.7 Kohlensiure

Kohlenséure entsteht beim Einleiten von CO3 in Wasser. Sie ist jedoch sehr unbestindig
und zerfillt sehr schnell wieder (gliicklicherweise):

O-H
ﬁ /
H,0+CO, @ 0C
O-H
6.2.8 Derivate der Kohlensiure
H\
H IN—H
N-H 0=C
O:C/ /N_H
O-H H
Carbaminsaure Harnstoff

6.2.9 Carbonate

Da Kohlensdure zweiwertig ist, gibt es zwei Salzreihen, da die Salze anders als die
Kohlensaure selbst, doch bestindig sind:

Anzahl der
Metallatome | Salz
1 Hydrogencarbonat z.B. NaHCOs3

(saure Carbonate)

gut wasserléslich auker NaHCOs3

2 Carbonat z.B. CaCO3

(neutrale Carbonate)

nur Alkalicarbonate sind wasserldslich

Das Carbonation C’Og_ verfiigt iiber eine delokalisierte m-Bindung. Es ist planar und
die Bindungswinkel zwischen den C-Atomen betragen 120°.
6.2.10 Wasserhérte

Wasser hat temporire und permantente Hirte. Die temporire Hirte wird durch
Erhitzen entfernt. Sie bildet sich aus Carbonaten, welche unter Hitze zerfallen. Haupt-
sachlich ist dies CaCQOs. Permanente Harte kann nicht durch Erhitzen entfernt werden.

6.2.11 Solvay-Verfahren zur Sodaherstellung

Soda (Natriumcarbonat) wird zur Herrstellung von Wasserglas, Waschmitteln und
Natriumsalzen gebraucht. Es wird in der Industrie in enormen Mengen benétigt.
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Hergestellt wird es in dem Solvayverfahren aus Natriumchlorid und Calciumchlorid.
Alle anderen Reaktionsteilnehmer sind im Kreislauf und verbrauchen sich nicht:
Hauptreaktionen:

@ 1. 2NH3+2C0y + 2H,0 — 2(NH,)HCOs

2. 2(NH4)HCO3+2NaCl — 2NaHCOs | 42N H,Cl
Hier wird ausgenutzt, dak Natriumhydrogencarbonat schlecht 16slich ist. Es fillt
aus.

3. 2NaHCO3 Lbrepnen NasCOs3 + HyO + COq
Zur Rickgewinnung von N Hs aus NHyCl:
1. CaCO; trepnen 00 + C Oy

2. CaO+2NH,Cl — CaCly + HyO + 2N Hjy

6.3 Silizium
6.3.1 Silizium als der Triger des anorganischen Lebens

Wihrend man Kohlenstoff als den ,Tréger des organischen Lebens” bezeichnen kann,
da er in fast allen organischen Verbindungen eine entscheidende Rolle spielt und fiir
das organische Leben nicht wegdenkbar ist, kann man Silizium als den ,Triger des
anorganischen Lebens” bezeichnen, wobei anorganische Stoffe gar nicht leben.

6.3.2 Vorkommen

Silizium kommt vor allen in Si05 vor. Dies ist einfacher Sand und ist iiberall auf der
Erde zu finden. Aber nicht nur in Sand, sondern auch in Slikaten ist Silizium eingebaut.
Man kann Silizium mit folgender Reaktion darstellen:

SiOq + 20 199°C gi + 200

6.3.3 Modifikationen

«-Si ist die normale Modifikation. Sie kristallisiert wie Kohlenstoff in Diamantstruk-
tur aus, weshalb Silizium spréde ist. Silizium ist ein Halbleiter, welcher durch Dotierung
aktiviert werden kann.

(-Si ist die Hochdruckmodifikation.

6.3.4 Siliziummonoxid

Ist von geringer Bedeutung. Es ist sehr kurzlebig und entsteht bei hohen Temperaturen
durch Erhitzen von S¢ mit SiOs:

St 4 5109 = Si0

Durch Abschrecken erhélt man polymeres (Si0),, welches man durch ein SiO2-Netz
schiitzen kann.
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6.3.5 Siliziumdioxid

Anders als CO4 ist Siliziumdioxid polymer. Es kristallisiert aus. Jedes Siliziumatom
ist mit vier Sauerstoffatomen tetraedisch verbunden, von denen zwei von ihm selbst
kommen. Planare Sicht:

Si—O0—Si—0—Si

Si—O0—Si—O0—Si

Siliziumdioxid kommt aufser dem noch in einigen anderen Modifikationen vor:

Modifikation | Temperatur

a-Quarz bis 573°C

B-Quarz bis 870°C

B-Tridymit bis 1470°C

a-Tridymit B-Tridymit ist die Form, welche bei niedrigen Tempe-

raturen bevorzugt vorliegt. Bei hohen Temperaturen
trifft man o-Tridymit an. Kiihlt man a-Tridymit ab,
so wird es wieder zu B-Tridymit. Da bei diesem Wech-
sel nur interne Strukturen gerdndert werden und keine
Bindungen gespalten und neu gebildet werden miissen,
verlauft die Riickfiihrung sogar bei relativ niedrigen
Temperaturen von 120°C. Wird diese Temperatur un-
terschritten, so bleibt a-Tridymit metastabil bestehen.

