Allgemeine Chemie fur
Pharmazeutlinnen

Vorlesung



EinfGhrung:

Chemie ist die Lehre von Stoffen und Stoffveranderungen.
Physik ist die Lehre von Zustanden und Zustandsanderungen.
Beispiel: Erhitzt man eine Platindraht Gber einer Gasflamme,

so beginnt er zu glihen und strahlt ein gelbliches Lischt aus,
ein physikalisches Phanomen. Das Platin bleibt unverandert.

Erhitzt man einen Magnesiumdraht, so verbrennt er mit
leuchtend weiler Flamme, es bleibt ein weilles Pulver
zuruck, Magnesiumoxid, das Magnesium hat sich
umgewandelt, ein chemisches Phanomen.




Chemische Reaktionen, also substantielle Umwandlungen
von Stoffen, werden oft durch Zustandsveranderung
ausgelost, weshalb physikalischen Veranderungen in der
Chemie eine grolRe Bedeutung zukommt.

Beispielsweise fuhrt die Veranderung der Zustandsgrolie
Temperatur im Falle des Magnesiums zu dessen Oxidation.

Die Chemie beschaftigt sich ferner damit, warum chemische
Reaktionen ablaufen (oder nicht) zb. warum das Magnesium
oxidiert wird und das Platin nicht.

Ferner sind die Zusammensetzung und die Struktur von
Substanzen, ebenso die inneren Krafte, die sie
zusammenhalten Gegenstand der Chemie.



Chemie ist die Lehre von Stoffen und Stoffveranderungen
Was ist ein Stoff ? Das Material woraus etwas besteht.

Man unterscheidet dabei einheitliche also homogene Stoffe
wie zb. eine klare L6sung und uneinheitliche also heterogene
Stoffe wie zb. Granit der schon rein optisch verschiedene
Anteile enthalt. (Feldspat, Quarz und Glimmer, die drei
vergess ich nimmer)

Um die Bestandteile eines heterogenen Systems weiter
untersuchen zu kdnnen, muss es aufgetrennt werden.



Zerlegung heterogener Systeme:

Die Zerlegung heterogener System kommt durch Ausnutzung
der unterschiedlichen physikalischen Eigenschaften der
einzelnen Phasen (=abgegrenzte homogene Systeme)
zustande.

Beispielsweise durch unterschiedliche Dichten,
unterschiedliche TeilchengroRe, unterschiedliche
Schmelzpunkte.

Trennung aufgrund von Dichteunterschieden:

Ein Gemenge aus Sand und Asche kann durch Einbringen in
Wasser getrennt werden: der Sand sinkt ab, die Asche
schwimmt auf.

Die Auftrennung durch Dichteunterschiede wird bei
flissig-festen Gemischen (Suspensionen) durch
Sedimentieren erreicht:



Die Auftrennung durch Dichteunterschiede wird bei
flissig-flissig Gemischen (Emulsionen) durch Absetzen in
einem Scheidetrichter erreicht:

Phasengrenzflache




Manche Emulsionen sind stabil (stabile Emulsionen haben
auch Bedeutung in der Arzneimittelherstellung, der Kosmetik
und der Nahrungsmittelindustrie) und kénnen nicht so ohne
weiters durch den Dichteunterschied getrennt werden. Eine
beschleunigte Trennung durch den Dichteunterschied kann
aber durch Zentrifugieren erreicht werden (hier wird ein
Gefald mit der Emulsion sehr schnell geschleudert und durch
die Zentrifugalkraft der Trennungsvorgang beschleunigt). Das
geht auch bei Suspensionen.

Ist der Dichteunterschied der flissigen Phasen in einer
Emulsion zu gering, kann man den Dichteunterschied
vergroRern indem man die Dichte einer Phase verandert.
Beispielsweise kann die Dichte der wassrigen Phase durch
sattigen mit Kochsalz vergroRert werden, der

Dichtunterschied zur zweiten Phase steigt und die Emulsion
bricht.



Unterscheiden sich die Phasen eines festen heterogenen
Gemisches durch den Schmelzpunkt, so kann das Gemisch
erhitzt werden und die sich zuerst verflissigende Phase
abgegossen werden.

Beim Schmelzen von verunreinigten Metallen schwimmen
feste Bestandteile am geschmolzenen Metall auf, die als
Schlacke bezeichneten Verunreinigungen kdnnen
abgeschopft werden.

Manche Festsubstanzen sublimieren, das heilst, sie gehen
ohne den flussigen Aggregatzustand zu durchlaufen, direkt in
die Gasphase Uber Beispiel: Jod, Menthol, Ammoniumchlorid
Diese Substanzen konnen dann durch einfaches Erhitzen des
festen Gemenges abgetrennt werden. Auch Eis kann bei
vermindertem Druck absublimiert werden. Dies hat
Bedeu-tung in der Lebensmittelindustrie zum schonenden
Trocknen von Nahrungsmitteln, aber auch Pflanzenmaterial
fir pharm-azeutische Zubereitungen. (Kofrosta-Kaffe,

CAliihhi+vra+r TAAN



Unterscheiden sich die Phasen in ihrer Teilchengrol3e, so
kdnnen feste heterogene Systeme durch Sieben oder
Sortieren getrennt werden, fest-flissige Systeme durch

Abfiltrieren:




Fest-gasformige Systeme (zb. Rauch, Aerosol) kbnnen durch
Durchleiten durch ein Wattefilter getrennt werden oder mit
Hilfe elektrostatischer Phanomene, fllissig-gasformige
Systeme (Aerosol, Nebel, Schaum) konnen durch Absetzen
(Sedimentieren) getrennt werden.

Heterogene Systeme zweier Gase existieren nicht, da sich
Gase immer miteinander mischen, eine Trennung aufgrund
der Dichteunterschiede kame noch in Frage, da manche Gase
eine deutlich hohere Dichte als Luft besitzen und sich daher
eher am Boden ansammeln. Eine Phasengrenzflache ist
jedoch nicht sichtbar, da keine vollstandige Trennung erfolgt.



Trennung homogener Systeme:

Bei dem homogenen kann es sich schon um einen an sich
reinen Stoff handeln, das heil3t, eine chemische Verbindung,
die mit physikalischen Methoden nicht weiter aufgetrennt
werden kann, oder es handelt sich um eine homogene
Mischung reiner Stoffe, sogenannte Losungen, die mit Hilfe
von physikalischen Methoden getrennt werden konnen.
Losungen kdnnen alle moglichen Aggregatzustande haben, es
gibt feste Losungen (zb. Metalllegierungen), fliissige
Losungen (zb. Zuckerlosung) und gasformige Losungen (zb.
Luft) Die Trennung solcher homogener Systeme gelingt
dadurch, dass man sie durch physikalische oder chemische
Methoden in heterogene Systeme Uberfuhrt, die dann wie
ublich getrennt werden konnen.



Trennung homogener Systeme:

Physikalische Methoden:

Hier wird zb. eine fllissige Phase durch Temperaturanderung,
Zusatz anderer nicht mischbarer Losungsmittel, Adsorption
an Adsorptionsmittel zur Bildung einer zweiten Phase
gezwungen und damit zur Trennung der Bestandteile des
homogenen Systems.

Trennung durch Temperaturanderung:

Liegt zb. ein Gemisch zweier flussiger Substanzen mit
unterschiedlichem Siedepunkt vor, so kann dieses Gemisch
durch wiederholtes verdampfen und kondensieren
schliellich getrennt werden. Diesen Vorgang bezeichnet man
als Destillation. Der Bestandteil mit dem niedrigerem
Siedepunkt liegt im Dampf angereichert vor, wird dieser
Dampf wieder kondensiert und erneut verdampft so reichert
sich der niedrig siedende Bestandteil weiter an, bis es
schliellich zur Trennung kommt.




Diesen Vorgang bezeichnet man als Destillation.

o~




Auf diese Weise kann auch ein fester Bestandteil, der nicht
verdampft, von einem flissigen verdampfbaren getrennt
werden. Verdampft man nur einen Teil des fllssigen
Bestandteils, so wird die Losung Ubersattigt und der feste
Bestandteil scheidet sich ab, was als Kristallisation
bezeichnet wird. Der feste Bestandteil kann dann vom
flissigen durch Abfiltrieren getrennt werden. Fihrt man die
Ubersattigung durch starke Abkiihlung der Lésung herbei, so
spricht man von Ausfrieren.

Ein homogenes System zweier fester Stoffe kann durch
Absublimieren des einen Bestandteils getrennt werden,
besitzen beide unterschiedliche Schmelzpunkte so kann
wiederholt verflissigt und erstarrt werden, der Bestandteil
mit dem héheren Schmelzpunkt kristallisiert zu erst aus
(fraktionierte Kristallisation).



Homogene Mischungen von Gasen konnen verflissigt und
anschlieBend destilliert werden (zb. Destillation verflussigter
Luft: auf diese Weise werden Stickstoff, Sauerstoff,
Kohlendioxid und Edelgase gewonnen)

Homogene Mischungen von Gasen und Flussigkeiten, dh eine
Losung eines Gases in einer Flissigkeit konnen durch
Temperaturveranderung getrennt werden. Die FlUssigkeit
kann erwarmt werden, die Loslichkeit des darin enthaltenen
Gases nimmt dadurch ab und des wird aus der Flussigkeit
gedrangt (zb. Erwarmen von Mineralwasser)

Feststoffe, die in Gasen geldst sind, sind selbst eigentlich
Gase, durch Abkihlen konnen sie wieder in den festen
Zustand Ubergefiihrt werden (Sublimation), das gleiche gilt
fur FlUssigkeiten, hier spricht man von Kondensation.



Trennung durch Zugabe eines Losungsmittels.

Beispiel: eine wassrige Losung einer Substanz, die auch in
einem lipophilen (fettliebenden) Losungsmittel [6slich ist:

Die wassrige Losung wird mit einem Losungsmittel, das mit
Wasser nicht mischbar ist, geschuttelt, ein Teil des geldsten
Stoffes |6st sich in die zweite Phase (in das Losungsmittel) die
Phasen trennen sich, man hat nun 2 fliissige Phasen in denen
der geldste Stoff verteilt ist. Die werden mit Hilfe eines
Scheidetrichters abgetrennt und die wassrige Phase
nochmals mit frischem Losungsmittel geschuttelt. Dieser
Vorgang wird solange wiederholt bis der geloste Stoff aus der
Wasserphase vollstandig herausextrahiert ist. Man
bezeichnet diesen Vorgang als Ausschutteln.



Trennung durch Zugabe eines Losungsmittels.

wassrige Losung wassrige Losung  waéssrige Lésung
und Lsgm vor dem und Lsgm nach dem
Schutteln Schdtteln



Trennung durch Zugabe eines Losungsmittels.

Dieses Verfahren ist auch auf andere Aggregatzustande
anwendbar: So kann man beispielsweise Kristalle, die durch
einen zweiten Feststoff verunreinigt sind, durch wiederholtes
Auflosen uns Auskristallisieren reinigen. Dieser Vorgang wird
Umkristallisieren bezeichnet.

Flr gasformige Mischungen ist dieser Vorgang auch
anwendbar, da sich die unterschiedlichen Gase
unterschiedlich gut in einem zugegebenen Losungsmittel
l0sen. Das findet Anwendung bei der Gasanalyse.

Trennung durch Adsorption:

Es wird eine Substanz zum homogenen System zugegeben,
die eine besondere Affinitat zu einem der Bestandteile hat
und diesen bindet, sodass der andere Bestandteil Gbrig

bleibt.



