
1 Material und Organisatorisches

Das gesammelte Material finden Sie aufWuecampus2 (Schlüssel: CHVK19):

• https://wuecampus2.uni-wuerzburg.de/moodle/course/view.php?id=

34681

1.1 Zeitplan

Die Vorlesungstermine finden in Hörsaal A und B statt, ansonsten in HS A, D und E
für die Übungen

• Montag

– 10.00 - 12.00 Uhr, Vorlesung in HS A

– 13.00 - 15.00 Uhr, Vorlesung in HS A

• Dienstag

– 10.00 - 12.00 Uhr, Vorlesung in HS A

– 13.00 - 15.00 Uhr, Übung –> die Aufgaben finden Sie auf Wuecampus2,
HS B, D u. E

• Mittwoch

– 10.00 - 12.00 Uhr, Übung HS B, D u. E

– 13.00 - 15.00 Uhr, Vorlesung in HS A
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2 Atombau und Periodensystem der
Elemente

Demokrit erkannte schon (ca. 400v.Chr.)
das feste, unteilbare Teilchen die Mate-
rie bilden. John Dalton (1803 n. Chr.) glei-
cher Grundgedanke + Alle Atome eines
Elements sind einander gleich (Masse, Ge-
stalt). Atome verschiedener Elemente be-
sitzen verschiedene Eigenschaften, che-
mischeVerbindungenentstehendurchche-
mische Reaktionen von Atomen verschie-
dener Elemente.

Abbildung 2.1: Streuung von α-Strahlung
an Goldfolie

Rutherfordkonnte zuBeginndes20 Jhd.
zeigen, dass Materie keine gleichmäßige
Masseverteilung aufweist. Es ist viel Platz
zwischen den Atomkernen.

2.1 Grundlagen
elektromagnetische
Strahlung

Das Spektrum der elektromagnetischen
Strahlung umfasst noch vielmehr als nur
den sichtbaren Bereich.
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Abbildung 2.2: Elektromagnetisches
Spektrum, Horst Frank,
Jailbird and Phrood@ CC
BY-SA 3.0 DE

die Intensität einer Strahlung ist pro-
portional zur AmplitudeA2. die Ausbrei-
tungsgeschwindigkeit für EMWellen ist
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von der Wellenlänge unabhängig. Diese
wird als Lichtgeschwindigkeit bezeichnet.
Die Frequenz ist gleich der Zahl derWel-
len, die an einem gegebenen Ort in jeder
Sekunde vorbeikommen. Die SI-Einheit
für die Frequenz ist das Hertz (1Hz = 1

s ).
Zwischen der Wellenlänge, der Lichtge-
schwindigkeit und der Frequenz besteht
folgender Zusammenhang: c = λ · ν.

Abbildung 2.3: EM-Charakteristika

2.1.1 Photoelektrischer Effekt

EM-StrahlungkannauchalsTeilchenstrom
verstanden werden. Auftreten von Ener-
gieportionen Quanten (für Licht: Photo-
nen /siehe Versuch ’Photoelektrischer Ef-
fekt’) kannmit folgender Formel beschrie-
ben werden: E = h · ν. Dieser Versuch
zeigte schon,dass elektromagnetischeStrah-
lung sowohl alsWellewie als auchTeilchen
beschrieben werden kann.

kurzwelliges

Licht

Abbildung 2.4: Darstellung Photoelektri-
scher Effekt

2.1.2 Dispersion

Versuch mit Prisma zeigt sehr schön die
Abhängigkeit derAblenkung vonLicht von
derWellenlänge λ. Je kleiner λ desto grö-
ßer ist die Ablenkung.

Abbildung 2.5: Erzeugung eines Linien-
spektrums, Mortimer,
2014, S.75

2.2 Spektrum von Wasserstoff

Das Atomspektrum von Wasserstoff im
sichtbarenBereich ist aucheinLinienspek-
trum.
JededieserLinienentspricht einerEner-
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Abbildung 2.6: Spektrum desWasserstof-
fatoms im sichtbaren Be-
reich (Balmer Serie), Jan
Homann@CC BY-SA 3.0
DE

gie für einenelektronischenÜbergang.Das
sagt etwas aus über die Stuktur der Elek-
tronenhülle. Bisher gab es noch keine ge-
naue Vorstellung. Das Bohrsche Atommo-
dell liefert hier ein gutes erstes Modell.

Abbildung 2.7: Bahngrößen nach dem
Bohrschen Atommo-
dell und Elektronische
Übergänge

Nach Bohr gibt es keine beliebigen Bah-
nen für Elektronen um den Kern sondern
bestimmteKreisbahnen (Bohr-Radien).Der
Bahndrehimpuls des Elektrons (m · v · r)
ist ein ganzzahliges Vielfaches des Bahn-
drehimpulses (m · v · r = n · h2π ). Um die

Übergänge beschreiben zu können, kann
man wie folgt vorgehen.

2.2.1 mathematische Beschreibung
der elektronischen Übergänge
im Wasserstoff

Durch gleichsetzen der wirkenden Kräfte,
Elektrostatik und Zentrifugalkraft, konn-
te Bohr die EnergieEn berechnen.

Fpot = Fzentri

e2

4πε0
· 1

r2
=
mv2

r

Multiplikation mit r

e2

4πε0
· 1

r
= mv2

→ −Epot = 2 · Ekin

Multiplikation mitmr2

e2

4πε0
·mr = m2v2r2

Ausnutzen der Drehimpulsquantelung
mvr = n · h2π

e2

4πε0
·mr =

n2h2

4π2

rn =
4πε0n

2h2

me24π2

mit ~ = h
2π ergibt sich:
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rn =
4πε0n
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me2

der Bohrradius für n = 1 beträgt 52,9
pm. Die EnergieEn setzt sich ausEpot +
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2
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Abbildung 2.8: Zusammenhang zwischen
den Elektronenübergän-
gen imWasserstoff-Atom
und den Linien im Spek-
trum, Mortimer, 2014, S.
77

2.3 Welle-Teilchen-Dualismus

EinsteinundPlanckkonntendenTeilchen-
charakter von Elektronen und Photonen

zeigen, De Broglie den Wellencharakter
von Elektronen. Die Beziehung aus dem
Photoelektrischen Effekt zwischen Ener-
gie PlankschemWirkungsquantum und
derFrequenz ist schonbekannt (E = h·ν).
Die Frequenz kann wie folgt ersetzt wer-
den:

E = h · c
λ
.

Für die Energie können wir Einsteins
Beziehung benutzen:

E = mc2.

Dann kann durch Einsetzen folgendes er-
halten werden: m · c2 = h · cλ De Bro-
glie konnte zeigen, dass jedem bewegten
(nicht nur mit Lichtgeschwindigkeit be-
wegtem) Teilchen eineWellenlänge zuge-
ordnet werden kann ...und dann...

λ =
h

m · ν

2.4 Heisenbergsche
Unschärferelation

AlsSchlussfolgerungausdemWelle-Teilchen-
Dualismus ergab sich die Unschärferelati-
on von Heisenberg (1927). Bspw. sind Auf-
enthaltsort und Impuls eines Elektrons
gleichzeitig nicht exakt bestimmbar. Elek-
tronen sind vielmehr nicht auf ’Bahnen’
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unterwegs es sind vielmehr Elektronen-
wolken, Aufenthaltswahrscheinlichkeiten.
Für das Pärchen Ort/Impuls gilt:

∆x ·∆(m · v) ≥ ~
2
.

Abbildung 2.9: 1s Elektron

2.5 Schrödingergleichung

Die Schrödingergleichung (SGL) ist eine
Eigenwertgleichung, wobei die mathema-
tischen LösungenWellenfunktionen sind.

i~
∂

∂t
|Ψ(t) >= Ĥ|Ψ(t) >

Das Betragsquadrat derWellenfunkti-
on ist als Aufenthaltswahrscheinlichkeits-
dichte definiert. Die Aufenthaltsbereiche
der Elektronen sind gleich den Orbitalen.

2.6 Quantenzahlen

Durch Lösen der SGL für dasWasserstof-
felektron werden Schwingungszustände,
LadungsverteilungundEnergien erhalten.

Die erlaubtenZustände sinddurchdieQuan-
tenzahlenbeschrieben:Hauptquantenzahl
n,Nebenquantenzahl l,magnetischeQuan-
tenzahlml und Spinquantenzahlms.

2.6.1 Hauptquantenzahln

DieHauptquantenzahl beschreibtdiemög-
lichen Energieniveaus des Elektrons im
Atom,wobein alle ganzzahligen positiven
Werte von 1 bis unendlich annehmenkann.
Die Energieniveaus sind gleichbedeutend
mit den Schalen (K,L,M,N,...).

Abbildung 2.10: Schalenmodell

2.6.2 Nebenquantenzahl l

Jede Schale kann in n Unterschalen auf-
geteilt werden. Die Nebenquantenzahl l
und die Hauptquantenzahl n sind über

6



die Beziehung l ≤ n − 1 verknüpft. Es
können dieWerte: 1, 2, 3, ..., n− 1 ange-
nommen werden. Die energetische Auf-
teilung und räumliche Form der Orbitale
wird hierdurch beschrieben. Die Bezeich-
nungen für diese sind: s(l = 1), p(l =

2), d(l = 3), f(l = 4), ... Die Anzahl der
Orbitale ist gegeben durch: 2l + 1.