(B-Cristobalit
a-Cristobalit

bis 1725°C
Kann &hnlich wie a-Tridymit bei niedrigen Tempera-
turen von 270°C in (-Cristobalit wechseln. Darunter
metastabil.

Schmelze
Glas

Siliziumdioxid ist sehr bestédndig. Es wird nur durch Flufsiure oder geschmolzene Al-

iiber 1725°C

Schreckt man die Schmelze ab, so hat Si0Os keine Zeit
zuerst zu Cristobalit zu werden und dann tiber Tri-
dymit zu Quarz zu werden, sondern es kristallisiert
teilweise aus und bildet Glas. Glas ist bei moderaten
Temperaturen metastabil. Es besitzt eine Nahordnung
aus St04-Tetraedern aber keine Fernordnung.

kalihydroxide angegriffen:

Si0y +6HF — HySiFg + 2H50

Si09 +2NaOH — NasSi0O3 + HO

6.3.6 Firben von Gliasern

Gléaser kann man Farben, indem man bestimmte Zusatzstoffe beimischt. Man kann sie

auch ganz blind machen, indem man wieder andere Stoffe beimischt.
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6.3.7 Silicate

Silicate sind aus SiO4-Tetraedern aufgebaut. Sie sind die Salze der Kieselsdure und
treten sehr hiufig auf der Erdkruste auf.

Jedes Eckensauerstoffatom, welches nur an ein einziges Siliziumatom gebunden ist, trégt
eine negative Ladung. Deshalb sind Silicate Makroanionen. Dazu gehoren Kationen, die
sich manchmal auch in deren Liicken setzen.

Einige Silicatgitter:
\y Ny

Gruppen | z.B. [Si207]%~

-V

Ring z.B. [Si309]5~

Ny -/ S

Struktur | Beschreibung
Insel [SiO4)*~
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Ketten

[Si03]*~ |,

o _/

Band

Eindimensional (d.h. nur eine Kette) an-
einandergekettete Ringsilikate

Schicht

Zweidimensional (d.h. eine Fldche) ver-
bundene Ringsilikate oder Gruppensilikate

Gerlst

6.3.8 Kieselsidure

Geriistsilikate haben eine dreidimensiona-
le Struktur. Wie in Si0s sind die Tetra-
eder an allen vier Ecken verbunden. Ganz
besonders interessant sind die Zeolithe.
Es sind dreidimensinale Silicate mit Hohl-
rdumen, welche durch Kanile verbunden
sind. Zeolithe werden wegen der hohen in-
neren Oberfliche gerne als Kathalysator
verwendet. Auflerdem haben sie eine enor-
me Bedeutung in Waschmitteln, da sie die
permanente Wasserhérte durch lonenaus-
tausch verringern kénnen.

Monokieselsiure HyS510y ist eine schwache vierbasige Sdure:

Sie neigt noch starker als Phosphorsiure zur Wasserabspaltung, so dafs sie nur in sehr
geringen Konzentrationen bestindig ist. Sie bildet sich automatisch, wenn in der Natur

Wasser auf Si0- fallt

Sie kann aus Wasserglas unter Zusatz von Salzsdure hergestellt werden. Wasserglas ist

2H50 + Si0y — H4Si0y4

eine Losung eines Silikates z.B. Natriumsilikat Na4St04

NasSiO4 +4HCl — 4ANaCl + H4Si04

Die Monokieselsdure spaltet sofort Wasser ab und wird zu Kieselgel, welches schnell

fest wird und nach und nach zu 5109 wird.
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6.3.9 Wasserstoffverbindungen

Die Wasserstoffverbindungen des Siliziums &hneln den Wasserstoffverbindungen des
Kohlenstoffs. Die Alkane mit Kohlenstoff sind mit Silizium Catena-Silane. Methan
mit Silizum hat den Namen Monosilan. Zykloalkane sind zylische Silane. Silane
sind endotherme Verbindungen, in denen der Wasserstoff eine negative!! Partialladung
hat. Sie reagieren heftig mit Wasser unter Bildung von Kieselséduren:

SiH, + Hy,O — SZ(OH)4 + Hoy

6.3.10 Silicone

Silicone bestehen aus Silanolverbindungen. Diese sind Derivate der Kieselsdure. In ih-
nen werden zwei oder drei OH-Gruppen durch Alkylreste ausgetauscht. Wird Wasser
abgespalten, so bilden diese Silane Ketten, die man als Silicon kennt:

R R [ R R ]
| | ]
I-D—Si—Si—OH —> | —0—si—0—si—0—
] T

Zur Herstellung von Silanen wird zuerst Silziumtetrachlorid mit Alylresten gebunden
z.B. an Lithium alkyliert

SiCly + LiR — SiR3Cl + SiRyCly

und danach zu SiR3OH und SiRe(OH )y hydrolisiert.

7 3. Hauptgruppe

7.1 Reihe
B,Al,Ga(Gallium),In (Indium), T1 (Thallium)

8 Erdalkalimetalle

8.1 Reihe
Be,Mg,Ca,Sr (Strontium), Ba (Barium)
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