Trennung durch Adsorption:

Beispiel: Cola ist eine Losung unterschiedlicher Substanzen,
Zuckert, Farbstoffe ect., jedenfalls ein homogenes System.
Gibt man Aktivkohle (feinst verteilter Kohlenstoff mit sehr
grolSer Oberflache) hinzu, rihrt durch und filtriert ab, so
erhalt man eine farblose nur mehr sl schmeckende L6sung.
Alle anderen Bestandteile, aulSer dem Zucker und dem
Wasser wurden von der Aktivkohle adsorbiert.

Die gleiche Methode funktioniert auch bei Gasen, dies findet
Anwendung in der Gaschromatographie.

Bei den zugegebenen Substanzen konnen unterschiedlichste
Wechselwirkungen mit einem oder mehreren Bestandteilen
des homogenen Systeme ausgenutzt werden. Diese
Methoden finden vor allem Anwendung in
chromatographischen Trenntechniken, die zur Analyse oder
zu Reinigung und Auftrennung von homogenen Mischungen
verwendet werden.



Trennung durch chemische Umsetzung:

Hier wird ein homogenes Gemisch dadurch getrennt, dass
einer der Bestandteile durch eine chemische Reaktion in
einen anderen Aggregatzustand versetzt wird und damit das
homogene in ein heterogenes Gemisch verwandelt wird, das
dann einfach getrennt werden kann.

Beispiel: Wird in eine Losung von Kohlenstoff in Eisen (Stahl)
Sauerstoff eingeblasen, so entsteht Kohlendioxid, das
gasformig ist und damit entweicht. Oder z einer homogenen
Losung mehrerer Bestandteile wird ein Reagenz zugesetzt,
das mit einem Bestandteil eine schwerlosliche Verbindung
bildet und ausfallt. Diese Methode wird in der
Fallungsanalyse verwendet.



Nachdem das heterogene oder das homogene Gemisch
aufgetrennt wurde, erhalt man einen reinen Stoff. Ein
wesentliches Kennzeichen eines reinen Stoffes besteht darin,
dass er bei gegebenem Druck einen konstanten Siedepunkt,
bzw. einen konstanten Schmelzpunkt besitzt. Bei Losungen
steigt der Siedepunkt an, da die leichter flichtigen
Bestandteile mehr und mehr entweichen, bei Feststoffen
erhalt man bei Mischungen ein Schmelzintervall. Der
Reinstoff kann unterschiedlicher Natur sein, entweder
handelt es sich dabei um eine chemische Verbindung, die
weiter in ihre einzelnen Bestandteile gespalten werden kann,
was durch physikalische oder chemische Verfahren gelingt,
oder es handelt sich um ein reines Element, das durch
konventionelle physikalische und chemische verfahren nicht
mehr weiter aufgespalten werden kann.
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Nach der altgriechischen Vorstellung von der Materie kommt
man nach wiederholter Zerteilung zu einem kleinsten
unteilbaren Teilchen dem Atom. Diese Uberlegung war rein
abstrakter Natur.

Erst Dalton formulierte 1803-1808 eine Atomtheorie, die sich
von beobachteten Gesetzmaligkeiten ableitete:

Elemente bestehen aus extrem kleinen Teilchen, den Atomen,
alle Atome eines Elements sind gleich und die Atome
verschiedener Elemente sind verschieden.

Bei chemischen Reaktionen werden Atome miteinander
verbunden oder voneinander getrennt, dabei werden Atome
weder zerstort noch gebildet, kein Atom eines Elements wird in
das eines anderen Elements verwandelt.

Eine chemische Verbindung resultiert aus der Verkntpfung der
Atome von zwei oder mehr Elementen. Eine gegebene
Verbindung enthalt immer die gleichen Atomsorten, die in
einem festen Mengenverhaltnis miteinander verknipft sind.



Uber den Aufbau chemischer Verbindungen:
Chemische Verbindungen sind aus Elementen aufgebaut, dabei
gelten folgende Gesetze:

Gesetz der Erhaltung der Masse:

Wahrend einer chemischen Reaktion lasst sich keine
Veranderung der Gesamtmasse beobachten. Die Summe der
Massen aller miteinander reagierenden Substanzen ist gleich
der Masse der Produkte.

Gesetz der konstanten Proportionen:
In einer chemischen Verbindung sind stets die gleichen
Elemente im gleichen Massenverhaltnis enthalten.

Gesetz der multiplen Proportionen:

Wenn zwei Elemente A und B mehr als eine Verbindung
miteinander eingehen, dann stehen die Massen von A, die sich
mit einer bestimmten Masse von B verbinden, in einem
ganzzahligen Verhaltnis zueinander.




Uber den Aufbau der Elemente:

Elemente sind aus Atomen aufgebaut.

Experimente von Rutherford, bei denen er diinne Metallfolien
mit Teilchenstrahlen (alpha-Strahlen, bei denen die
alpha-teilchen aus 2 Protonen und 2 Neutronen bestehen, also
Heliumkerne) bestrahlte legen nahe dass:

Im Mittelpunkt eines Atoms ein Atomkern sitzt der praktisch
fast die gesamte Masse des Atoms reprasentiert.

Dieser Atomkern von einer Elektronenwolke umgeben ist, die
flr das Volumen des Atoms verantwortlich ist.

Der Kern ist positiv geladen und besteht aus Protonen und
Neutronen, die negative Ladung zum Erhalt eines neutralen
Atome befindet sich in der Elektronenhtille.



Uber den Aufbau der Atome:

Das Proton:

Aus Atomen und Molekullen konnen Elektronen entfernt
werden, es bleiben positive Ladungen zurlick, die genau der
Anzahl der entfernten Elektronen entsprechen. Das kleinste
positive lon wird Proton genannt, es ist Kernbestandteil aller
Atome.

Ladung eines Protons: g =+ e =+ 1.6022.101°C
Masse eines Protons:
m=1.6726.10%g

Das Neutron:
Ist ebenfalls im Atomkern lokalisiert und besitzt eine ahnliche
Masse wie das Proton aber keine Ladung.

m = 1.6749 .10%g



Uber den Aufbau der Atome:

Das Elektron:

Bei Versuchen elektrischen Strom durch ein Vakuum zu leiten
wurden 1859 die Kathodenstrahlen entdeckt.

Dieser Ladungstransport wurden als schnell bewegte negativ
geladene Teilchen Strome gedeutet und als Elektronen
bezeichnet. Die Elektronen befinden sich in der Elektronenhille
von Atomen und verfiigen um eine viel geringere Masse als
Protonen oder Neutronen. Sie sind mit einer Elementarladung
negativ geladen.

Ladung eines Elektrons:
q=-e=-1.6022.101C
Masse eines Elektrons:

m =9.109.10%g
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Jede Materie kann demnach in die Elementarteilchen
Elektronen, Protonen und Neutronen zerlegt werden.

Wodurch unterscheiden sich dann die Elemente voneinander ?
Nur durch die Anzahl der Elementarteilchen, die zum Aufbau
des Atomes des betreffenden Elements verwendet werden und

zwar im besonderen durch die Anzahl der Protonen im Kern.

Das heil’t: Atome unterschiedlicher Elemente besitzen eine
unterschiedliche Anzahl von Protonen in ihrem Atomkern

Daher ist es unerlasslich die einzelnen Elemente korrekt zu
bezeichnen:



Atomsymbole
Ein Atom wird zunachst mit zwei Zahlen identifiziert: Der
Ordnungszahl und der Massenzahl.

Ordnungszahl Z : Ist die Zahl der positiven Elementarladungen
im Atomkern = der Zahl der Protonen im Kern. In einem
neutralen Atom ist das gleichzeitig auch die Anzahl der
Elektronen in der Hiille.

Massenzahl A : Gibt die Gesamtzahl der Nucleonen, das heilst
der Elementarteilchen im Atomkern (=Protonen + Neutronen)
an.

Massenzahl A 35

Elementsymbol zEI 17C|
Ordnungszahi/



Atomsymbole

Neben der Ordnungszahl und der Massenzahl wird rechts oben
noch die lonenladung (Ladungszahl) angegeben und rechts

unten noch ein Index, der die Anzahl der Atome angibt. Steht
dort nichts ist die Anzahl eins.

Massenzahl Ladungszahl
Z . - g

Elementsymbol

Ordnungszahl/ Anzahl der Atomel

Beispiel:

,Cl cI cl



|Isotope:

Isotope sind Atome gleicher Ordnungszahl aber
unterschiedlicher Massenzahl. Da sie die gleiche Ordnungszahl
besitzen spricht man auch von den Isotopen eines Elements.
Der Unterschied in den Massenzahlen ergibt sich durch eine
unterschiedliche Anzahl von Neutronen im Atomkern.

Beispiel:

35 37
7Cl -Cl
17 Protonen, 17 Protonen

18 Neutronen, 20 Neutronen,

17 Elektronen 17 Elektronen



|Isotope:

Isotope werden nicht von allen Elementen ausgebildet, es gibt
Elemente, die nur in Form eines einzigen Isotops vorkommen,
solche Elemente werden als ,isotopenrein” bezeichnet.
Isotope lassen sich durch chemische Reaktionen nicht
voneinander trennen, da es sich ja um ein und dasselbe
Element handelt, das sich chemisch ident verhalt.

Eine Trennung ist aber mit Hilfe eines Massenspektrometers
moglich:



Atommasse:

Wegen ihrer geringen Masse konnen Atome nicht gewogen
werden.

Deshalb Angabe relative Atommassen :

Friher wurde Wasserstoff mit 1 angegeben, spater Sauerstoff
mit 16, heute bezieht man sich auf ein zwolftel des
Kohlenstoffisotops 12C.

Atommasseneinheit: 1u = 1/12 m(12C) = 1,660540.10%’ kg

lonenladung:
Die lonenladung eines lons (geladenen Atoms) errechnet sich
aus der Differenz der Protonen und Elektronenanzahl:

lonenladung = Gesamtzahl der Protonen - Gesamtzahl der
Elektronen
Sie wird rechts oben des Elementsymbols als Ladungszahl
angegeben.



Die Elektronenstruktur der Atome:
Atommodell: Positiv geladener Kern, umgebende Elektronen.

Die Anzahl, Verteilung und Energie der umgebenden Elektronen
determinieren die chemischen Eigenschaften des Atoms.

Durch Untersuchungen von elektromagnetischer Strahlung wurde einiges tGber
die Elektronenstruktur der Atome herausgefunden.

Die elektromagnetische Strahlung:

Zur Elektromagnetischen Strahlung gehoren Radiowellen, Infrarotstrahlung,
Licht, Rontgenstrahlen und y-Strahlung.

Die Strahlung allgemein wird beschrieben mit:

Der Wellenlange A

Der Amplitude A

Der Ausbreitungsgeschwindigkeit (ist unabhangig von der Wellenlange) =
Lichtgeschwindigkeit ¢ = 2.9979.108 m/s (im Vakuum)

Der Frequenz v = Zahl der Wellen, die pro Sekunde vorbeikommen Einheit Hertz
= 1Hz = 1s™



Die elektromagnetische Strahlung:
Es gilt folgender Zusammenhang:
C=AV

Spektrum der elektromagnetischen Strahlung:



Die elektromagnetische Strahlung:

Die Beschreibung der Elektromagnetischen Strahlung als Wellenbewegung
erfasst viele Eigenschaften erfolgreich.

Es gibt aber andere Eigenschaften, die man nur beschreiben kann, wenn man
die Strahlung als Teilchenstrom beschreibt.

Quantentheorie:
Die Energie elektromagnetischer Strahlung kann nur in definierten Portionen,
sog. Quanten, absorbiert oder abgestrahlt werden.

Planck-Beziehung:

E = h.v hist die Planck-Konstante = 6.62608.1034 Js

Zu einer Strahlung mit hoher Frequenz n und kleiner Wellenlange gehoren
energiereiche Quanten. Ein einzelnes Quant kann man sich als Teilchen
vorstellen, das sich mit Lichtgeschwindigkeit fortbewegt.