2.6.3 magnetische Quantenzahlm

Die magnetische Quantenzahl dient zur
Unterscheidung der Orbitale, wobei ml

Werte von−l bis+l annehmen kann. Die-
se genauereBeschreibungbezieht sich auf
die Anzahl an Niveaus und die Richtungs-
information der Orbitale bzw. deren Ori-
entierung.

2.6.4 Spinquantenzahl

Die Spinquantenzahl gibt den Eigendre-
himpuls des Elektrons an:ms = +1

2 oder
ms = −1

2

Abbildung 2.11: Der Spin kann als Ro-
tation des Elektrons
(punktförmig) um die
eigene Achse aufgefasst
werden (links). Im Ma-
gnetfeld kann sich das
Elektron ausrichten
(rechts). Das Drehmo-
ment bewirkt dann eine
Präzessionsbewegung.
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Schale n l Orbitaltyp ml Anz. Orb. (2l+1) ms Anz. Quantenzust.
K 1 0 1s 0 1 ±1

2 2
L 2 0 2s 0 1 ±1

2 2
L 2 1 2p -1,0,+1 3 ±1

2 6
M 3 0 3s 0 1 ±1

2 2
M 3 1 3p -1,0,+1 3 ±1

2 6
M 3 2 3d -2,-1,0,+1,+2 5 ±1

2 10

Tabelle 2.1: Quantenzustände desWasser-
stoffatoms bis n=3
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2.7 Atomorbitale

Die Quantenzahlen charakterisieren die
Quantenzustände, die man als Orbitale
bezeichnet. Es handelt sich hierbei um
den Bereich der größten Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit der Elektronen (>95%).

Abbildung 2.12: s-,p- und d-Orbital(e) (1)

Abbildung 2.13: s-,p- und d-Orbital(e) (2)

Die Form und Gestalt der Atomorbita-
le vonMehrelektronensystemen stimmen
weitgehendmit den Lösungen fürWasser-
stoff und den daraus resultierenden Or-
bitalen überein. Nicht alle Orbitale einer

Schale haben die gleiche Energie, was für
die Besetzungmit Elektronen wichtig ist.
Hingegen sind Orbitale des gleichen Typs
energetisch entartet, dass heißt sie sind
energetisch gleichwertig.

2.7.1 Besetzung der Orbitale

Es gibt vier Prinzipien/Regeln für die Be-
setzung;DasEnergieprinzip sagt aus,dass
die Orbitale nach der energetischen Rei-
henfolge beginnendmit dem energetisch
niedrigstenbesetztwerden.DieHundsche
Regel gibt vor, das die Orbitale zunächst
einfach mit parallelem Spin besetzt wer-
den. Laut des Pauli Prinzips werden die
einzelnenOrbitale dannpaarweisemit an-
tiparallelemSpinbesetzt, da sichdieQuan-
tenzahlenmindestens in einer unterschei-
den müssen. Halb- und vollbesetzte Un-
terschalen sind energetisch stabiler. Eine
Unterschale, bei der jedes Orbital einfach
besetzt ist, wird als halbbesetzt bezeich-
net.
Für Cumit Z = 29 erwartet man fol-

gendeBesetzung:1s22s22p63s23p63d94s2

manfindet aber:1s22s22p63s23p63d104s1

–> größere Stabilität der vollbesetzten 3d
Unterschale Bsp. Cr, hier findet man:
1s22s22p63s23p63d54s1 –> größere Sta-
bilität der halbbesetzten Unterschale;
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Abbildung 2.14: Energetische Abfolge der
Orbitale

2.7.2 Edelgaskonfiguration

Die Elektronenkonfiguration der Edelga-
se ist vongroßerBedeutung, dabesonders
stabil. Hier handelt es sich um vollbesetz-
te Unterschalen mit der generellen Konfi-
guration von ns2np6. Neon besitzt bspw.
die Konfiguration: 1s22s22p6. Die Edelga-
se besitzen geringe bis keine chemische
Reaktivität.

2.8 Das Periodensystem der
Elemente

Dimitrij Mendelejew und Lothar Meyer
ordneten die damals bekannten Elemen-
te nachMasse (1869). Das Ordnungssche-
ma in demElementemit ähnlichen chemi-
schen Eigenschaften periodisch auftreten
hatte besonders Mendelejew erkannt. Es

wurden Vorhersagenmöglich. 1897 führte
Rydberg Ordnungszahlen Z zur fortlau-
fenden Nummerierung ein.
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Abbildung 2.15: Periodensystem der Elemente



2.8.1 Hauptgruppenelemente

Dazu gehören die Gruppen 1, 2 sowie 13-
18. In den Hauptgruppen kommenMetal-
le, Halbmetalle und Nichtmetalle vor. Al-
le Atome d. Elemente einer Hauptgrup-
pe besitzen gleiche Elektronenkonfigura-
tion auf der äußeren Schale. Die d- und f-
Orbitale sind entweder leer oder vollstän-
dig besetzt.

2.8.2 Nebengruppenelemente

DieNebengruppenelementebildendieGrup-
pen 3-12. Hierbei handelt es sich umMe-
talle (Übergangsmetalle). Die d-Orbitale
werden sukzessive aufgefüllt (Halb- und
Vollbesetzung beachten!).

2.8.3 Lanthanoide und Actinoide

Bezeichnet werden diese Gruppen auch
als innere Übergangsmetalle. Hier wer-
den die 4f-Orbitale für die Lanthanoide
und die 5f-Orbitale für die Actinoide auf-
gefüllt.

2.8.4 Periodische Eigenschaften (PE)-
Radien

Der Abstand der Valenzelektronen vom
Kernnimmt ineinerGruppezu,dassheißt
der Radius wird größer. Auch nimmt in-
nerhalb einer Periode die Kernladung zu
und der Radius wird somit kleiner.

2.8.5 PE - Ionisierungs-energien/-
potential
(IE/IP)

Das IP bezeichnet man als die benötigte
Energie, um ein Elektron vollständig aus
dem Atom zu entfernen. Innerhalb einer
Gruppe nimmt die Abschirmung zu. Das
Elektron ist somit leichter zu ionisieren.
In einer Periode nimmt die Kernladung
zu, aber es gibt den Effekt der voll- und
halbbesetzten Schalen. Somit ergibt sich
zumindest ein tendenzieller Trend der an-
steigenden IE innerhalb einer Periode von
links nach rechts.

2.8.6 PE - Elektronenaffinität (EA)

DieElektronenaffinität ist die freiwerden-
de Energie (-) oder benötigte Energie (+)
um ein Elektron aufzunehmen –> negati-
ves Ion. Kleine Atome besitzen eine grö-
ßere Tendenz e− aufzunehmen. Das Be-
streben der Halogene die Edelgaskonfigu-
ration zu erreichen, liefert die größten (-
)EA-Werte.

2.8.7 PE - Elektronegativität (EN)

DieENbeschreibtdieFähigkeit einesAtoms
dasbindendeElektronenpaar ineinerAtom-
bindung an sich zu ziehen. Die ENnimmt
mitwachsenderOrdnungszahl inderHaupt-
gruppe ab und in der Periode zu.
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2.8.8 PE - Metallisch

Der Metallcharakter beschreibt die Fähig-
keit eines Atoms, Elektronen abzugeben
und positiv geladene Kationen zu bilden
(vgl. Ionisierungsenergie). Der Nichtme-
tallcharakter beschreibt die Fähigkeit ei-
nes Atoms, Elektronen aufzunehmen und
negativ geladene Anionen zu bilden (vgl.
Elektronenaffinität). Dermetallische Cha-
rakter nimmt innerhalb einer Gruppe von
oben nach unten zu und innerhalb einer
Periode von links nach rechts ab. Für den
nichtmetallischenCharaktergeltendie ent-
gegengesetzten Richtungen.

2.8.9 PE - Reaktivität

FürdieAlkali- undErdalkaligruppenimmt
die Reaktivität innerhalb der Gruppe mit
steigender Ordnungszahl zu. Die Valenz-
elektronen sind weiter weg vom Kern und
lassen sich so leichter abspalten. Bis zu
den Chalkogenen und Halogenen kehrt
sichdieserTrendum,mit steigenderKern-
ladungszahl sinkt das Bestreben e− auf-
zunehmen.

13



3 Stöchiometrie

3.1 Gesetz der Erhaltung der
Massen

Bei allen chemischenVorgängen bleibt die
Gesamtmasse aller an der Reaktion betei-
ligten Stoffe konstant, Lavosier (1744).

Abbildung 3.1: Was passiert, wenn man
im folgenden Versuchsauf-
bau das Streichholz mit ei-
nem Bunsenbrenner ent-
zündet?...

3.1.1 Gesetz der konstanten
Proportionen

Das Massenverhältnis zweier sich vereini-
genderElemente ist stets konstant,Proust,
(1799).

3.1.2 Gesetz der multiplen
Proportionen

DieMassenverhältnisse zweier sich zu ver-
schiedenenchemischenVerbindungenver-
einigender Elemente stehen imVerhältnis
einfacher ganzer Zahlen zueinander, Dal-
ton (1803).

3.2 Basisgrößen in der Chemie -
SI-Einheitensystem

DieSI(Système Internationald‘Unités)-Einheiten
sind die gesetzlichen Einheiten imMess-
wesen. Zudemgibt es noch einige Ausnah-
men, wie die atomphysikalische Einheit
der Masse (u) und der Energie (eV), die
auch zu den Basisgrößen gehören.
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Größe Symbol SI-Einheit (*Basisgrößen) Einheitszeichen weitere zul. Einheiten
Länge l *Meter m
Dichte ρ Gramm pro Kubikzentimeter g

cm3

Masse m *Kilogramm kg Gramm 1g = 10−3kg, Tonne 1t = 103kg

Kraft F Newton N
(

= kg·m
s2

)
Energie E Joule J

(
= N ·m = kgm2

s2

)
Elektronvolt 1eV = 1, 602 · 10−19J

Stoffmenge c *Mol mol
Stoffmengen-konzentration c Mol pro Kubikmeter mol

m3 Mol pro Liter moll

Tabelle 3.1: Si Einheiten



3.3 Das Mol

Ein Mol ist definiert als die Stoffmenge
einer Substanz, in der so viele Teilchen
enthalten sind wie Atome in 12g des Koh-
lenstoffnuklids 126 C. Die Teilchenzahl, die
ein Mol eines jeden Stoffes enthält, nennt
man Avogadro-Konstante NA. Ihr Wert
ist: 6, 02214 · 1023mol−1. Sie ist die Pro-
portionalitätskonstante zwischen Anzahl
Teilchen und Stoffmenge:

N(X) = NA · n(X).

3.3.1 Relative Atom- und
Molekülmassen

Ein Mol einer molekularen Substanz be-
steht aus 6, 02214 · 1023 Molekülen und
entspricht einer relativenMasse inGramm,
wobei der Zahlenwert der relativen Atom-
masse Ar und MolekülmasseMr in der
Einheituangegebenwird.Die relativeAtom-
masse ist die Masse eines Atoms bezogen
auf die Masse des Kohlenstoffisotops 126 C
mit 12u. Die relative Molekülmasse Mr

ergibt sich als Summe aller Atommassen
des Moleküls. Für die Einheit ergibt sich:
1u = g

mol .

3.3.2 Molare Masse

DieMasse eines Mols wird als Molmasse
M bezeichnet.M ist definiert als:

M(X) =
m(X)

n(X)

in
g

mol
.

Somit ergibt sich für ein Molekül:

M(Molekuel) =
∑

z(X) ·M(x).

3.3.3 Prozentuale Zusammensetzung
chemischer Verbindungen

DerMasseanteil an einer Verbindung be-
rechnet sich zu:

w(X) =
m(X)∑
X m

=
n(X) ·M(X)∑
X n(X) ·M(X)

.

3.3.4 Stoffmengenanteil
(Molenbruch)

Der Stoffmengenanteil ist gegeben als:

x(X) =
n(X)∑

n
.
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3.4 Ermittlung chemischer
Formeln

1. Der prozentuale Anteil jedes Elements
gibt an wie viel Gramm dieses Elements
in 100g Probe enthalten sind.
2. Die Stoffmenge ergibt sich aus:

n(X) =
m(X)

M(X)
.

3. Aus demVerhältnis der Stoffmengen ist
das kleinste ganzzahlige Verhältnis durch
systematischesProbierenzuermitteln (Di-
vision aller Stoffmengen durch den kleins-
tenWert).

3.4.1 Beispiel zur Ermittlung der
empirischen Formel

DieAnalyse einerVerbindungergibt einen
Phosphorgehalt von 43,60 %. Als weiteres
ElementwirdSauerstoff erhalten.Wie lau-
tet die empirische Formel dieser Verbin-
dung?
Somit ergibt sich aus der Aufgabenstel-

lung: In 100g der Verbindung sind 43,60
g Phosphor und 56,40 g Sauerstoff enthal-
ten. Das ist in Mol:

n(P ) =
m(p)

M(P )
=

43, 60g

30, 97 g
mol

= 1, 41mol,

n(O) =
56, 40g

15, 99 g
mol

= 3, 53mol.

Nun dividiert man beide Zahlen durch
die kleinere:

1, 41

1, 41
= 1,

3, 53

1, 41
= 2, 5.

DurchMultiplikation beider Zahlenmit
2 werden die ganzen Zahlen 2 und 5 erhal-
ten. Die empirische Formel der gesuchten
Verbindung lautet:

P2O5.

3.5 Empirische Formel und
Molekularformel

Die empirische Formel gibt das einfache
Zahlenverhältnis der Atome zueinander
an. Für einfache ionische Verbindungen
entspricht sie somit derMolekularformel
/ Summenformel. Diese gibt wiederum
Auskunft über den Aufbau. Im Fall von
Glucoseunterscheiden sichbeide.DieEm-
pirische Formel lautet C3H6O3 und die
SummenformelC6H12O6.
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3.6 Strukturformel

Die Struktur- bzw. Konstitutionsformel
gibt an in welcher Art undWeise die Ato-
memiteinander verknüpft sind.

Abbildung 3.2: Strukturformel von Was-
serstoffperoxid

3.7 Reaktionsgleichungen

Sie beschreiben den Ablauf chemischer
Reaktionen.

aA+ bB ← cC + dD

Hier sind A, B, C undD die ’Gleichungs-
teilnehmer*’ wobei A, B die Edukte (Reak-
tanden) sind und C, D die Produkte.
Die Kleinbuchstaben a, b, c und d be-

zeichnet man als stöchiometrische Koef-
fizienten. Sie beschreiben die Verhältnis-
se der auftretenden Stoffe in der betrach-

teten Reaktion. In einer (vollständigen)
Reaktionsgleichung werden die Aggregat-
zustände in Klammern und als Subscript
hinterdie einzelnenVerbindungengesetzt.
Folgende Abkürzungen gibt es hier: (s) für
fest (solidus), (l) für flüssig (liquidius), (g)
für gasförmig (gaseous) und (aq) (aqua) –>
inWasser gelöst.

3.7.1 Aufstellen von
Reaktionsgleichungen

1. Alles auf die richtige Seite schreiben

Formeln aller Edukte und Produkte sor-
tieren, hinschreiben und die Aggregatzu-
stände in Klammern setzen.
Bsp. :NH3(g) +O2(g) → N2(g) +H2O(l)

2. Ausgleichen
Ausgleichen der beiden Seiten, umdasGe-
setzderErhaltungderMassenzuerfüllen.
Bsp. :4NH3(g)+3O2(g) → 2N2(g)+6H2O(l)

3.8 Gemische

3.8.1 Homogene Gemische

Eine Lösung bezeichnet ein homogenes
Gemisch zweier oder mehrerer Stoffe wie
zum Bsp. einWasser-Ethanol-Gemisch.
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3.8.2 Heterogenes Gemisch

Bezeichnet eine nicht-homogene Lösung.
Solche Gemische besitzen in unterschied-
lichen Bereichen unterschiedliche Eigen-
schaften. Ein Beispiel wäre das heteroge-
ne Gemisch zwischen Kaffee - Kaffeebo-
densatz.

3.9 Lösungen

3.9.1 Massenkonzentration

Die Massenkonzentration gibt an wie viel
Masse (g) in einemLiter Lösungsmittel ge-
löst ist.

3.9.2 Dichte

Die Dichte ist der Quotient zwischen der
Masse eines Stoffes unddemVolumen (Ar-
chimedisches Prinzip oder die ’Goldkro-
nenaufgabe in der Badewanne’):

ρ(X) =
m(X)

V
.

Die Einheit ist g
cm3 .

3.9.3 Konzentration

Die Konzentration ist die gelöste Stoff-
menge n[mol] von X, bezogen auf das Vo-
lumen an Lösung [l]:

c(X) =
n(X)

V (Loesung)
.

Die Einheit ist moll .

3.9.4 Verdünnte Lösungen

Im Labor müssen oft verdünnte Lösun-
gen aus konzentrierten hergestellt wer-
den. Die benötigten Volumina oder erhal-
tenen Konzentrationen für eine Verdün-
nungkönnenrelativ einfachbestimmtwer-
den. Für die Stoffmenge n eines gelösten
Stoffes in einer Lösung der Anfangskon-
zentration c1 und des Anfangsvolumen V1
ergibt sich:

n = c1 · V1

Wird die Lösung verdünnt, ergibt sich
eingrößeresVolumenV2, diegelösteStoff-
menge bleibt jedoch gleich. Die Konzen-
tration ergibt sich dann zu:

c2 =
n

V2
= c1 ·

V1
V2
.