(Photon)



Atomspektren:

Wird weilles Licht durch ein Prisma geleitet, so erhalt man ein
kontinuierliches Farbspektrum, das aus allen Farben besteht, da in
weillem Licht alle Farben enthalten sind.

Wird ein bestimmtes Element durch erhitzen oder
Stromeinwirkung zum Leuchten gebracht und das entstandene
Licht durch ein Prisma geleitet, so erhalt man kein kontinuierliches
Spektrum, sondern einzelne scharf abgegrenzte Linien, ein
sogenanntes Linienspektrum, aus einzelnen Spektrallinien.

Das hangt letztlich mit der Anregung bestimmter Elektronen in der
Hulle des Atoms zusammen, die auf eine hdhere Bahn gebracht
werden und von dieser Bahn dann wieder zuruckfallen und dabei
Licht einer ganz bestimmten Wellenlange emittieren.



Das Bohr‘sche Atommodell:

Ein Elektron kann sich nur auf bestimmten Kreisbahnen aufhalten.
Die Kreisbahnen werden auch Energieniveaus, Energiezustande,
Energieterme oder Schalen genannt. Die Bahnen sind konzentrisch
und werden mit einem Buchstaben (K, L, M, N..) oder einer Zahl
(n=1,2,3) bezeichnet.

Fir jede Bahn hat das Elektron eine bestimmte Energie, die ganz
innen liegende K Schale hat das niedrigsten Energieniveau, fuhrt
man Energie zu, so kann das Elektron auf eine weiter aulden
liegende Schale gebracht werden (angeregter Zustand), beim
Herunterfallen in den Grundzustand wird ein definierter
Energiebetrag in Form eines Lichtquants emittiert. Das ist der
Beitrag zu den Spektrallinien im Linienspektrum.



Das Periodensystem:

Es wurde zunachst festgestellt, dass Elemente mit ahnlich
Massenzahlen auch ahnliche chemische Eigenschaften haben
(Lothar Meyer, Dimitri Mendelejew)

Spater find man heraus, dass die Ordnungszahl die chemischen
Eigenschaften determiniert.

Die Elemente wurden nach steigender Ordnungszahl angeordnet.

Die senkrechten Spalten bezeichnet man als Gruppen
Die waagrechten Reihen bezeichnet man als Perioden.
So kommt das Periodensystem der Elemente Zustande.

VGI. Mortimer Auslegefaltblatt.






Das Periodensystem:

Die ersten beiden senkrechten Spalten sind die beiden ersten Hauptgruppen. In
ihnen werden die s-Orbitale befiillt in denen 2 Elektronen Platz haben.
Die Elemente der ersten Hauptgruppe werden Alkalimetalle genannt.

Li Na K Rb Cs Fr; Wasserstoff nimmt Sonderstellung ein.
Lithium, Natrium, Kalium, Rubidium, Casium, Franzium

Die Elemente der ersten Hauptgruppe werden Erdalkalimetalle genannt.
Be Mg Ca Sr Ba
Beryllium, Magnesium, Calzium, Strontium, Barium

Danach, bei der Abstufung kommen die Nebengruppenelemente
(Ubergangsmetalle) gereiht, in ihnen werden die d Orbitale befiillt in denen 10
Elektronen Platz haben.

Es folgen die Hauptgruppen 3-8. In ihnen werden p-Orbitale befillt, in denen 6
Elektronen Platz haben.

Hauptgruppe lll: Erdmetalle; Hauptgruppe IV: Tetrele; Hauptgruppe V: Pentele;
Hauptgruppe VI: Chalkogene, Hauptgruppe VII: Halogene,; Hauptgruppe VIII:
Edelgase



Zur Erklarung der Orbitale: Wellenmechanik:

1900 -1905 wurde die Quantentheorie des Lichts von Max Planck und Albert
Einstein entwickelt.

Beschreibung des Lichts als Teilchenstrome.

Andere Eigenschaften des Lichts lassen sich besser mit der Vorstellung des Lichts
als Welle erklaren.

Welle-Teilchen-Dualismus des Lichts.

Beschreibung der Elektronen als Welle: von de Broglie:

E = h.c/\, mit der Einstein-Beziehung E = mc? ergibt sich:

mc? = h.c/A und damit: A =h/mc

Nach de Broglie kann nicht nur einem mit der Lichtgeschwindigkeit c fliegenden

Photon, sondern auch jedem anderen fliegendem Teilchen eine Wellenlange
zugeordnet werden.

A = h/mv

Das Produkt mv wird dabei als Impuls bezeichnet.



Die Heisenbergsche Unscharferelation:

Nach der Bohr‘schen Theorie ist das Elektron ein bewegtes Teilchen. Um
seine Bahn zu berechnen musste man su einem gegebenen Zeitpunkt
seine Geschwindigkeit und gleichzeitig seinen Aufenthaltsort kennen. Das
ist aber nach Heisenberg grundsatzlich nicht moglich:

Nach der Unscharferelation von Heisenberg ist es grundsatzlich unmoglich
von einem Objekt den genauen Aufenthaltsort und den Impuls zu
bestimmen.

Nach Heisenberg ist die Unscharfe ber der Bestimmung des Ortes (AX) mit
der Unscharfe des Impulses (Amv) verknipft:

AX . Amv = h/4n

Fir gewohnliche Objekte ist wegen der grollen Masse m die Unscharfe
einer Messung ohne Bedeutung, bei kleinen teilchen aber doch so
erheblich, dass Aussagen lber Elektronenbahnen in Atomen hoffnungslos
sind.



Das Elektron im Kasten:

Stellt man sich ein Elektron in einem eindimensionalen Kasten vor, so verhalt es
sich, als Welle betrachtet, wie eine schwingende Saite.

Es ist eine stehende, Welle oder stationare Schwingung, die durch die
Wellenfunktion v (psi) beschrieben wird.

Vv =sin  .n.X, wobein = 1,2,3.. Ist und x der Ort, der in Einheiten d (d=Lange
des Kastens) gemessen wird.

Es sind zahlreiche stehende Wellen moglich, aber die Bedingung n.A/2 = d muss
erflllt sein, wobei n ganzzahlig ist.

Flr das Elektron sind, da die Wellenlange geschwindigkeitsabhangig ist, nur
bestimmte Geschwindigkeiten und damit bestimmte Energiebetrage maoglich um
als stehende Welle existieren zu kdnnen, je groRer n ist desto hoher ist das
Energieniveau. Die Anzahl der Knotenpunkte der stehenden Welle betragt n-1.
Zur Charakterisierung einer stehenden Welle im eindimensionalen Raum genligt
n. Will man eine dreidimensionale Welle, die das Elektron tatsachlich ist,
charakterisieren, braucht man dementsprechend 3 Zahlen: n, | und m.



Quantenzahlen:

Charakterisieren die Aufenthaltsbereiche eines Elektrons in einem Atom.

Um ein Elektron vollstandig zu charakterisieren braucht man 4 Quantenzahlen:
Hauptquantenzahl n:

Gibt das Orbital an, steht fir die GroRe des Orbitals: n = 1,2, usw.

Nebenquantenzahl I: gibt die Unterschale an: 1=0,1,2,...(n-1) wird auch durch
Buchstaben s,p,d,f, beschrieben (wobei damit 1=0,1,2,3) beschrieben wird.
Die Nebenquantenzahl gibt die Form des Orbitals an.

Magnetguantenzahl m: kann fir eine gegebene Unterschale | die Werte —I, -(I-1),
0, +(I-1), und +l annehmen.

Zb: fur 1=0 gibt es nur m=0, dh es gibt nur ein Orbital. Fir |=1 gibt es -1, 0, +1 also
3 Orbitale

Die Magnetquantenzahl bezeichnet die Orientierung es Orbitals im Raum.

Spinquantenzahl s:

Ein Elektron kann als sich standig drehendes Teilchen aufgefasst werden, diese
Drehung kann durch die Spinquantenzahl charakterisiert werden, wobei s nur die
Werte +1/2 oder -1/2 annehmen kann.
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Das Pauli Prinzip :

Ist ein Ausschlussprinzip nach dem keine zwei Elektronen in einem Atom in allen
4 Quantenzahlen libereinstimmen diirfen.

Daraus ergibt sich dass sich in einem Orbital nur 2 Elektronen mit jeweils
unterschiedlicher Spinquantenzahl aufhalten konnen.

Zb: 1s: wird mit 2 Elektronen besetzt mit s = +1/2 und s=-1/2
Oder 2p wird mit 2 Elektronen besetzt mit s = +1/2 und s=-1/2

Da es aber 3 p Orbitale (Magnetquantenzahl gibt Orientierung im Raum an)
gibt, haben in den 3 p Orbitalen der 2. Schale 6 Elektronen Platz !

Die maximale Anzahl der Elektronen in einer Schale ist 2n2.

Tabelle der maximalen Anzahl fiir die Elektronen der ersten vier Schalen

Siehe Mortimer S 78 |






Hund’‘sche Regel:

Orbitalbesetzung:
Die Verteilung der Elektronen eines Atoms auf die verschiedenen

Orbitale nennt man Orbitalbesetzung.

Hierbei ist zu beachten, dass die Orbitale so aufgefiillt werden,
dass sich eine maximale Anzahl von ungepaarten Elektronen mit
parallelem spin ergibt.

Vergleiche dazu tab.6.4, Mortimer S79 !






Einfluss der Orbitalbesetzung auf die magnetischen
Eigenschaften von Substanzen:

Substanzen in denen ungepaarte Elektronen vorhanden
sind, werden in ein Magnetfeld hineingezogen, sie
verhalten sich paramagnetisch.

Substanzen in denen nur gepaarte Elektronen vorhanden
sind, werden aus dem Magnetfeld heraus gedrlickt, sie
verhalten sich diamagnetisch.




Die Elektronenstruktur der Elemente:

Ausgehend vom Wasserstoff wird jeweils ein Proton im Kern und ein
Elektron in der Hulle zugefliigt, um so die weiteren Elemente zu erhalten.
Jedes neu hinzugefligte Elektron besetzt das energetisch am tiefsten
liegende noch verfligbare Orbital. (Aufbauprinzip nach Pauli)

Alle Orbitale einer Unterschale sind energetisch gleichwertig, Orbitale
verschiedener Unterschalen der gleichen Schale unterscheiden sich
jedoch:

s>p>d>f

Sodass die Unterschale f innerhalb eines Orbitals die hochste Energie
beinhaltet.

Weiters steigen die Energien auch mit grolserer Hauptquantenzahl an.
Allerdings gibt es bei den hoheren Schalen gewisse UnregelmafRigkeiten:
Beispielsweise ist 3d energiereicher als 4s und 4d energiereicher als 5s, 5f
ist energiereicher als 7s

Vergleiche auch Energiediagramm Mortimer S81 |



Im Periodensystem der Elemente sind die Elemente nach ihrer
Elektronenkonfiguration geordnet:

Mal3geblich ist dabei das als letztes hinzugekommene Elektron |
s-Block: Alkali und Erdalkalimetalle der ersten beiden Hauptgruppen.
p-Block: Die Hauptgruppen 3-8.

d-Block: Die Ubergangsmetalle die zwischen Hauptgruppen 2 und 3
liegen.

f-Block: Die Lanthanoiden und Actinoiden, die manchmal extra
herausgezeichnet, manchmal aber auch unter den Ubergangsmetallen
und den Hauptgruppen eingezeichnet sind.

Siehe Mortimer : Faltblatt, u. S81.






lonen:

lonen sind Atome oder Moleklile, die eine elektrische Ladung
tragen.

Kationen sind positiv geladen, sie wandern wahren eine Elektrolyse
zur Kathode, dem negativ geladenen Pol.