3.9.5 Aktivitäten

DieVerwendungvonKonzentrationengilt
eigentlich für idealeSysteme/Mischungen.
In solchen Systemen gibt es keineWech-
selwirkungzwischendenTeilchen.DieAk-
tivität berechnet sich mit,

ai = γi ·
c

c0
,

wobei γ hier der Aktivitätskoeffizient und
c/c0 dieKonzentration c auf die Standard-
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konzentration c0 bezogen ist. Für γ = 1

wirddie ideale Lösungbeschrieben.Wech-
selwirkungen zwischen den Teilchen, wie
elektrostatische führenzudenAbweichun-
gen vom idealen Verhalten.
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4 Chemische Bindung

4.1 Die Ionenbindung

Kochsalz, NaCl, ist der Paradevertreter
dieser Art von Bindung. Es handelt sich
hierbei umVerbindungen zwischenAlkali-
metallenundHalogenenbzw. allgemeiner
um Verbindungen zwischen ’ausgepräg-
ten’ Metallen und Nichtmetallen. Es be-
steht ein großer Elektronegativitätsunter-
schied zwischen den Bindungspartnern.
Es bildet sich ein Anion-Kation-Paar. Das
ErreichenderEdelgaskonfiguration ist die
treibende Kraft.

Abbildung 4.1: Elektronenübertrag

4.1.1 Ionenbindung -
Anziehungskräfte

Vereinfacht gesagt basiert die Ionenbin-
dung auf der Anziehung zwischen gelade-

nen Teilchen (+ und -). Hier kann das Cou-
lomb Gesetz ganz klassisch zur Beschrei-
bung herangezogen werden.

F =
1

4πε0

zkezae

r2

Der Übergang von kovalenter Bindung
zur ionischen Bindung ist fließend und
unterschiedliche Beiträge können zur Be-
schreibungderBindungherangezogenwer-
den.

4.1.2 Kristallgitter

4.1.3 Eigenschaften

Salze besitzen hohe Schmelz- und Siede-
punkte. Dies ist durch die weitreichenden
in alle Richtungen wirkendenen elektro-
statischenWechselwirkungen im Kristall
erklärbar. Im festen Zustand sind Ioni-
sche Verbindungen nichtleitend, jedoch
die Schmelzen werden leitend. Hier ist
ein Ladungstransport aufgrund der Be-
weglichkeit der Ionen(keine festen Plätze
mehr wie imKristallgitter) möglich. Salze
sind oft farblos, da die Valenzelektronen
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Abbildung 4.2: Ausschnitt aus der Natri-
umchloridstruktur, Morti-
mer, 2014 S. 105

Abbildung 4.3: Beispiele für Gitter

relativ stark gebunden sind (Anregung im
sichtbaren Bereich des Spektrums nicht
leichtmöglich–>mehrEnergienötig). Sal-
ze sindhartundspröde. Ist derBelastungs-
punkt für eine Verschiebung der Gittere-
benen zueinander jedoch erreicht, dann
kommt es zum Bruch aufgrund der absto-
ßendenWW gleichnamiger Ladungen im
Kristall.

4.2 Die Atombindung

’Geteiltes Leid ist halbes Leid’, ist das Mot-
to in der Atombindung. In einer Bindung
zwischen zwei Atomen, werden sich die
Elektronenpaar(e) geteilt. So können bei-
dePartnerEdelgaskonfigurationerreichen,
im Idealfall zumindest. Bei der Atombin-
dungsinddieElektronegativitätenderBin-
dungspartner ähnlicher. Es handelt sich
hier außerdem um eine gerichteteWech-
selwirkung / Bindung. Eine Atombindung
kannmittels der Valenzbindungstheorie
(VB) und/oder der Molekülorbitaltheorie
(MO) beschrieben werden.

4.3 MO-Theorie

Ausgehend von Atomorbitalen(AOs) die
miteinander wechselwirken werdenMole-
külorbitale (MOs) aufgebaut. Die Elektro-
nen halten sich in den so gebildetenMOs
auf.
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Abbildung 4.4: MO-Schema für σ und σ∗

gebildet aus zwei 1s-AOs

Elektronen inMOsbefindensich imFeld
mehrererKerne.NurKombination(en) von
AOs gleicher Symmetrie und vergleichba-
rer Energie sind ’erlaubt’. Die Anzahl ge-
bildeterMOs ist gleich der Anzahl AOs. Es
sind sowohl additive- (Bsp. 1s+1s –> σ )
wie auch subtraktive- (Bsp. 1s-1s –> σ∗)
Kombinationenmöglich (siehe Abb. 7.4).

4.3.1 Besetzung

DieBesetzungerfolgtnachderHundschen
RegelundunterBerücksichtigungdesPauli-
Prinzips. Aus derMO-Besetzung kann die
Bindungsordnung bestimmt werden:

BDO =
1

2
(Nbindende−e− −Nanti−bindende−e−)

Für die Besetzung in Abb. 7.6
ergibt sich eine BDO von:

BDO =
1

2
(2− 0) = 1.

Abbildung 4.5: MO-Besetzungsschema
fürH2

4.3.2 MOs aus p-AOs

Abbildung 4.6: links: pz-Orbital, rechts-
oben: px-Orbital, rechts-
unten: py-Orbital

WennsichzweiAtomeentlangx–>Achse
annähern, dann...
- px-Orbitale –> bindendesσ−2p und ein
antibindendes σ∗2p-Orbital
- pz-Orbitale –> bindendes π- und ein an-
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tibindendes π∗-Orbital
- py-Orbitale –> bindendes π- und ein an-
tibindendes π∗-Orbital

Abbildung 4.7: Kombination von p-
Atomorbitalen zu MOs.
Die Knotenebenen sind in
rot markiert, Mortimer,
2014, S. 137

4.3.3 MO-Schema desO2-Moleküls

BeimO2-Molekülwechselwirkendie 1s, 2s
und 2p Orbitale miteinander. Der Fokus
soll im folgenden Schema jedoch auf die
Valenzelektronen in 2s und 2p und die zu-
gehörigen AOs gelegt werden (siehe Abb.

4.9). In einem ersten Schritt müssen die
Atomorbitale anhand ihrer Energie zuein-
ander angeordnet werden.

Abbildung 4.8: Energetische Abfolge der
Orbitale

ImnächstenSchritt sollte bestimmtwer-
den, welche AOs aufgrund Energetik und
Symmetrie direkt miteinander wechsel-
wirken können. So führt zum Beispiel die
WW zwischen den aus 2px und 2s gebil-
detenMOS zu einer Absenkung des σ2p-
Orbitals im Vergleich zu den zwei π-2p-
Orbitalen. Im letzten Schritt erfolgt dann
die Besetzung nach Hundscher Regel und
unter Einhaltung des Pauli-Prinzips.
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Abbildung 4.9: MO-Schema des O2-
Moleküls

4.4 Die
Valenzbindungstheorie
(VB)

Die VB-�eorie ist eine weitere Beschrei-
bungsmöglichkeit der chemischenBindung.
EswirdvonAtomenausgegangen,diemit-
einander wechselwirken. Die AOs über-
lappen miteinander. Für große Kernab-
stände kannman Elektronen Kernen zu-
ordnen, für kleine nichtmehr.Heitler und
London lieferten das theoretische Funda-
ment für diese �eorie (Heisenbergsche
Unschärferelation –> Elektronen sind un-
unterscheidbar).
Laut der Heisenbergschen Unschärfe-

relation müssen beide der folgendenWel-

Abbildung 4.10: Dissoziationskurve des
H2

lenfunktionen daher richtig sein:
ΨA(2)ΨB(1)undΨA(1)ΨB(2)Sowohldie
positive und negative Linearkombination
(LC) sindLösungderSchrödinger-Gleichung:

Ψ+ = ΨA(2)ΨB(1) + ΨA(1)ΨB(2)

und

Ψ− = ΨA(2)ΨB(1)−ΨA(1)ΨB(2).

4.4.1 H2 bindende/antibindende
Beschreibung

DiebeidenLCs lieferneinmal eineBeschrei-
bung inder eineBindungbeschriebenwird
== Elektronendichte zwischen den Ker-
nen und eine nichtbindenede Beschrei-
bung == Knotenebenen zwischen den Ker-
nen –> keine Elektronendichte Dies ist
ganzgenausowie inderMO-Beschreibung.
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4.4.2 VB-Zusammenfassung

Wenn sich zwei H-Atome annähern führt
dies zu einemÜberlappen der beiden 1s-
Orbitale –> Es entsteht ein gemeinsames
Orbital. Aufgrund des Pauli-Verbots ist
dieses Orbital mit nur einem Elektronen-
paar besetzbar bei jeweils entgegengesetz-
tem Spin der Elektronen.

4.5 VSEPR

ValenceShellElectronPairRepulsion-Modell
In Molekülen des TypsABn ordnen sich
die Elektronenpaare der Valenzschale so
an, dass sie sich möglichst weit aus dem
Weg gehen. Ähnlich wie gleich geladene
Kugeln auf einer entgegengesetzt gelade-
nen Kugeloberfläche. Eine Übersicht an
Anordungsmöglichkeiten ist hier zu fin-
den :
https://de.wikibooks.org/wiki/Allgemeine_

und_Anorganische_Chemie/_Struktur_

von_Molekülen

4.6 Hybridisierung

Mit dem Konzept der Hybridisierung ist
es auch möglich Molekülstrukturen vor-
herzusagen. Es stammt von Pauling und
die Basis bildet die Kombination unter-
schiedlicherOrbitale z.B. s-undp-Orbitale
zu Hybridorbitalen. Ein gutes Beispiel ist

die Struktur von Methan. Beim Methan
entstehen durch die Hybridisierung vier
äquivalenteHybridorbitale. Es sind in die-
sem Fall sp3-Orbitale, mit 14s- und jeweils
3
4p-Charakter. Jedes sp

3 Hybridorbital ist
mit einem ungepaarten Elektron besetzt.
Eswerdenvierσ-Bindungenerhalten.Auch
nicht an der Bindung beteiligte Elektro-
nen können bei einer Hybridisierung eine
Rolle spielen.

Abbildung 4.11:CH4

Weitere Hybridisierungsschemata sind
in Abb. 4.12 dargestellt.

4.7 Metallische Bindung

4.7.1 Elektronengas

DasMetallgitter wird von positiv gelade-
nen Ionenrümpfengebildet.Dies entspricht
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Abbildung 4.12:CH4

den Gitterplätzen im Kristall. Die Valen-
zelektronen hingegen sind delokalisiert,
sie können sich relativ frei bewegen. Dies
wird als Elektronengas bezeichnet. Das
Elektronengas bildet den Zusammenhalt
des Metallgitters.

Abbildung 4.13: Elektronengasmodell

4.7.2 Bändermodell

DerMetallkristall setzt sich aus vielen iso-
lierten Metallatomen eines Metalldamp-
fes zusammen.BeiderAnnäherungkommt
es zurWechselwirkung der AOsmiteinan-
der.Dies führt zu einerAufspaltung (siehe

Abb. 4.14. Als Folge exisitiert eine dichte
Folge von Energiezuständen.

Abbildung 4.14: Bandmodell-MO-
schematisch

4.8 Koordinative Bindung

Die koordinative Bindung ist die Art von
Bindung, die in der Komplexchemie vor-
kommt. In diesemFallwerdendieElektro-
nen nicht geteilt, sondern stammen von
einem Bindungspartner.

4.8.1 Komplexchemie

Komplexverb. besitzeneinZentrum(Metall-
Atom / Metall-Ion) und eine Ligandenhül-
le (mehrere Moleküle / Ionen. Der Ligand
wirkt als Lewis-BasedasZentralatomwirkt
als Lewis-Säure.
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Abbildung 4.15: Bändermodell-mehrere
Bänder

Abbildung 4.16: Bändermodell-Überblick

Abbildung 4.17: Koordinative Bindung

4.8.2 Lewis-Säure-Base-Konzept

Die Definition von Lewis ist allgemeiner
als die Brönsted-Definition einer Proto-
nenübertragungsreaktion.EineLewis-Säure
ist ein Elektronenpaar-Akzeptor und ver-
fügt über unbesetzteOrbitale in derValen-
zelektronenschale. Hingegen eine Lewis-
Base ist einElektronenpaar-Donator, dass
heißt sie besitzt ein freies Elektronenpaar.
Bei der Reaktion entsteht eine Atombin-
dung (siehe Abb. 4.17).
Beispiele für Lewis-Säuren:
BF3, AlH3, SO2, Al

3+, ...

Beispiele für Lewis-Basen:
NH3, PH3, H2O,F

−, CN−, ...

4.8.3 Koordinationszentrum

DasKoordinationszentrumbildet einZentral-
Atom oder Ion. Die stabilsten Komplexe
werden aus Metall-Ionenmit hoher posi-
tiver Ladung und kleinem Ionenradius ge-
bildet. Es gibt sowohl einkernige wie auch
mehrkernige Komplexe.

4.8.4 Liganden

Bei Liganden handelt es sich umMolekü-
le oder Ionen, welche ein ’freies’ Elektro-
nenpaar mitbringenmüssen. Es wird ei-
ne Bindungmit Zentralteilchen geknüpft.
Hier gibt es wiederum auch einzähnige
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undmehrzähnige Liganden. Einzähnige
Liganden sind zumBsp.:NH3,H2O oder
CN−. Ein bekannteres Beispiel für einen
mehrzähnigen Liganden ist EDTA
(Ethylendiamin-tetraacetat). EDTA ist ein
Chelat-LigandundkanngegenSchwerme-
tallvergiftungen eingesetzt werden.

Abbildung 4.18: EDTAmit Pb.

4.8.5 Koordinationszahl

Die Koordinationszahl ist definiert als die
Anzahl der vom Zentralteilchen gebunde-
nen Liganden. Es sindWerte im Bereich
von 2-12 bekannt. Am häufigsten treten 2,
4 und 6 auf. Aus denWerten ergeben sich
entsprechende Koordinationspolyeder.

4.8.6 Nomenklatur

In der Komplexformel müssen enthalten
sein: Zentralatom, Liganden, Anzahl und

Ladung.DieKoordinationseinheit wird in
eckige Klammern gesetzt und die Ladung
erscheint als Exponent. Das Zentralatom
wird vor dem Liganden geschrieben, wo-
bei die Liganden in alphabetischerReihen-
folge benannt werden. Abkürzungen wer-
den genauso wie Formeln behandelt. Im
Folgenden sind einige Beispiele gegeben:
[Al(OH)4]

−; [Cu(H2O)2(NH3)4]
2+.

Für die Herleitung der systematischen
Namen gibt es folgende Regeln:
1. Koordinationseinheit in eckige Klam-
mern, ggf. Ladung als Exponent
2. Zentralatom vor Liganden
3. Alphabetische Reihenfolge bei den Li-
ganden (Abkürzungen wie Formeln)
4. Mehratomige Liganden sowie Abkür-
zungen in runde Klammern
5.Oxidationszahl alsExponenthinterdem
Zentralatom
6.StrukturinformationenvordieKomplex-
formelmitHilfe vonVorsilben cis-, trans-,
fac (facial), mer (meridional)
7. Anzahl wird in griechischen Zahlwör-
tern vorangestellt. Um bei komplizierten
Liganden nicht die Übersicht zu verlieren,
werden diese in Klammern gesetzt und
mit Präfixen versehen: bis, tris, tetrakis,
...
8. Anionische Liganden enden auf−o
9. neutrale, positiv geladene –> keine bez.
Endung
10. neutrale Liganden in () aber Ausnah-
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men für häufig verwendete
11. Ladung in runden () hinter denNamen;
alternativ Ox.stufe
12. nach Liganden folgt die Bezeichnung
des Zentralatoms –> bei anionischen−at
als bez. Endung
13. Beispiele:

• [Al(OH)4]
− -Tetrahydroxidoalumi-

nat(III) bzw.Tetrahydroxidoaluminat(1-
)

• [Cu(H2O)2(NH3)4]
2+ - Tetraam-

mindiaquakupfer(II)

• [Cu(H2O)2(CH3NH2)4]
2+ -Diaqua-

tetrakis(methylamin)kupfer(II) - hier
nichtTetramethylamin–>N(CH3)

+
4
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4.8.7 Liste häufiger Liganden

Anionische Liganden Neutrale Liganden
Abkürzung alt neu Abkürzung neu

F− fluoro fluorido H2O aqua
Cl− chloro chlorido NH3 ammin
OH− hydroxo hydroxido CO carbonyl
CN− cyano cyanido NO nitrosyl
NCO− cyanato
O2− oxo,oxido oxido
NH2− amido
H− hydrido

Tabelle 4.1: Liste von anionischen und
neutralen Liganden und deren
Bezeichnung
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4.9 Nichtbindende
Wechselwirkungen

• ElektrostatischeWW

• VdW-Wechselwirkung

• Wasserstoffbrückenbindungen

• HydrophobeWW

4.9.1 Elektrostatische WW

Hier summiert man dieWechselwirkun-
gen zwischenMolekülen, die ein perma-
nentes Dipolmoment besitzen, wie zum
Beispiel HCl und oder dieWechselwirkun-
gen solcher Moleküle mit Ionen oder die
Wechselwirkung zwischen Ionen auf. Ei-
ne solche Wechselwirkung kann wieder-
um mit dem Coulomb-Gesetz beschrie-
ben werden (siehe Abb. 4.19 und 4.20).