Anionen sind negativ geladen, sie wandern wahrend einer
Elektrolyse zur Anode, dem positiv geladenen Pol.

Beispiele: SO,* Sulfat
PO,> Phosphat
CI" Chlorid
NH," Ammonium

Das Zeichen fur die Ladung bezieht sich auf die Ladung des
Gesamtteilchens !




lonische Verbindungen sind aus Kationen und Anionen aufgebaut,
sie bilden im festen Zustand Kristalle, in denen die einzelnen lonen
in einem geordneten geometrischen Muster angeordnet sind.
Beispiel: Kochsalz, Natriumchlorid: NaCl




lonen:

In diesem Kristall kommmt genau ein Chloridion auf ein Natriumion,
die chemische Formel NaCl beschreibt in diesem Fall kein Molekul
sondern gibt nur die Zusammensetzung an indem das relative
Zahlenverhaltnis der lonen zueinander bezeichnet wird.

Beispiel: das Bariumion Ba* und das Chloridion CI” bilden einen
Salzkristall, der nach aufen hin neutral ist, wie lautet die Formel ?
(BaCl,)

Fur Fe3* und 0%, fur AP* uns CI'?

(Fe,0,, AlCI,)



lonen:
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Salzkristall, der nach aufen hin neutral ist, wie lautet die Formel ?
(BaCl,)

Fur Fe3* und 0%, fur AP* uns CI'?

(Fe,0,, AlCI,)



Eigenschaften der Atome, Bindungen:

Verbinden sich Atome miteinander zu einer chemischen Verbindung,
treten Veranderungen in der Elektronenverteilung auf.
Es werden drei Arten chemischer Bindungen unterschieden:

Die lonen-Bindung

Kommt dadurch zustande, dass Elektronen von Atomen einer Sorte auf
Atome einer anderen Sorte Ubergehen.

Die Atome eines der Element geben Elektronen ab und werden zu positiv
geladenen lonen. Die Atome des anderen Elements nehmen Elektronen
auf und werden zu negativ geladenen lonen.

Die Bindung wird durch die elektrostatischen zwischen den
gegensatzlichen Ladungen zusammengehalten.

Beispiel:

2Na + Cl, — NaCl Kochsalz, das aus Na™ und CI" -lonen besteht.

Diese Reaktion des metallischen Natriums mit Chlorgas lauft unter
Feuererscheinung ab.



Eigenschaften der Atome, Bindungen:

Die kovalente Bindung

Hier teilen sich Atome gemeinsam Elektronen.

Eine kovalente Bindung besteht aus einem Elektronenpaar, das
zwei Atomen gemeinsam angehort.

Es entstehen Molekile die aus Atomen bestehen, die Uber
kovalente Bindungen miteinander verknipft sind.

Das gemeinsamen Elektronenpaar kommt durch Uberlappung von
zwei Orbitalen zustande.

In der Regel liegt dann eine kovalente Bindung vor, wenn der
Unterschied zwischen den Elektronegativitaten der beiden
beteiligten Elemente nicht besonders hoch ist.

Beispiel: F—F:  |F—F|



Eigenschaften der Atome, Bindungen:

Die metallische Bindung:

Tritt bei Metallen und Legierungen auf.

Zahlreiche Atome sind zusammengeflgt, wobei jedes Atom mit
einem oder mehr AulRenelektronen zu einem gemeinsamen
Elektronengas beitragt. Das Elektronengas besteht aus einer sehr
grolRen Zahl delokalisierter Elektronen, die allen Atomen
gemeinsam angehoren. Die Elektronen des Elektronengases
kdnnen sich frei durch die Gesamtstruktur bewegen.



Eigenschaften der Atome, Bindungen:
Die Atomgrole:

Die chemischen Eigenschaften der Atome werden primar durch ihre Kernladung
und durch ihre Elektronenkonfiguration determiniert.

Die Bestimmung der GroRe von Atomen ist problematisch, da nach der
Wellenmechanik die Elektronendichte in einem bestimmten Abstand vom
Atomkern zwar ein Maximum erreicht und danach wieder abnimmt, dadurch
aber keine exakte Oberflache des Atoms bestimmbar ist.

Allerdings kann der Abstand der Kerne zwischen zwei aneinandergebunden
Atomen gemessen werden.

Nahern sich zwei Atom, die eine chemische Bindung eingehen sollen
aneinander an, so liberwiegen zunachst die Anziehungskrafte, wenn sich die
Elektronenwolken jedoch zu sehr durchdringen treten AbstoRungskrafte auf, es
gibt also den optimalen Abstand zweier Atomkerne der durch ein
Energieminimum gekennzeichnet ist.

vergl. Mortimer S 90.



Eigenschaften der Atome, Bindungen:
Die Atomgrole:

Wird nun der Abstand zwischen zwei Atomen, einer chemischen Verbindung
ein und desselben Elements, die sogenannte Bindungslange, bestimmt, so
kdnnte man die Halfte dieses Wertes als AtomgrofSe ansehen, dieser Wert wird
als Kovalenzradius bezeichnet.

Beispiel: In CI, betragt die Bindungslange 198 pm, die Halfte davon, 99 pm ist
der Kovalenzradius.

In festen Chlorverbindungen in denen nur van der Vaals Krafte zwischen den
Molekulen wirken, wurde ein Abstand von 350 pm zwischen zwei
Chloratomen, die zu unterschiedlichen Molekilen gehoren, gemessen

Die Halfte davon, 175 pm, wird als van der Vaals-Radius bezeichnet.

Bezliglich der van der Vaals-Krafte hat Chlor eine grofRere effektive GroRe als
beziglich der kovalenten Bindungskraft.



Eigenschaften der Atome, Bindungen:

Die Atomgrole:

Weiter effektive GroRRen von Atomen:

lonenradien

Metall-Atomradien

Der effektive Radius eines Atoms hangt von den jeweiligen Bindungskraften ab.

Die Bezeichnung ,,Atomradius ist Ublicherweise die Halfte des interatomaren
Abstands im reinen Element.

Innerhalb einer Gruppe im Periodensystem nimmt die effektive Grolse mit
zunehmender Ordnungszahl zu.

Es kommen innerhalb einer Gruppe immer neue Schalen hinzu, die von
Elektronen besetzt werden, die Elektronenwolke wird groler.



Eigenschaften der Atome, Bindungen:
Die Atomgrole:

Bei den Hauptgruppenelementen nehmen die Kovalenzradien und auch die van
der Vaals Radien innerhalb einer Periode von links nach rechts ab.

Es kommt immer ein Elektron in der gleichen Schale und eine Kernladung hinzu,
die Zunahme der Kernladung bewirkt eine Schrumpfung der Elektronenschale.

lonisierungsenergie:

Die aufzuwendende Energie, um einem Atom im Grundzustand das am
schwachsten gebundene Elektron zu entreillen heildt die erste
lonisierungsenergie.

Allgemein nimmt die lonisierungsenergie innerhalb einer Periode von links nach
rechts zu, da die Atome kleiner werden und mit zunehmender Kernladungszahl
die Elektronen starker festgehalten werden.



lonisierungsenergie:

Allgemein nimmt die lonisierungsenergie innerhalb einer Hauptgruppe des
Periodensystems mit zunehmender Ordnungszahl ab.

Die AtomgrofRe nimmt zu, das zu entfernende Elektron stammt aus einer immer
weiter aulien liegenden Schale und wird deshalb zunehmend leichter.

Metalle zeichnen sich durch relativ geringe lonisierungsenergien aus, sie
verlieren bei chemischen Reaktionen leicht Elektronen und werden zu positiv
geladenen lonen.

Nichtmetalle dagegen haben hohe lonisierungsenergien.

Zweite lonisierungsenergie:

Wenn von einem einfach positiv geladenem Teilchen ein weiteres Elektron

entfernt wird:

Na+ — NaZt + e



lonisierungsenergie:
Dritte lonisierungsenergie:
Wenn von einem zweifach positiv geladenen lon ein weiteres Elektron entfernt

wird.

Je positiver die lonen sind, umso schwieriger wird es weitere Elektronen zu
entfernen:

Die lonisierungsenergien nehmen deshalb in folgender Reihenfolge zu:

erste < zweite < dritte usw...

Die lonisierungsenergien ab der dritten sind so hoch, dass lonen mit hoheren
Ladungen als +3 selten sind.

Eine groRe Zunahme der lonisierungsenergien erfolgt auch dann, sobald die
Valenzelektronen entfernt sind und die unteren Schalen (mit
Edelgaskonfiguration) angetastet werden.



Elektronenaffinitaten:

Die Energie, die bei der Aufnahme eines Elektrons durch ein Atom freigesetzt
wird, ist die erste Elektronenaffinitat.

F+e —F
Es entsteht dabei ein negativ geladenes Teilchen.

Wenn sich ein Elektron einem Atom nahert, so wird es einerseits vom positiv
geladenem Atomkern angezogen, andererseits von den negativ geladenen
Elektronen abgestol3en.

Je nachdem, ob Anziehung oder AbstolBung tberwiegen, wird bei der
Aufnahme des Elektrons Energie freigesetzt oder verbraucht um ein negativ
geladenes lon zu bilden.

Bei den Halogenen, rechts im Periodensystem wird mehr Energie bei der
Aufnahme eines Elektrons frei (da sie dadurch die Edelgasschale erreichen) als
bei den Elementen der vorangehenden Hauptgruppen.

Fir die Aufnahme von zwei Elektronen durch ein Atom (zweite
lonisierungsenergie) wird in jedem Fall Energie bendtigt, da sich das negativ
geladene lon und das Elektron abstof3en.



Die lonenbindung:

Bei den Hauptgruppenelementen nehmen nur die Valenzelektronen der
aullersten Schale and chemischen Reaktionen teil.

Die Anzahl der Valenzelektronen stimmt mit der Hauptgruppennummer
uberein.
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Bei der Reaktion eines Natrium Atoms mit einem Chlor Atom gibt das
Natrium sein Valenzelektron ab, das Chlor-Atom nimmt es auf:

® . .-0
Na + ° Cl Y Na® + OCI °
o0 o0

Das Natrium hat ein Elektron verloren, in der Elektronenhille sind nur mehr
10 Elektronen, im Kern sind aber noch 11 Protonen enthalten: deshalb ist
das Teilchen einmal positiv geladen.

Das Chlor hat ein Elektron dazu gewonnen und verfiigt Giber 18 Elektronen
und 17 Protonen: einmal negativ geladen.

Das Natrium lon hat die gleiche Elektronenkonfiguration wie das Neon, es ist
mit Neon isoelektronisch, ebenso ist das Chlorid-lon isoelektronisch mit
Argon.

Na(1s%2s%2p®3st) — Na*(1s?2s%2p®) + e~ Ne: (1s225%22p°)
Cl(1s%25°2p®3s23p°) + e — ClI (15%225%2p®3s23p®)  Ar: (15°2522p®3s23p°®)



Die positiv geladenen Natriumionen und die negativ
geladenen Chlorid-ionen ordnen sich abwechselnd in
einem lonenkristall an.

Die Anzahl der nachsten Nachbarn um ein einzelnes lon
heildt Koordinationszahl.

Da die nachsten Nachbarn immer entgegen-

gesetzt geladen sind, Uberwiegen die
Anziehungskrafte. Diese Anziehungskrafte

halten den Kristall zusammen und kenn-

zeichnen die lonenbindung.

Kein lon gehort exklusiv zu einem

anderen lon.

Die lonenbindung wird durch

elektrostatische Anziehungskrafte

gegensatzlich geladener lonen

determiniert, wobei auch mehrere

Ladungen von einem lon Gbernommen

werden kdnnen.