Abbildung 4.19: Dipol-Ion-WW

Abbildung 4.20: Dipol-Dipol-WW; attrak-
tiveWW in grün, repulsi-
veWW in rot

4.9.2 VDW-WW

AmBeispiel derWechselwirkungzwischen
zwei Argon-Atomen kann man sich die
nicht-bindendendenWechselwirkungen
gut veranschaulichen. Das Lennard-Jones
Potential beschreibt die NB-WW (siehe
Abb. 4.21).UnterdeneinzelnenBeiträgen/Typen
kann unterschieden werden:

• elektrostatischeWWdurchLadungs-
verteilung (Dipol <-> Dipol)

• Induktion ->Multipolmomente von
Monomer 1 induziert Multipolmo-
ment in zweitemMonomer (perm.
Dipol <-> ind. Dipol)

• Dispersion /London-Kräfte (ind.Di-
pol <-> ind. Dipol)
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Abbildung 4.21: Das Lennard-Jones Poten-
tial fürAr2, definiert als
V = 4ε((σr )12 − (σr )6)
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4.9.3 Wasserstoffbrückenbindungen

Die H-Brücke ist eine Art der Dipol-Dipol-
Bdg.Hier fungiertdasWasserstoff alsBrücke
zwischen zwei elektronegativen Atomen.
Mit einem Atom ist eine polare kovalente
Atombindung ausgebildet und mit dem
anderen besteht eine Verbindung durch
elektrostatische Kräfte. Die Bindungslän-
gebeträgtungefähr18nmundderWinkel:180◦±
20◦, für H-Brücken inWasser. Die Ausbil-
dung vonH-Brücken inWasser ist ampro-
minentesten, aber auch in anderen Ver-
bindungen bestehen H-Brücken, so zum
Beispiel in Fluorwasserstoff (HF).

Abbildung 4.22: Darstellung einer
H-Brücke

Abbildung 4.23: Kleiner Wassercluster
mit eingezeichneten
H-Brücken
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5 Redoxchemie

5.1 Definitionen

5.1.1 Historisch

Die historischeDefinition der Oxidation
lautet, dass es sich bei der Oxidation um
dieAufnahmevonSauerstoff handelt.Das
deckt zumBsp.Verbrennungsprozesseund
’Rosten’ ab. In einer Reduktion wird Sau-
erstoff entfernt.

5.1.2 Heutige Definition

• Die Oxidation ist eine Elektronen-
abgabe

• Die Reduktion ist eine Elektronen-
aufnahme

Reduktion undOxidation treten immer
paarweise auf, da nur e− aufgenommen
werden können, wenn irgendwo welche
abgegeben werden.

• Oxidation:A→ A+ + e−

• Reduktion:B + e− → B−

RedoxreaktionensindElektronenübertra-
gungsreaktionen.

5.2 Oxidationszahlen

Oxidationszahlendienenzur formalenBe-
schreibung vonRedox-Prozessen. Sie sind
fiktive Ladungen fürAtome (inVerbindun-
gen). Die Oxidationszahl eines einzelnen
Atoms oder im elementaren Zustand ist
Null. Die Oxidationszahl eines einatomi-
gen Ions in einer ionischen Verbindung
entspricht der Ladung des Ions.

5.2.1 Oxidationszahlen in kovalenten
Verbindungen

Hier wird das Molekül gedanklich in Io-
nen aufgespalten und der elektronegative-
re Partner erhält Elektronen zugeordnet.
Wenn beide vom gleichen Atomtyp sind,
bekommenbeide dieHälfte der Bindungs-
elektronen.
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Verbindung auftretende Ionen Oxidationszahl (Kation) Oxidationszahl (Anion)
NaCl Na+, Cl− Na+(+I) Cl−(−I)
CaO Ca2+, O2− Ca2+(+II) O2−(−II)
Fe3O4 2Fe3+, F e2+, 4O2− Fe3(+8/3) O−4 (−II)

Tabelle 5.1: Oxidationszahlen in ionischen Verbindungen

Verbindung fiktive Ionen Ox.zahl fikt. Kation(en) Ox.zahl fikt. Anion(en)
HCl H+, Cl− H(+I) Cl(−I)
H2O2 2H+, 2O− H2(+I) O2(−I)
HNO3 H+, N5+, 3O2− H(+I), N(+5) O3(−II)

Tabelle 5.2: Oxidationszahlen in kovalenten Verbindungen



5.2.2 Regeln zu Oxidationszahlen

Die Summe aller Oxidationszahlen muss
Null ergeben oder Ladung des Ions.
Allgemein

• Sauerstoff meistens -II

• H kann +I,-I und 0 annehmen

• F immer -I

in organischen Verb.

• C kannWerte zwischen -IV und +IV
annehmen

• Hmeist +I (außer in Hydriden -I)

• Omeist -II

• Halogen -I

• Nmeist -II (häufigeAusnahmensind
Nitro- und Nitrosogruppen)

Ox.Zahl für C

• liegt eine Bindung zu einem glei-
chen Bindungspartner vor, so wird
diese nicht mit gezählt (benachbar-
teKohlenstoff-Atomeverhalten sich
neutral).

• Für jede Bindung zu einem elektro-
positiveren Partner und auch für je-
de positive Ladung in der Verbin-
dungwird -1 addiert.Doppelbindun-
gen zählen dabei zweifach.

• Für jede Bindung zu einem elektro-
negativeren Partner und auch für
jede negative Ladung in der Verbin-
dung wird +1 addiert. Doppelbin-
dungen zählen dabei zweifach.

Abbildung 5.1: Kohlenstoffverbindungen
Oxidationszahlen von
C; oben links: -V; oben
rechts:-II; unten links:
+III; unten rechts: +IV

EineListe vonOxidationsstufenderEle-
mente ist zufindenaufhttps://de.wikipedia.
org/wiki/Liste_der_Oxidationsstufen_

der_chemischen_Elemente
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5.3 Redoxreaktionen (allg.)

5.3.1 Oxidationszahlen

• Oxidation –> e−-Abgabe –> Oxida-
tionszahl des oxidierten Teilchens
erhöht sich

• Reduktion–>e−-Aufnahme–>Oxi-
dationszahldes reduziertenTeilchens
wird kleiner

Abbildung 5.2: Redoxgleichungssystem

5.3.2 Begrifflichkeiten

Reduktionsmittel sindSubstanzen,dieElek-
tronen abgeben bzw. denen Elektronen
entzogen werden. Sie selbst werden bei
diesem Vorgang oxidiert.
- Bsp.:
Zn,Na,C,H

–>Zn→ Zn2+ + 2e−

Oxidationsmittel sindSubstanzen,diedem
Reaktionspartner Elektronen entziehen
unddamitdessenOxidationbewirken.Sie
selbst werden bei diesem Vorgang redu-
ziert.
- Bsp.:
O,Cl,HNO3,KMnO4, S

–> S + 2e− → S2−

5.3.3 Disproportionierung und
Komproportionierung

Eine Redoxreaktion bei der ein Element
in einer Verbindung gleichzeitig oxidiert
und reduziert wird, nennt man Dispro-
portionierung. Es entstehenzweiProduk-
te mit unterschiedlichen Oxidationszah-
len
3Br2+6OH− → 5Br−+BrO−3 +3H2O

Das Gegenstück zur Disproportionierung
ist die Komproportionierung:
2MnO−4 +3Mn2++4OH− → 5MnO2+

2H2O

5.4 Redoxgleichungen
aufstellen

5.4.1 Allgemeine Vorgehensweise

1. Oxidationsstufen bestimmen

2. Teilgleichungen für Oxidation und
Reduktion aufstellen

3. Elektroneutralität

4. Ausgleich der elektrischen Ladun-
gen, Atomausgleich

5. Elektronenbilanz

6. Summe der Teilgleichungen bilden
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Abbildung 5.3: Redoxgleichungen aufstel-
len

7. ’Kürzen’

8. Check: Gleiche Anzahl der jeweili-
genElementeaufbeidenSeiten?Ge-
samtladung gleich?
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6 Säuren und Basen

6.1 Historischer Überblick

• Arrhenius (1887)
Säuren sind Stoffe, die in wässri-
ger Lösung H+-Ionen bilden. Ba-
sen sind Stoffe, die in wässriger Lö-
sungOH−-Ionen bilden.

• Brønsted-Lowry (1923)
Säuren sind Stoffe, die Protonen ab-
geben können –> Protonendonato-
ren. Basen sindStoffe, die Protonen
aufnehmen können –> Protonenak-
zeptoren.

• Lewis (1938)
Säuren sind Elektronenpaar Akzep-
toren. Basen sind Elektronenpaar
Donatoren

6.2 Brønsted-Lowry-Konzept

Eine Säure-Base-Reaktion ist eine Proto-
nenübertragungsreaktion.Hierbildenzwei
Säure-Base-Paare ein konjugiertes bzw.
korrespondierendes Säure-Base-Paar.
HA+B 
 HB+ +A−

Säure1 + Base2
 Säure2 + Base1

6.2.1 Struktur von ’Brønsted-Säuren’

EineBrønsted-Säure enthält allg. polar ge-
bundenenWasserstoff, z.B. Bindung von
H zu Nichtmetallen.

Abbildung 6.1: Salzsäure

BeiElementenmit einergeringerenElek-
tronegativität (z.B. S, C, N, P) könnenwei-
tere Bindungen zu Sauerstoff die Polari-
tät der H-X-Bindung erhöhen (siehe Abb.
7.2).

6.3 Amphoterie

Amphoter sind Verbindungen, die in Ab-
hängigkeit des Charakters eines weiteren
Säure-Base-Paars als Säure oder Base rea-
gieren können. Ein Beispiel ist hierWas-
ser:
HCl(g) +H2O(l) 
 H3O

+
(aq) + Cl−(aq)

Säure1 + Base2
 Säure2 + Base1
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Abbildung 6.2: Schwefelsäure

H2O +NH3(aq) 
 NH+
4(aq) +OH−(aq)

Weitere Amphotere sind:
HCO−3 , HSO

2−
4 , HPO2−

4 .

6.3.1 Autoprotolyse des Wassers

Als Folge der amphoteren Eigenschaften
vonWasser reagiert es auchmit sich selbst
(Autoprotolyse).
H2O +H2O 
 H3O

+ +OH−

Hier lässt sich dasMassenwirkungsgesetz
(MWG) anwenden.

6.3.2 Einschub
Massenwirkungsgesetz (MWG)

GuldbergundWaageermitteltendasMWG
1864 experimentell. Es kann über die Be-
trachtung der Reaktionskinetik hergelei-
tet werden. Die Geschwindigkeit einer Re-
aktion ist direkt proportional zur relativen

Aktivität der Edukte hoch deren stöchio-
metrischen Koeffizienten

v ∼ a(Edukte)|νi|

und je höher die Aktivität der Edukte ist,
desto schneller läuft die Reaktion ab.Wäh-
rend der Hinreaktion nimmt die Aktivi-
tät der Edukte ab und die Aktivität der
Produkte zu. Dies hat zu Folge, dass die
Geschwindigkeit der Hinreaktion kleiner
wirdunddiederRückreaktiongrößer.Wenn
beideGeschwindigkeitengleich groß sind,
werden in gleicher Zeit die gleiche Menge
an Edukt und Produkt gebildet.

aA+ bB 
 cC + dD

Die Geschwindigkeiten für die Hin- und
Rückreaktionen sind:

vhin = khin · aa(A) · ab(B)

und

vrueck = krueck · ac(C) · ad(D).

Im GG sind vhin = vrueck. Womit sich
folgendes ergibt:

K =
khin
krueck

=
ac(C) · ad(D)

aa(A) · ab(B)
.
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6.3.3 Autoprotolyse des Wassers -
MWG

Die Gleichgewichtsreaktion ist wie folgt:

H2O +H2O 
 H3O
+ +OH−.

Hier lässt sich das MWG anwenden:

Kc =
cH3O+ · cOH−

c2H2O

Das GG liegt auf der linken Seite, die Kon-
zentration von 55,55 mol/l ist praktisch
konstant. So kann die Konzentration in
dieGG-Konstantemit einbezogenwerden:

cH3O+ · cOH− = Kc · c2H2O = KW .

Für eine Temperatur von 25◦C folgt
KW = 1 · 10−14mol2l−2.

6.3.4 Ionenprodukt des Wassers

H3O undOH− werden im gleichen Um-
fang gebildet, daher für erhält man für
25◦C :

cH3O+ = cOH− =
√
KW = 10−7mol·l−1

Die Konzentrationen in reinem Wasser
sind also sehr klein.

6.4 pH-Wert

Der pH-Wert ist definiert als der negative
dekadischeLogarithmusderH3O

+-Konzentration:

pH = −lg(cH3O+).

Daraus folgt ein pH-Wert für reinesWas-
ser von:

pH = −lg(cH3O+) = −lg(1 · 10−7mol · l−1) = 7.

Die pH-Wert Skala erstreckt sich von
0-14. Ist der pH-Wert gleich 7 so bezeich-
netman eine Lösung als neutral (cH3O+ =

cOH− ). FürWerte kleiner 7 sind es saure
Lösungenund fürWerte größer 7 basische.
DerpOH-Wert ist analog über dieKonzen-
tration anOH−-Ionen definiert:

pOH = −lg(cOH−).

Für die Summe gilt:
pH + pOH = −lg(KW ) = 14.

6.5 Stärke von
Brønsted-Säuren/Basen

Allgemeinmüsste hierfür die Frage beant-
wortet werden, wie leicht ist die Abgabe
/ Aufnahme von Protonenmöglich? Hier
ist auch immer der jeweilige Reaktions-
partner entscheidend. Die stärkste Säu-
re reagiert mit der stärksten Base. Dies
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führt zur Bildung schwächster korrespon-
dierender Base und Säure. Die Stärke von
Säuren und Basen ist vergleichbar, wenn
sich auf die gleiche Base/Säure bezogen
wird. Im Allgemeinen ist diesWasser.

6.5.1 Starke und schwache Säuren

Starke Säuren dissoziieren vollständig.

Schwache Säuren dissoziieren nur teil-
weise; echtes GG:

6.6 Der pKS-Wert

DerpKS-Wert ist einqualitativesMaßzur
Bestimmung der Säurestärke. Er ergibt
sich aus dem Aufstellen des MWG, wobei
in verd. LösungendieH2O-Konzentration
annähernd konstant ist:

KS =
cH3O+ · cA−

cHA
.

KS ist die Säurekonstante, wobei der ne-
gativedekadischeLogarithmusdiesesWerts
verwendet wird:

pKS = −lg(KS).

6.7 Der pH-Wert von starken
Säuren

Das Protolysegleichgewicht liegt weit auf
der rechten Seite, pro Säure-Molekül wird
praktisch einH3O

+-Molekül gebildet. So-
mit ergibt sich:

cHA = cH3O+ → pH = −lg(cHA).

6.8 Der pH-Wert von
schwachen Säuren

Schwache Säuren dissoziieren nur unvoll-
ständig in wässriger Lösung (siehe Abb.
7.4). Hierfür kann das MWG aufgestellt
werden

KS =
cH3O+ · cA−

cHA
,

wobei aus einemMolekülHA jeweils ein
H3O

+- und einA−-Ion entsteht. Somit
gilt: cH3O+ = cA−. Aus dem Protolyse-
GG ergibt sich mit cH3O+ = cA−

c2H3O+ = KS · cHA

und wird zu

cH3O+ =
√
KS · cHA.

Die Konz. der Säuremolek. (cHA) im GG
entspricht der Anfangskonzentration, ver-
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mindertumdieumgesetztenHA-Moleküle:

cHA = cSaeure − cH3O+ .

Damit kann der pH-Wert wie folgt berech-
net werden:

pH = −1

2
· (pKS − lg(cSaeure)).

6.9 Mehrprotonige Säuren
(MPS)

Für den Fall, dass mehr als nur ein Pro-
ton abgespalten wird gilt allgemein für
die einzelnen Protolyseschritte:KS(I) >

KS(II) > KS(III). Für jedenderSchrit-
te kann das MWG aufgestellt werden.

1. Abspaltung

• H2A+H2O 
 H3O
++HA−

• mit der Protolysekonstanten:

•
cH3O

+ ·cHA−

cH2A
= KS(I)

• die Konzentration vonH3O
+-

ist gleich derHA−-Ionen

2. Abspaltung

• HA−+H2O 
 H3O
++A2−

•
cH3O

+ ·cA2−

cHA−
= KS(II)

• dieKonz. vonH3O
+ undHA−

Ionen ändert sich sehr wenig
–> Konz. d.A2−-Ionen gleich
KS(II)

6.9.1 Zusammenfassung MPS

Multiplikation der beiden Protolysekon-
stanten:

KS(I)·KS(II) =
cH3O+ · cHA− · cH3O+ · cA2−

cH2A · cHA−

=
c2H3O+ · cA2−

cH2A

Diese Gleichung kann umgestellt wer-
den und es wird eine Beziehung erhalten,
mit der in Abhängigkeit des pH-Werts die
A2−-Konzentrationberechnetwerdenkann:

c2H3O+ · cA2− = KS(I) ·KS(II) · cH2A

6.10 pKB-Wert von Basen

• alles wie gehabt :)

• A− +H2O 
 OH− +HA

• MWG aufstellen:

cOH− · cHA
cA− · cH2O

= KB

Somit erhalten wir: pKB = −lg(KB).
Es besteht folgender Zusammenhang zwi-
schen pKS- und pKB-Wert: Das Produkt
aus Säure- und Basekonstante liefert das
Ionenprodukt desWassers.

KS ·KB =
cH3O+ · cA− · cOH− · cHA

cHA · cA−
= cH3O+ ·cOH− = KW
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und somit:

pKB + pKS = 14.

Hieraus folgt: Je stärker eine Säure, desto
schwächer die Base (und umgekehrt).

6.11 Pufferlösungen

Der pH-Wert von Pufferlösungen ist ge-
genüber Säure- bzw. Base-Zugabe relativ
stabil. Sie bestehen aus einer schwachen
Säure / Base und dem korrespondieren-
dem Salz. Anwendung des MWG auf Pro-
tolysereaktion liefert:
HA+H2O 
 H3O

+ +A−

KS =
cH30+ · cA−

cHA · cH2O
,

jetzt umstellen

cH3O+ = Ks
cHA
cA−

und daraus folgt:

pH = pKS + lg
cA−

cHA
.