Zb:in CsCl,, MgF, AI203



Die Gitterenergie:

Fligt man weit voneinander entfernte, im Gaszustand befindliche positive
und negative lonen zu einem Kristall zusammen, wird die Gitterenergie frei.

Na® (g) + CI" (g) — NaCl (s) AH_ . =-788 KJ/mol

Zur Berechnung der Gitterenergie mach man sich im Born-Haber-Zyklus (vgl
Mortimer S98, Schema 7.9) die Tatsache zunutze, dass die
Reaktionsenthalpie chemischer Reaktionen eine festen Betrag hat,
unabhangig von der Anzahl der Schritte mit der diese Reaktion ablauft (Satz
von Hess)

Die Bildung von festem NaCl lasst sich nun auf zwei Wegen formulieren:
1. Direkt aus festem Natrium und aus gasformigen Chlorgas:

Na (s) + 1/2Cl, — NaCl (s) Bildungsenthalpie AH. = -411 kJ/mol



Die Gitterenergie:

2. Man verdampft und ionisiert beide Reaktionspartner und lasst die
Reaktion von den gasférmigen lonen ablaufen, die man sozusagen in ein
Kristall bringt:

Dieser Vorgang ist deutlich komplizierter und es sind dazu folgende Schritte
notwendig:

Sublimation des festen Natriums in gasformiges Natrium:

Na (s) — Na (g) Sublimationsenthalpie AH =108 kJ/mol

Dissoziation des dimeren Chlors zu Chloratomen:

1/2Cl, (g) — Cl (g) Dissoziationsenthalpie: 1/2AH_._ =122 kJ/mol

lonisierung des Natriums:

Na (g) — Na+ (g) + e- lonisierungsenergie AH =496 kJ/mol



Die Gitterenergie:
Bildung der Chlorid-lonen: Aufnahme von Elektronen:
Cl (g) + e — CI" Elektronenaffinitat AH_, = -349 kJ/mol

Und schlieBBlich der Gitterenergie, die frei wird wenn sich die lonen in
einem
Kristallgitter anordnen:

Na+ (g) + CI" (g) — NaCl (s) Gitterenergie AH_. =-788 kJ/mol

Alle Enthalpien lassen sich messen, bis auf die Gitterenergie, die sich
dann
errechnet aus:

AH = AH_. +1/2AH__ +AH __+AH_, + AH
su Diss lon

b EA Gitt



Na® + Cl im gasférmigen Zustand

A
. Elektronenaffinitat
[onisierung Na™ + CI-
DissoziationT
Sublimation 4 Gitterenergie
Na+ 1/ 2 C12
Bildungsenthalpie

Y Y

festes NaCl



Arten von lonen:
Die Bildung von lonen mit Edelgaskonfiguration ist beglnstigt:

Deshalb bildet Natrium leicht Na+ aus und nicht mehr Na2+ da fir
den zweiten lonisierungsschritt erheblich mehr Energie aufgewendet
werden musste, da das Na+ bereits isoelektronisch mit Neon ist.

Magnesium aus der zweiten Hauptgruppe gibt dagegen leicht 2
Elektronen ab und erreicht dadurch die Neonschale.

lonen mit Edelgaskonfiguration haben entweder die Konfiguration
des Heliums s* oder sie haben die Konfiguration s?p® in der duReren
Schale.

Bevorzugt werden lonen mit Edelgaskonfiguration gebildet, es gibt
aber auch lonen, die keine Edelgaskonfiguration haben.



lonenradien:

Der lonenradius flr ein Kation ist immer kleiner als der
Kovalenzradius fur das gleiche Element.

Der lonenradius flr ein Anion ist immer grol3er als der
Kovalenzradius des gleichen Elements.

Nomenklatur von lonenverbindungen:

Kationen (positiv geladene Teilchen)

Die meisten sind Metall kationen, hier wird der deutsche Name des
Metalls

auch fir das Kation verwendet.

Zb: Na+ = Natrium lon; Mg?* Magnesium lon,

Sind von einem Metall mehrere lonen maoglich so werden sie
zusatzlich mit romischen Ziffern gekennzeichnet:

Zb: Cu* Kupfer(l)-lon, Cu?®* Kupfer (l1)-lon, Co®* Kobalt (lIl)-lon



Nomenklatur von lonenverbindungen:

Mehratomige Kationen bestehen aus mehreren Atomen, die
durch kovalente Bindungen miteinander verknupft sind.
Mehratomige Kationen, die Wasserstoff enthalten, erhalten im
Namen die Nachsilbe —onium.

Beispiel: NH," Ammonium

Anionen: Sind negativ geladene Teilchen, werden hvon
Nichtmetallen gebildet und erhalten den lateinischen Namen
des Elements mit der Nachsilbe —id

Beispiel: S% Sulfid (nicht Schwefelid);

Der lateinische Name wird manchmal verkurzt.

0% Oxid (nicht Oxygenid)



Nomenklatur von lonenverbindungen:
Mehratomige Anionen:

OH" Hydroxid, CN” Cyanid, OCI" Hypochlorit, CIO," Chlorat, SO,*
Sulfit,

SO42' Sulfat, NO,™ Nitrit, NO_" Nitrat, PO43' Phosphat, HPO42‘
Hydrogenphosphat, H PO,” Dihydrogenphosphat, CO32' Carbonat,
HCO," Hydrogencarbonat, CrO42' Chromat, MnO,” Permanganat, N’
Azid, 022' Peroxid, CIO,” Perchlorat.



Die kovalente Bindung:

Bei Reaktionen von Metallen mit Nichtmetallen geben die Metallatome
Elektronen ab und die Nichtmetalle nehmen sie auf, es entstehen lonen,
die

miteinander eine lonenbindung eingehen.

Reagieren zwei Elemente die beide Nichtmetalle sind, kommt eine
kovalente Bindung zustande, an deren Elektronen beide Bindungspartner
Anteil haben und durch die beide eine Edelgasahnliche
Elektronenstruktur zu erreichen.

Eine kovalente Einfachbindung besteht aus einem Paar von Elektronen,
das zwei Atomen gemeinsam gehort:

Zb: H, Schreibweise: H-H hier spendet jedes Wasserstoffatom ein
Elektron, sodass beide Atome an zwei Elektronen Anteil haben, die der
Elektronenschale des Helium entspricht.



Um ein Element oder eine Verbindung korrekt zu beschreiben
verwendet man chemische Formeln:

Jedes vorhandene Element wird durch sein Elementsymbol
bezeichnet, gefolgt von einer tiefgestellten Zahl zur Angabe der
relativen Anzahl der Atome in der chemischen Verbindung.

Einzig und allein die Edelgase kommen in der Natur als
Einzelatome vor:

Es sind dies Helium (He) Neon (Ne) Argon (Ar) Krypton (Kr)
Xenon (Xe) und Radon (Ra).

Alle anderen Elemente treten als gréf8ere Einheiten auf, in
denen Atome miteinander verknupft sind.

zb O, ,Sa uerstoff; H,, Wasserstoff; S, Schwefel



Sollte gezeigt werden, wie die einzelnen Atome miteinander
verknlpft sind, bedient man sich der Strukturformel oder

Konstitutionsformel, in der die Verkntpfung durch sogenannte
Bindungsstriche dargestellt ist:

Beispiel: Ammoniak mit der Molekularformel NH,

H N H

Beispiel: Wasser mit der Molekularformel H,O

H—OH




Die Strukturformel zeigt jedoch nicht die tatsachliche raumliche
Anordnung der Atome. Manche Formelzeichenprogramme
haben eine ,clear structure” Funktion, mit der man zu
wahrheitsgetreueren 2-dimensionalen Darstellungen kommt:



Eine 3-dimensionale Darstellung erhalt man mit dem ,,Ball and
Stick”- Modell, hier werden die Atome als Kugeln und die
Bindungen als Stabe dargestellt:




Eine realistische 3-dimensionale Darstellung erhalt man mit
dem Kalottenmodell, wobei die Atome als Kalotten
(Kugelabschnitte) dargestellt werden:




Da aber etwas kompliziertere Molekile mit dem
Kalottenmodell nur sehr untibersichtlich darstellbar sind ist es
tblich die Strukturformel zu verwenden.




Schreibweise:

Moleklle werden meist als Valenzstrichformeln gezeichnet,
Wobei der Strich das gemeinsame Elektronenpaar darstellt.
Die Ubrigen Elektronen werden als Punkte oder Striche dargestellt,

Die Strichformeln werden auch als Valence-Bond-(VB)-Formeln
oder Lewis-

Formeln genannt.

= IE—FI

Die Lewis Theorie betont das Erreichen der Edelgaskonfiguration
als Ziel fur jedes Atom .



Triebkraft fir die Atome, kovalente Bindungen einzugehen ist das
Erreichen einer Edelgasahnlichen Elektronenkonfiguration.

Flr das Wasserstoffatom ist das die zwei-Elektronenkonfiguration
des Heliums,

FUr die anderen Elemente ist es das Oktett der aulRersten Schale,
das heil3t die Acht-Elektronenkonfiguration der tGbrigen Edelgase.

Beispiel F: jedes der beiden Fluoratome hat das Oktett erreicht,
da die Bindungselektronen ja gemeinsam sind..

F—F:  |F—F|



Valenzelektronen, die ein Atom fur sich alleine behalt werden als
nichtbindende Elektronenpaare, freie Elektronenpaare oder einsame
Elektronenpaare bezeichnet.

Die Anzahl der kovalenten Bindungen, an denen ein Atom beteiligt ist
ergibt sich oft aus der Zahl der Elektronen, die noch fehlen, um die
Konfiguration des nachsten Edelgases zu erreichen !

Da bei Nichtmetallen die Zahl der Valenzelektronen gleich der
Hauptgruppennummer N ist, werden zum Erreichen des
Elektronenoktetts

8-N Elektronen benotigt.

Durch je eine kovalente Bindung kommt ein Atom zu je einem weiteren
Elektron, es werden also 8-N kovalente Bindungen gebildet.

Beispiel: Stickstoff N, fliinfte Hauptgruppe, braucht 8-5 = 3 zusatzliche
Elektronen, um die Neon-Schale zu erreichen.
Zb.in NH,,



Um Lewis-Formeln im Einklang mit der Oktett-Regel richtig zu
formulieren, muss die Gesamtzahl der Valenzelektronen so auf bindende
und einsame Elektronen aufgeteilt werden, dass jedes Atom von acht
Elektronen (vier Paaren) umgeben ist.

Beispiel H,S: H— §H

Zwei Atome kdnnen uber mehr als ein Elektronenpaar gemeinsam
verfligen. Diese Bindungen werden als Mehrfachbindungen bezeichnet.
Bei einer Doppelbindung sind zwei, bei einer Dreifachbindung drei
gemeinsame Elektronenpaare vorhanden.

O-CO HCN:



Ubergiange zwischen lonenbindung und kovalenter Bindung:

In den meisten Fallen liegt weder eine reine lonenbindung noch
eine

reine kovalente Bindung vor.

Eine rein kovalente Bindung gibt es nur zwischen Atomen des
gleichen

Elements:



Wenn zwei unterschiedliche Atome durch kovalente Bindung
verknUpft sind, ist die Elektronenladung nicht symmetrisch
zwischen den beiden Atomkernen verteilt:



In so einem Fall spricht man von einer polaren kovalenten Bindung,
gekennzeichnet werden die partiellen Ladungen durch die Symbole

O und OF
Die Salzsaure sieht dann so aus:

8+ 8_
H—CI

Je unterschiedlicher die elektronenanziehende Wirkung der kovalent
gebundenen Atome ist, desto polarer ist die Bindung, dh. umso
grol3er ist der Betrag der partiellen Ladungen.



Ein Objekt auf dem sich zwei gegensatzliche Ladungen des
gleichen

Betrages g in einem Abstand d befinden wird als Dipol
bezeichnet.