6.12 Säure-Base Titration

Die SB-Titration ist ein maßanalytisches
Verfahren. Sie basiert auf einer Kombina-
tion aus Volumenmessung und stöchio-
metrische Berechnung. Es wird eineMaß-
lösungbekannterKonzentrationzurProbe-

bzw. Analyselösung gegeben, bis diese in
einer bekannten Reaktion vollständig um-
gesetzt ist (Äquivalenzpunkt). Dies ent-
spricht der gesuchten Stoffmenge in der
Analyselösung.Hier soll nur exemplarisch
die Titration einer starken Säuremit einer
starken Base behandelt werden.

Abbildung 6.3: Titration von 50.0ml HCl
(0.100 mol/l) mit Natron-
lauge (0.100 mol/l), sche-
matisch

• am Äquivalenzpunkt –> Salzlösung
c(Na+) = c(Cl−)

• nach ca. 49.9 ml erreicht –> pH=7

• HClaq + NaOHaq → NaClaq +

H2Oaq

• wenn c(HCl) unbekannt ist, dann
kannmit Hilfe der Neutralisations-
gleichung n(HCl) = n(NaOH)

c(HCl) berechnet werden
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c(HCl)·V (HCl) = c(NaOH)·V (NaOH)

–>

c(HCl) = c(NaOH) · V (NaOH)

V (HCl)

Abbildung 6.4: Titration von 50.0 ml Es-
sigsäure (0.100mol/l) mit
Natronlauge (0.100mol/l),
schematisch

Abbildung 6.5: Titration von 50.0 ml
Ammoniak (0.100 mol/l)
mit Salzsäure (0.100
mol/l), schematisch

Abbildung 6.6: Titration von 50.0 ml Es-
sigsäure (0.100mol/l) mit
Ammoniak (0.100 mol/l),
schematisch
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7 Grundlagen Organische Chemie

7.1 Historisch

Zunächst Chemie des Lebens –> Verbin-
dungen, die in Lebewesen bzw. der ’be-
lebtenNatur’ vorkommen...das wars auch
schon...und das ist nicht nur der Fall.

7.2 Kohlenstoff als zentrales
Element

Das Erreichen der Edelgaskonfiguration
in der Bindungmit sich selbst ist hier ein
entscheidender Faktor. Die Elemente der
vierten Hauptgruppe können diese durch
Atombindungen erreichen. –> Bor zum
Bsp.hat zuwenigAußenelektronen (kommt
bei B-B Bindung nur auf 6). N und O ha-
ben schon wieder zu viele (10, 12). Diese
freien Elektronenpaare machen dann ’Un-
fug’. Was ist dann aber mit Si?

Abbildung 7.1: Si und C im Vergleich

Silicium ist weniger elektronegativ als
Kohlenstoff. Dadurch ist Silicium leich-
ter angreifbar wie zum Beispiel von Le-
wis Basen. So ist auch die Si-Si Bindung
weniger stabil, als die Si-O Verbindung.
Alles wird also fleißig zu SiO2 oxidiert.
Auch Kohlenstoffverbindungen würden
aus thermodynamischerSicht oxidiertwer-
den, dies ist jedoch aus kinetischer Sicht
ungünstiger. Somit bleibt das Plastik, wie
PET, in den Weltmeeren wohl noch ein
bisschen erhalten.

7.3 PSE der Organischen
Chemie

Abbildung 7.2: PSE der Organischen Che-
mie
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7.4 Stoffklassen

Abbildung 7.3: Zusammenfassung der Stoffklassen



7.5 Benennung von
Verbindungen

siehe Tafel...

7.6 Beschreibung von
Reaktionen

7.6.1 Nucleophile und Electrophile

Das Bestimmen von Nucleophil und Elec-
trophil ist sehr wichtig, um im nächsten
Schritt den Reaktionsverlauf beschreiben
zu können!

• Nucleophile sind kernliebend, sie
besitzenenergiereichebesetzteMOs.

• Electrophile sind elektronliebend,
sie besitzen unbesetzte energiear-
meMOs.

7.6.2 Neutrale Nucleophile

AmHäufigsten sind hier Nucleophile, die
ein nichtbindendes freies Elektronenpaar
haben. Beispiele für neutrale Nucleophile
sind: Ammoniak, Amine, Wasser, Alkoho-
le So gibt es auch Nucleophile mit einem
freien Elektronenpaar in
sp3-Hybridorbitalen, wie Phosphine und
�iole.

7.6.3 Anionische Nucleophile

Bei anionischen Nucleophilen kommt es
zu einer elektrostatischen WW zu posi-
tiv geladenen Electrophilen. Gewöhnlich
sind dasO, S oderHalogene. Beispiele hie-
für wären:OH−,Br−,CN−.

7.6.4 Nucleophile ohne
nichtbindendes e− − Paar

Auch bindende π-Elektronen können ei-
ne Rolle spielen, so sind Alkene schwache
Nucleophile. Sie können aber auch Elec-
trophile sein. Dies hängt jeweils von den
Substituenten ab.

7.6.5 Electrophile

Electrophile sind meistens positiv oder
neutral geladen. Sie besitzten ein freies
’Orbital’, wie z.B. p-Orbital von Boran. An-
dere wiederum besitzen kein freies lee-
res Atomorbital –> vielmehr LUMOs. Die
Energie wird von elektronegativeren Ato-
men / Bindungspartnern beeinflusst und
energetisch abgesenkt (vgl. MO Schema
zwischen untersch. Atomtypen).

7.7 Reaktionen beschreiben

Die Beschreibung von Reaktionen und da-
mit verbundenenÄnderungenderBindun-
gen (bildliche Verschiebung von Elektro-
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nen(paaren)) geschieht mittels gebogener
Reaktionspfeile y. Diese beginnen im-
meraneinemElektronenpaar.DieLadung
muss immer erhalten bleiben. Für die Be-
wegung einzelner Elektronen, wie bei ra-
dikalischen Reaktionen benutzt man Pfei-
le mit halber Pfeilspitze.

Abbildung 7.4: Reaktionen beschreiben 1

Abbildung 7.5: Reaktionen beschreiben 2

Beim Zeichnen der Reaktion ist auch
dieOrientierungwichtig, sokannderPfeil
auch durch Atome ’gezeichnet’ werden,
um zu definieren an welchem Atom ei-
ne neue Bindung entsteht. Es ist zudem
wichtig, immer die maximalen Valenzen
zu überprüfen, zum Bsp. kein fünfbindi-
ger Kohlenstoff.

7.8 Konfiguration &
Konformation &
Stereochemie

Abbildung 7.6: Isomere (Typen)

• Konstitutionsisomere sind Verbin-
dungen,die ausdergleichenAnzahl
und des gleichen Typs Atome aufge-
baut und nur auf unterschiedliche
Weise verknüpft sind.

• Stereoisomere

– Diastereomere sind Isomere,
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die sichnichtwieBildundSpie-
gelbild zueinander verhalten.

* cis-/trans Isomere

* Konformere:EineKonfor-
mation kann ohne
Bindungsbruch ineinean-
dere überführt werden
–> Rotation um Einfach-
bindungen
(Rotamer)

* Rotamere

– Enantiomere sind Isomere,die
sich wie Bild und Spiegelbild
zueinander verhalten.

7.8.1 Beschreibung der Konfiguration

Cahn-Ingold-Prelog(CIP)-Konvention
für Kohlenstoff als Zentrummit vier ver-
schiedenenSubstituenten; FürdieBestim-
mungvonRundSwirdzunächst eine ’Rang-
ordnung’ an Substituenten erstellt (1-4). Je
höher die Ordnungszahl des Substituen-
ten desto besser der Rang / bei gleicher
OZ entscheidet der nächstgebundene usw.
DerSubstituentmitdemniedrigstenRang
musshinterderTafelebene liegen (vonuns
weg)–>Molekül drehen. Nun entlang der
Prioritätenwandern.WennPrioritäten im
Uhrzeigersinn angeordnet sind, dann er-
hält man R und wenn gegen den Uhrzei-
gersinn dann S.

Abbildung 7.7: Die absolute Konfigurati-
on bestimmen.

7.8.2 Chiralität

ZweiEnantiomereVerbindungenbesitzen
zunächst gleiche Siedepunkte, Schmelz-
punkte sowie in vielerlei Hinsicht gleiche
Spektren. Es gibt aber auch Unterschie-
de. So können chirale Verbindungen an-
hand der Drehung von linear polarisier-
tem Licht unterschieden werden. Das En-
antiomer welches die Polarisationsebene
des Lichtes nach rechts dreht wird als (+)-
Enantiomer bezeichnet. Wenn die Pola-
risationsebene des Lichts nach links ge-
dreht wird dann als (-)-Enantiomer. Dies
ist unabhängig von R und S, der absoluten
Konfiguration.Diephysikalischenundche-
mischen Eigenschaften von Enantiome-
ren sind bis auf den Drehwert gleich –>
fürDiastereomere ist dies nicht der Fall.
–>unterschiedlichephysikalischeundche-
mische Eigenschaften

7.9 Reaktionstypen

• Substitutionen
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• Eliminierungen

• Umlagerungen

• Additionen
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