6+ 8_
H—CI

Das Dipolmoment p betragt:

n=q.D

MaReinheit Debye: 1D = 3.38.103° C.m

Fir HCI: betragt das Dipolmoment 6.08 D



Elektronegativitat:

Die Elektronegativitat ist ein Mals fur die Fahigkeit eines Atoms, die
Elektronen in einem Molekll an sich zu ziehen.
Die Polaritat der H-Cl Bindung kann durch die unterschiedliche

Elektronegativitat des H und des Cl-Atoms erklart werden.
8+ 6_

Die Zahlenwerte fir die Elektronegativitat wurden willklrlich durch
Zuweisung des Wertes 4.0 fur Fluor als elektronegativstes Atom
skaliert. Die Elektronegativitat nimmt innerhalb einer Hauptgruppe
von oben nach unten ab, Innerhalb einer Periode von links nach

rechts zu, sodass das am wenigsten elektronegative Element links

rninten im Parindencvctem cteht AdAac alakitroneaocativicte rechte nhen






Elekronegativitat:
Metall-Atome geben leicht Elektronen ab und haben kleine

Elektronegativitaten. Je kleiner die Elektronegativitat umso
grolSer

die Reaktivitat gegeniber Nichtmetallen.
Nichtmetall-Atome nehmen eher Elektronen auf und sind umso

reaktiver gegenuber Metallen, je hoher ihre Elektronegativitat
Ist.

Je groRer die Differenz der Elektronegativitaten zweier Atome ist,

desto polarer ist die Bindung zwischen ihnen.



Formalladungen:

In der Formel wird die Formalladung am betreffenden Atom
gekennzeichnet. Die lonenladung des Teilchens ist zusatzlich

anzugeben:
— +

H

Bsp. 8.3, Mortimer S115, 10. Aufl.

Zeichnen Sie die Lewis-Formel und die Formalladungen fiir CO
Zeichnen Sie die Lewis-Formel und die Formalladungen fur HNO,



Mesomerie:

Kénnen von einem Molekil zwei oder mehrere gleichwertige

Formeln
Angegeben werden spricht man von Mesomerie:

Die einzelnen Formeln werden mesomere Grenzstrukturen

genannt.
Mesomerie wird durch einen Mesomeriepfeil gekennzeichnet:




Mesomerie: Richtlinien zur Bewertung der Grenzformeln:

Die raumliche Anordnung der Atomkerne muss fur alle
Grenzformeln
dieselbe sein |

Gleich Ladungen stolden sich ab, deshalb sollen gleiche
Ladungen
nicht an benachbarten Atomkernen sein !

Die Grenzformeln die den grolSten Beitrag leisten, sind jene, die
eine
moglichst kleine Anzahl von Ladungen haben.

Die Ladungen in den Grenzformeln sollen bei den passenden
Atomen sein: dh. negative Ladungen an den elektronegativeren
Atomen |



Molekulstruktur, Molekulorbitale:
Ausnahmen zur Oktettregel:

Es gibt lonen, die keine Edelgaskonfiguration besitzen, Moleklile,
seren Atome die Oktettregel nicht erfullen.

Manche Moleklle (zb. NO, NOZ) haben eine ungerade
Elektronenanzahl.

Manche Moleklile haben zwar eine gerade Elektronenanzahl,
haben

aber zb. nur sechs Valenzelektronen.

Elemente der 2. Periode gehen nie mehr als 4 kovalente
Bindungen ein !

Elemente der 3. und der hoheren Perioden gehen mehr als vier
kovalente Bindungen ein: hypervalente Atome,
Oktettaufweitung.



VSEPR Theorie:

Valence shell electron-pair repulsion theory
Valenzelektronenpaar-AbstoBungs-Theorie

Elektronenpaare stoRen einander ab, die Elektronen der
Valenzschale ordnen sich so an, dass sie so weit wie moglich
voneinander entfernt sind.

Alle Elektronen der Valenzschale werden bertcksichtigt
Die nichtbindenden Elektronenpaare tragen zur Molekulgestalt

bei, die Molekulgestalt selbst wird durch die Position der
Atomkerne beschrieben.



Beispiele:

/wei Elektronenpaare:

HgCl, Cl-Hg-Cl ist linear, so stof3en sich die Elektronenpaare am
weitesten ab.

Drei Elektronenpaare:

BF, das Molekdl ist trigonal planar, die Elektronenpaare zeigen in
die Ecken eines Dreiecks.

SnCI2 hier sind ein nichtbindendes und zwei bindende
Elektronenpaare vorhanden, das Molekul ist nicht linear, sondern
gewinkelt |

VGI. Mortimer 10. Aufl. S 123




Beispiele:

Ebenso gilt das auch flir das Wasser-Molekil oder das
Ammoniak-Molekul:




Beispiele:

Das Methan-Molekiil sieht aufgrund der AbstolRung der Bindungen so
aus:

H

I
C
iy

Die Wasserstoffatome weisen in die Ecken eines Tetraeders:



Vier Elektronenpaare:

Geben einen Tetraeder.

Funf Elektronenpaare: A
Bilden eine trigonale Bipyramide
Sechs Elektronenpaare

Bilden einen Oktaeder

VGI. Mortimer 10. Aufl. S 124 uf.




Hybridorbitale:

Beispiel Kohlenstoff:

In der aulBeren Schale finden wir Elektronen in 2s und 2p Orbitalen.
Die Orbitale sehen kugelformig und hantelféormig aus, durch
Energiezufuhr kann man ein Elektron von einem s-Orbital in ein p-
Orbital bringen. Resultat ein Elektron in einem kugelféormigen, 3
Elektronen in je einem hantelférmigen Orbital.

Wenn man die Orbitale hybridisieren lasst ergibt das 4
keulenformige

sp> Orbitale, die in die Ecken eines Tetraeders weisen.

Hybridisieren nur ein s und 2 p Orbitale erhilt man sp? Orbitale, die
trigonal planar angeordnet sind, oben und unterhalb der Ebene ist
dann das verbleibende p-Orbital,

Kombiniert man nur ein s und ein p-Orbital so ergibt das 2 sp-
Orbitale, die linear angeordnet sind, jeweils senkrecht das stehen die
beiden verbleibenden p-Orbitale.



Hybridorbitale:

Beispiel Kohlenstoff:

die verbleibenden p-Orbitale sind hier nicht eingezeichnet !



Molekullorbitale:

Entstehung einer kovalenten Bindung:

Ein Orbital des einen Atoms mit einem ungepaarten Elektron
besetzt,

Uberlappt sich zunehmend mit einem Orbital des anderen Atoms,
das auch mit einem ungepaarten Elektron besetzt ist, die beiden
Atomorbitale verschmelzen zu einem gemeinsamen Orbital beider
Atome, das von den beiden eingebrachten Elektronen besetzt wird,
dem Molekilorbital.

Da aber aus zwei Orbitalen wieder zwei entstehen mussen gibt es
ein bindendes, das Uber ein niedrigeres Energieniveau verfugt und
ein antibindendes Molekulorbital mit h6herem Energieniveau.

sS 131. bindendes, antibindendes Orbital, Energiediagramm




Molekulorbitale in mehratomigen Molekulen:

Beispiel Ethan: H,C-CH,
sp>-Hybridorbitale ragen jeweils im Tetraederwinkel in die
Ecken eines Tetraeders.




Molekulorbitale in mehratomigen Molekulen:

Beispiel Cyclohexan: C_ H,
sp>-Hybridorbitale ragen jeweils im Tetraederwinkel in die
Ecken eines Tetraeders. Das gilt flr jedes Kohlenstoffatom im Ring !




Molekulorbitale in mehratomigen Molekulen:

Beispiel Ethen: H,C=CH,
sp?-Hybridorbitale ragen jeweils in die Ecken einer Ebene.




Molekulorbitale in mehratomigen Molekulen:

Beispiel Cyclohexadien C_H,
sp’-Hybridorbitale ragen jeweils in die Ecken einer Ebene. Die sp?
Hybride versuchen ihre Tetraederposition einzunehmen.




Molekulorbitale in mehratomigen Molekulen:
Molekulorbitale in mehratomigen Molekulen:

Beispiel Ethin: HC=CH
sp-Hybridorbitale liegen auf einer Linie.




Delokalisierte Bindungen:

Sobald mesomere Grenzformeln formulierbar sind muss man eine
Mehrzentrenbindung oder auch delokalisierte Bindung annehmen:

Vgl. Beisp. 9.19 S136: Nitrit-lon, 9.20 S137 Butadien,

Benzol: ist planar:



Stark polare kovalente Bindungen:

Beispiel Phosphorsaure:

Nach Oktettregel: vier Einfachbindungen, Ladungen

Formulierung mit Doppelbindung: man nahm friher an, daf
zusatzliche n-Bindung mit Beteiligung der 3d-Orbitale entsteht,
Heute weild man, dass es sich aber eher um eine zusatzliche lokale
lonenbindung handelt...

=0

o1 o]
Ho—flOH HO—F—OH
OH OH

Ahnliches gilt fiir Schwefelsdure, Perchlorsdure vgl S140



Hypervalente Atome:

In der Valenzstrichformel fir Molekile wie PF5 oder SF6 musste
man mehr als vier kovalente Bindungsstriche an das P od S-
Atom zeichnen.

Atome mit dieser Oktett-Aufweitung werden als hypervalent
bezeichnet.

Man nahm eine Beteiligung der d-Orbitale an, neuerdings wird
eine Beschreibung einer elektronenreichen Mehrzentrenbindung
bevorzugt.

Hypervalente Wasserstoff-Atome kommen auch in Wasserstoff-
Briicken vor, bei denen ein Wasserstoffatom an zwei oder mehr
andere Atome gebunden ist.



Hypervalente Atome:

In der Valenzstrichformel fir Molekile wie PF5 oder SF6 musste
man mehr als vier kovalente Bindungsstriche an das P od S-
Atom zeichnen.

Atome mit dieser Oktett-Aufweitung werden als hypervalent
bezeichnet.

Man nahm eine Beteiligung der d-Orbitale an, neuerdings wird
eine Beschreibung einer elektronenreichen Mehrzentrenbindung
bevorzugt.

Hypervalente Wasserstoff-Atome kommen auch in Wasserstoff-
Briicken vor, bei denen ein Wasserstoffatom an zwei oder mehr
andere Atome gebunden ist.



Die metallische Bindung:

Metall-Atome haben relativ niedrige lonisierungsenergien und
Elektronegativitaten und geben ihre AuRenelektronen leicht ab,
um eine Edelgasschale zu erhalten.

Diese abgegebenen Elektronen bilden ein Elektronengas, das sich
durch den gesamten Metallkristall frei bewegen kann.

Das negativ geladene Elektronengas halt die positiven lonen
zusammen.

Dieses Elektronengas ist weiterhin fiir den metallischen Glanz der
Metalle verantwortlich, sowie fur deren elektrische Leitfahigkeit.




Mithilfe der relativen Atommasse lassen sich Substanzmengen
quantifizieren:

Die Lehre der Mengenverhaltnisse der Elemente in chemischen
Verbindungen und der quantitativen Beziehung zwischen
Verbindungen oder Elementen, die an chemischen Reaktionen
beteiligt sind wird als Stochiometrie bezeichnet.

Das heil’t: was und wieviel ist wo drin und in welchem
Verhaltnis steht es zu den anderen Bestandteilen und wieviel
von etwas reagiert mit etwas anderem.



Empirische Formeln:

Werden durch Elementaranalyse einer chemischen Verbindung
erhalten, geben nur das Verhaltnis der Atome zueinander an,
sagen aber nichts Uber das gesamte Molekul aus !

Beispiel aus einer Elementaranalyse erhalt man die Verhaltnisse
der Elemente C, H, und O wie folgt:

C:H:0=1:2:1

Das tatsachliche Molektl konnte HCHO Formaldehyd oder

C.H,,O. eine Hexose (Zucker) sein !

Dh. um herauszufinden wie das Molekul wirklich aussieht ist die
Ermittlung des Molekulargewichts notwendig.



Das Mol-Stoffmenge

Stoffmenge:
Die Einheit der Stoffmenge ist das Mol.

Das Mol ist eine Stiickzahl, so wie zb. ein Dutzend (=12) oder ein
Paar (=2) oder ein Streichquartett (= 4 Musiker mit
Streichinstrumenten)

und ist einheitslos !

Ein Mol ist die Stoffmenge eines Systems, das aus ebensovielen
Einzelteilchen besteht, wie Atome in 12 g des Kohlenstoffnuclids
2 C enthalten sind.

das sind 6.022 - 10?3 (Avogardro-Zahl)

Das heiRt: 1 mol enthilt 6.022 - 1022 Teilchen (von was auch immer:

Atome, Molekiile ect.; muss jeweils angegeben werden !)



Das molare Masse oder Molmasse:
Die molare Masse:

m
n

M =

m = die Masse des betreffenden Stoffes (zb. in g)

n = die Stoffmenge des betreffenden Stoffes (Anzahl Mol)

M = die molare Masse (Einheit kg/mol gebrauchlicher: g/mol)
Die molare Masse gibt an in welcher gramm-Menge 6.022 - 10?3
Teilchen des Stoffes enthalten sind, dh. sie gibt die Masse eines
Mols des betreffenden Stoffes an.

Zb. ist die molare Masse des Kohlenstoffnuclids 2C : M= 12g/mol
Die Zahlenwerte der molaren Masse M von Atomen in g/mol sind
gleich den relativen Atommassen..



Relative Atommasse (A ) und relative Molekilmassen (M ) sind reine
einheitslose Verhaltniszahlen:

Zb.: Die relative Atommasse von Natrium betragt 22.98977,
Das bedeutet: die mittlere Atommasse von Natrium betragt das
22.98977-fache wie ein zwolftel der Masse des Kohhlenstoffnuclids
12

C.

Zb.: Die relative Molekilmasse von Wasser betragt 18.015,
Das bedeutet: die mittlere Molekilmasse von Wasser betragt das
18.015-fache wie ein zwolftel der Masse des Kohhlenstoffnuclids
12

C.



Relative Atommassen (A ) hiufiger verwendeter Elemente (auf zwei Dezimalstellen gekiirzt)
Ag Silber 107.87

Al Aluminium 26.98

As Arsen 74.92

Au Gold 196.97

B Bor 10.81

Ba Barium 137.33

Bi Bismut 208.98

Br Brom 79.90

C Kohlenstoff 12.01
Ca Calcium 40.08

cd Cadmium 112.41
Cl Chlor 35.45

Co Cobalt 58.93

Cr Chrom 52.00

Cu Kupfer 63.55

F Fluor 19.00

Fe Eisen 55.85

H Wasserstoff 1.01
Hg Quecksilber 200.59
| Jod 126.90

K Kalium 39.10

Mg Magnesium 24.31
Mn Mangan54.94

N Stickstoff 14.01
Na Natrium 22.99
Ni Nickel 58.69

(o] Sauerstoff 16.00
P Phosphor 30.97
Pb Blei 207.20

Pt Platin 195.08

S Schwefel 32.07
Sb Antimon 121.75
Se Selen 78.96

Si Silicium 28.09

Sn Zinn 118.71

Sr Strontium 87.62
Te Tellur 127.60

Ti Titan 47.88

U Uran 238.03

Zn Zink  65.39



Wie erhalt man die Masse eines Mols eines bestimmten Elements ?

Ein Mol eines Elements hat die dem Zahlenwert der relativen Atommassen
(A ) entsprechende Masse M in Gramm pro Mol.

Zb. Natrium A =22.98977 das heilst: 1 Mol Na wiegen 22.89877g
Die molare Masse von Natrium betragt 22.98977 g/mol

Wie erhalt man die Masse eine bestimmten Molekdils ?

Hier mussen die relativen Atommassen addiert werden, wobei die tief
gestellten Zahlen zu berulcksichtigen sind:

Zb: Wasser H,O enthalt 2Atome Wasserstoff (2xA_=1.008) und ein Atom
Sauerstoff (Ar = 15.999) Zusammen betragt die relative Molekilmasse Mr

=18 015. das heilRt ein Mol Wasser haben die Masse von 18.015 ¢ oder



Prozentuale Zusammensetzung einer chemischen Verbindung:

Berechnen der Massenprozente der in einer Verbindung
enthaltenen Elemente:

Aus der Summenformel einer chemischen Verbindung und den
bekannten molaren Massen kdnnen die Massenprozente der
enthaltenen Elemente berechnet werden.

Massenprozente: g in 100g !

Beispiel: Berechnen sie die Massenprozente der einzelnen Elemente
von Kochsalz NaCl

M(NaCl) = 58.44g/mol

M(Na) = 22.99g/mol

M(CI) = 35.45g/mol



Beispiel: Berechnen sie die Massenprozente der einzelnen Elemente
von Kochsalz NaCl

M(NaCl) = 58.44g/mol

M(Na) = 22.99g/mol

M(CI) = 35.45g/mol

1- M(Na) 22.99g/mol
0 L4 — p— pu— 0
/oNa: M(NaCl) 58.44g/mol 0.3934 = 39.34%

1- M(CD) 35.45g/mol
O L] f— — p— 0
YoCl: M(NaCl) 58 449/mol 0.6066 = 60.66%




Beispiel: berechnen sie die Massenprozente der einzelnen Elemente

von Bariumcarbonat PbCrO4
M(PbCrO,) = 323.2g/mol M(Pb), M(Cr), M(O) aus Tabelle
enthommen.

1-M(Pb)  207.2g/mol

0 . — = =

APD: i biCro,) = 323.20mol ~ 0-6411= 64.11%

o) I'M(Cr) _ 52.0g/mol _ _

4T PbCrOy) = 323.2gmol ~ 01609= 16.09%
. 4x16.00g/mol

%0: 4AMO) _ 2X0RMOL ) 1980 = 19.80%

M(PbCrO4)  323.2/mol



Ermittlung chemischer Formeln:

Berechnen der Summenformel einer unbekannten Verbindung aus
den Massenprozenten.

Die Summenformel einer unbekannten Verbindung kann berechnen
werden, wenn man das Molekulargewicht der Verbindung und die
Massenprozente der enthaltenen Elemente kennt.

Die Anteile der enthaltenen Elemente werden aus einer
Elementaranalyse erhalten, das Molekulargewicht kann zb. durch
Massenspektroskopie bestimmt werden.



Bei einer Elementaranalyse einer Substanz wurden folgende Werte erhalten:

C:64.54 %; H: 5.66 %; N: 10.26 %; das verbleibende ist Sauerstoff O: 19.43%
die molare Masse betragt: 409.44g/mol

Der Massenprozentanteil von C = 64.54 %, bezogen auf ein Mol (M =:
409.44g/mol) machen das (409.44/100) x 64.54 = 204.25g C aus, dividiert
durch die Atommasse von C: (12.01g/mol): = 204.25 g/12.01g/mol = 22.00
mol C sind in 1 mol der Verbindung enthalten, was sich in der
Summenformel mit C_, niederschlagt.

das gleiche macht man jetzt mit H:

(409.44/100) x 5.66 = 23.174g H das sind 23.174/1.01 = 22.9, aufgerundet 23
mol H Atome also H_,

und (409.44/100) x 10.26 = 42.009g N also 42.009/14.01 = 2.998, also N,
und (409.44/100) x 19.43 = 79.55g O also 79.55/16.00 = 4.97 also O5

Man erhalt hier die Summenformel: C22H23N3O5



Eine weitere Moglichkeit ware:

C: 64.54 %; H: 5.66 %; N: 10.26 %; das verbleibende ist Sauerstoff O:
19.43%

die molare Masse betragt: 409.44g/mol

Der Massenprozentanteil von C = 64.54 %, sind 64.54 g in 100 g oder
64.54g/12.01g/mol = 5.37 mol.

das gleiche macht man jetzt mit H:

(5.66g/1.01g/mol = 5.60 mol

und N:

10.26g/14.01g/mol = 0.73 mol

Und O:

19.43g/16.00g/mol =1.21 mol

Jetzt muss man durch die kleinste Zahl dividieren:

Das ergibt dann 7.36 fur C; 7.67 fur H, 1 fur N und 1.66 fiir O

Und jetzt muss man zu ganzen Zahlen kommen: eine Multiplikation
mit 3 ergibt dann 22.08 fir C; 23.01 fiir H, 3 fir N und 4.98 fur O

Man erhalt auch hier die Summenformel: C22H23N305



Chemische Reaktionsgleichungen:

Stellen den Ablauf einer chemischen Reaktion dar
Linke Seite: Ausgangsprodukte, Reaktanden Edukte
Rechte Seite: Endprodukte Produkte

Beispiel:

2H,+ 0, — 2H,0

Die Zahl vor den einzelnen Formeln zeigen die Zahl der beteiligten
Molekule an, sie werden Koeffizienten genannt.



In jedem Fall muss das Gesetz der Erhaltung der Masse erfullt sein !
Das heildt: Die Molzahlen aller beteiligten Elemente links und rechts
des Reaktionspfeils mussen tUbereinstimmen, es darf nichts
verlorengehen” oder ,, aus dem Nichts” entstehen !!!]

Beispiel:

2H,+0, — 2H,0

Links: 4 Atome H, 2 Atome O

Rechts 4 Atome H, 2 Atome O

Die Reaktionsgleichung ist ,,ausgeglichen”



In jedem Fall muss das Gesetz der Erhaltung der Masse erfullt sein !

Weiteres Beispiel:
2NaCl + CaCO, +H, SO, +2C — Na,CO, + CaS + 2CO, + 2HCI
Links: 2 Atome Na, 2 Atome Cl, 1 Atom Ca, 3 Atome C, 7 Atome O,

2 Atome H, 1 Atom S

Rechts: 2 Atome Na, , 2 Atome Cl, 1Atom Ca, 3Atome C, 7 Atome O,
2Atome H, 1 Atom S

Die Reaktionsgleichung ist ,,ausgeglichen”



Ausgleichen von Reaktionsgleichungen:

Beispiel: Reaktion von Wasserdampf und heilSem Eisen ergeben
Eisenoxid und Wasserstoff:

Fe+H,O—Fe,O,+H,

Ausgleich durch geeignete Koeffizienten:

3Fe +4H,0 — Fe,O, +H,

Die Zahl der H-Atome stimmt noch nicht, Ausgleich:

3Fe + 4H,0 — Fe 0, + 4H,



Ausgleichen von Reaktionsgleichungen: algebraische Methode:

FeCl, +SO, + HCl — FeCl, +H,O0 +5S

dabei wird jeder Komponente ein Koeffizient zugeteilt:

rFeCl, +s50,+tHCl —uFeCl,+vH,O+wS

AnschlieBend stellt man fir jedes Element eine Gleichung auf:
Fe:r=u;Cl:2r+t=3u;S:s=w;0:2s=v; H: t=2v

nun wird der Koeffizient der am 6ftesten vorkommt = 1 gesetzt hier
zb. t.

Daraus ergibt sich:r=1;s=%;t=1,u=1,v=5, w="%

um ganze Zahlen zu erhalten multipliziert mit der Zahl die durch
Multiplikation mit dem kleinsten Wert (hier % ) eins ergibt (hier 4).
Man erhalt:

r=4;s=1;t=4,u=4,v=2,w=1



Umrechnung auf umgesetzte Massen:

Beispiel:

2H,+0,—2H.0

Dabei reagieren 2mol H, mit 1 mol O, zu 2 mol H,O.

Man beachte:

Links vom Reaktionspfeil sind 3 mol wahrend rechts nur 2 mol stehen
11

Trotzdem stehen links und rechts 4H und 20 !!!
Ausgedruckt als Massen:

2xM(H,) + 1xM(O,) — 2xM(H_O)

2molx2.02g/mol + 1molx32.00g/mol — 2molx18.02g/mol
4.04g + 32.00g — 36.04g

36.04g — 36.04g



Berechnen sie wie viel Wasser aus der Verbrennung von 8g H,
entstehen und wie viel g Sauerstoff dabei verbraucht werden.
2H,+0,—2H,0

Man dividiert 8 g durch das Molekulargewicht von H, (2.02g/mol)
und erhalt 3.96 mol, die man nun fir die Reaktion zur Verfiigung
hat.

wenn

2mol H,+1 mol 0, — 2mol H,0

oder fir eine beliebige Molmenge x

2xmol H, + 1xmol O, — 2xmol H,O durch 2 dividiert:

xmol H_ + X/2mol O, — xmol H,0

jetzt wird x = 3.96mol eingesetzt:

dann ergeben

3.96mol H, + 3.96/2mol O, —3.96mol H,0



aus der Beziehung

M =m/n

erhalt man durch umformen: Mxn = m

fir den Sauerstoff ergibt sich m(0O,) = M(O,) x 1.98mol = 32.00g/mol
x1.98mol = 63.36g

und fr das Wasser ergeben sich: m(H,0) = M(H,0O) x 3.96mol =
18.02g/mol

x 3.96mol =71.36g

aus 8g H, und 63.36g O, entstehen 71.36g H.O

QL L A AACa N v 71 A H O



Begrenzende Reaktanden:

Wenn zwei gegeben Stoffmengen miteinander reagieren sollen, ist immer
unter der Berlicksichtigung der Reaktionsgleichung darauf zu achten,
welcher

der beiden Reaktanden der begrenzende Faktor der Reaktion ist.

Beispiel:

2mol H, sollen mit 2mol O, reagieren.

Die Reaktionsgleichung lautet:

2H,+0,—2H.0

Dh. es reagieren 2mol Wasserstoff mit einem mol Sauerstoff.

Hier ist der Wasserstoff der begrenzende Reaktand, da obwohl 2mol O,
vorliegen nur eines davon mit den 2 mol Wasserstoff zu 2 mol Wasser
reagieren kann.

Praktisch geht man so vor, dal’ man die die zur Verfligung stehende
Stoffmenge jedes Reaktanden durch den zugehoérigen Koeffizienten dividiert,
der kleinste Wert zeigt dann den begrenzenden Reaktanden an.

Hier: 2/2 =1 fir H., 2/1 = fir O, dh H, ist der begrenzende Reaktand.



Ausbeute bei chemischen Reaktionen:

Speziell in der organischen Chemie verlaufen die Reaktionen selten
vollstandig. Man gibt daher als Ausbeute einer Reaktion die % der
theoretischen Ausbeute (angenommen wird vollstandige Umsetzung)
als tatsachliche Ausbeute an.

tats. Ausbeute

roz.Ausbeute = R
P theor. Ausbeute 100




Aus 1 mol Ammoniumisothiocyanat (NH,SCN) soll
Pyrrolidiniumisothiocyanat hergestellt werden.

Wieviel g Pyrrolidin wird gebraucht, wenn das 1.5 fache an Pyrrolidin
eingesetzt werden mul und wie hoch ist die Ausbeute an
Pyrrolidiniumisothiocyanat wenn 98 g erhalten wurden ?

M(arhod) = 76.14g/mol M(pyrhod) = 130.24 g/mol M(pyrr) = 71.14
g/mol

106.71 g Pyrrolidin; Ausbeute: 75.2%



4-lsothiocyanato-4-phenyl-butan-2-one: 2g benzylidene acetone (MR =
146.19) were treated with 33 ml of a HSCN solution in CHCI, containing 48,6
mg HSCN (MR = 59.086) per ml prepared following a reported procedure.
After a reaction time of 24 hours at room temperature, the reaction mixture
contained 50% product (detemined by *H NMR integration). The solvent was
evaporated in vacuo at room temperature and the remaining solid purified by
means of CC using CH,CI, : MeOH = 1:1 as mobile phase. Yield: 552 mg
M(prod.) = 205.276g/mol

Berechnen sie die % Ausbeute die erhalten wurden

Vorgangsweise: Zuerst checken welche Komponente der begrenzende Faktor
ist.

Benzalacetone: 2g = 13.7 mmol

HSCN: 33-48.6mg = 1.603g = 27.14 mmol

das heildt der Benzalaceton is der begrenzende Faktor:

es werden maximal 13.7 mmol des Produkts erhalten

x =100-552/2812 = 19.6%
Ausbeute: 19.6%



Konzentration von Losungen:

Stoffmengenkonzentration (Molaritat)
Die Stoffmengenkonzentration c ist die geldste Stoffmenge n im
Volumen der Losung [Einheit: Liter]

c=n/V [mol/l]

Beispiel:

Welche Stoffmengenkonzentrazion hat eine Losung von 12g KCl
in 1|

Wasser ?

M(KCI) = 74.55 g/mol

n=m/M=12/74.55 =0.161 mol

c=n/V=0.161/1=0.161 mol/l (oder 0.161 molar oder 0.161 M)

Wichtig: Die Stoffmengenkonzentration bezieht sich immer auf
einen Liter !



Beispiel:

Welche Stoffmengenkonzentration hat eine Losung von 12g KCl in
1l

Wasser ?

M(KCI) = 74.55 g/mol

n=m/M=12/74.55 =0.161 mol

c=n/V=0.161/1=0.161 mol/l (oder 0.161 molar oder 0.161 M)

Wichtig: Die Stoffmengenkonzentration bezieht sich immer auf

einen Liter !



Wieviel g Natriumchlorid enthalten 500ml einer 1 molaren

Lésung ?
1 MOl 1000ml
XMOloooveeiiiieaannnen... 500ml

x =1-500/1000 = 0.5 mol sind enhalten, das sind hachm=n-M =
0.5-58.44 =29.22 g NaCl sind enthalten.



Frither gab es den Begriff Normalitat:

Die Normalitat gibt an wieviel Val (=Aquivalente) in einem Liter

Losung enthalten sind.

1Val = 1mol/stochiometrische Wertigkeit

die stochiometrische Wertigkeit wird durch die betreffende

chemische Reaktion bestimmt.



Beispielsweise bei Saure-Basen Reaktionen:

Hier wird die Stochiometrische Wertigkeit durch die Anzahl der
Protonen bestimmt, die abgegeben oder aufgenommen werden.
2NaOH + H,SO4 — Na,SO, + 2H,0

da 2 NaOH mit einer Schwefelsaure reagieren ist die
stochiometrische

Wertigkeit fir NaOH hier = 1, flr Schwefelsaure = 2
dh: 1Val NaOH = 1mol NaOH

eine 1N NaOH enthalt daher 1 mol NaOH pro Liter
1Val H,SO, = 1mol H,SO,/2

eine 1N H_SO, jedoch 0.5 mol H,SO, pro Liter



Beispielsweise bei Redox-Raktionen Reaktionen:

Hier wird die Stochiometrische Wertigkeit durch die Anzahl der
Elektronen bestimmt, die abgegeben oder aufgenommen
werden:

2CI" — Cl, + 2

MnO, +8H" +5e"— 2Mn*" +4H_0

da ein Chlorid nur ein Elektron abgibt, ist die stochiometrische
Wertigkeit fur Chlorid = 1,

1Val CI" = 1mol CI

Das Permangernation nimmt gibt 5 Elektronen auf, seine
Wertigkeit ist daher 5,

1Val MnO," = 1mol MnO4'/5



Temperatur und Warme:

Warme ist eine Form von Energie, die in jedem Korper in
unterschiedlicher Menge enthalten sein kann.

Warme flielst von einem Korper zum anderen, wenn die
Temperatur der Korper verschieden ist.

Die Temperatur ist ein Mal dafiir in welcher Richtung der
Warmefluss erfolgt.

Die spezifische Warme einer Substanz ist die Warmemenge, die
benotigt
wird um 1g der betreffenden Substanz um 1°C zu erwarmen !

1 Kalorie war definiert als die spezifische Warme von Wasser.
Heute Einheit Joule !

Umrechnung von Joule in cal: verschiedene Moglichkeiten ca 1cal
=4.18...)



Kalorimetrie:

Die Warmekapazitat C eines Korpers mit der Masse m ist die

Warmemenge,
die benotigt wird, um die Temperatur des Korpers um 1°C zu

erhohen.
Sie ist das Produkt aus der spezifischen Warme c_mal der Masse.

Um einen Korper zu erwarmen ist die Warmemenge Q
erforderlich.

Q=C(T,-T)=c .m.AT
T, = Endtemperatur
T, = Ausgangstemperatur

AT=T -T,



Beispiel

Wasser hat bei 20°C eine spezifische Warme von 4.18) g 'K
Die Warmekapazitat von 125 g Wasser betragt:
C=m.c_=125g. 4.18)g K™

Um 125g Wasser von 20°C (293.15K) auf 25°C (298.15K) zu
erwarmen,

benotigt man die Warmemenge

Q=m.cs. AT = 125g.4.18)g K 1.5K = 2610 J = 2.61 k!



Reaktionsenergie, Reaktionsenthalpie:

Jeder Stoff hat in sich Energie in irgendeiner Form gespeichert,
man spricht von innerer Energie U.

Die Summe der inneren Energien der Ausgangsprodukte: Ul
Die Summe der inneren Energien der Ausgangsprodukte: U2

Die Reaktionsenergie ist deren Differenz:

AU =U2-U1
Die Reaktionsenthalpie AH ergibt sich aus der Differenz der
inneren Energien und der Volumsarbeit, die bei einer Reaktion
geleistet wird. (vgl Explosion)

AH =AU + p.AV

Bei exothermen Reaktionen: AH ist negativ,
Bei endothermen Reaktionen: AH ist positiv

Es wird immer vom System aus betrachtet !



Der Satz von Hel3:
Das Gesetz der konstanten Warmesummen:

Die von einem chemischen System aufgenommene oder
abgegeben Warme ist unabhangig vom Weg der Reaktion. Die
Reaktionswarme ist somit eine Zustandsvariable.

Beispielsweise kann Kohlenstoff zu CO, verbrannt werden. Dies

kann aber

auch in 2 Schritten geschehen: Zunachst zu CO und dann erst zu
CO,,.

Die Reaktionsenthalpie des ersten Prozesses ist gleich der Summe
der Reaktionsenthalpien des zweiten Prozesses |

3 1 2
0024— C—>CO—>C02

AH(3) = AH(2) + AH(1)



Bildungsenthalpien:

Unter der Bildungsenthalpie versteht man die Enthalpie (AH)
die

notwendig ist, um 1 mol einer Substanz aus deren Elementen
herzustellen

(unter Standardbedingungen)

Die Bildungsenthalpie kann aus den Verbrennungsenthalpien der
Elemente
und der Verbindung berechnet werden:

AH_ =¥ AH_ —AH

verb.



Bindungsenergien:

Die Atome von Molekulen werden durch chemische Bindungen
zusammengehalten, das Aufbrechen der Bindungen erfordert
Energie,

Die sogenannte Dissoziationsenergie.

Wenn in mehratomigen Molekule die Bindungen aufgebrochen
werden, so sind die daflir erforderlichen Energien nicht gleich,
man errechnet eine mittlere Bindungsenergie.

Die Bindungsenergien hangen naturlich von der Art der