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Allgemeine Hinweise

Zeit: Dienstag, 09:45-11:15, und alternativ Freitag, 11:30-13:00

Ort: HS Neue Chemie, Geb. 30.46

Dozent: Grunwaldt

SWS: 2 ECTS: 3

Erster Vorlesungstermin: Dienstag, 26. 10. 2010

Die Vorlesung von Dienstag wird bis auf Weiteres am Freitag wiederholt. Bitte suchen Sie
sich einen Termin aus. Der Hérsaal hat nur ca. 400 Platze bei ca. 600 Interessenten!

Zu aktuellen Informationen rund um Vorlesung und Prifung gelangen Sie von
der Internetseite http://www.itcp.kit.edu/grunwaldt/82.php.

Diese Seite fiihrt Sie zu einem Skript, Ubungsaufgaben inkl. Lésungen sowie Aufgaben und
Lésungen der vorangegangenen Klausuren. Anhand der Aufgaben und des Skripts kénnen
Sie lhren Kenntnisstand Uberprifen. Zum Ende der Vorlesung werden Beratungstutorien
angeboten; Termine und Ort werden rechtzeitig in der Vorlesung und auf der Internetseite
bekanntgegeben.

Klausur: Eine dreistindige Abschlussklausur findet am Dienstag, 22.3.2011, 14:00 Ubhr,
statt. An- und Abmeldung zu Prifungen erfolgen ausschlieBlich Gber die Selbstbedienungs-
funktion oder das Studentenburo.

Fir den Fall der Abmeldung beachten Sie: Die Abmeldung Uber die Selbstbedienungsfunkti-
on ist nur moglich, so lange die Anmeldung freigeschaltet ist. Danach kann die Abmeldung in
Schriftform erfolgen, letzter moglicher Termin: Abgabe bei der Aufsicht vor der Ausgabe der
Aufgaben. Spatere Abmeldungen nur noch mit arztlichem Attest.

Studenten, die sich ordnungsgemal von der Klausur abgemeldet haben, sind so gestellt, als
hatten sie sich nicht angemeldet.

Ansprechpartner zu allen Fragen:
Dr. G. Schoch, Geb. 11.21, Raum 009; e-mail schoch@ict.uni-karlsruhe.de Tel. (0721) 608
3189.

Sprechzeiten von Prof. Grunwaldt:
Dienstag (nur in der Vorlesungszeit): 8:30 bis 9:15 in Geb.11.21, Raum 107
oder unmittelbar nach der Vorlesung.



Arbeiten mit dem Skript

Das Skript umfasst den gesamten fir die Lehrveranstaltung und damit fir die Prifung
wesentlichen Stoff.

Zusatzinformationen, die nicht explizit in der Vorlesung besprochen werden und nicht
prufungsrelevant sind, sind grau hinterlegt.

Eckige Klammern bezeichnen eine Einheit, z. B. [g/mol]

Abkirzungen:

= bedeutet ,das heil3t, ,daraus folgt®
s.u. bedeutet ,siehe unten®

s.0. bedeutet ,siehe oben®

Quellennachweis:
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1. Aufbau der Materie

1.1 Einleitung

1.1.1 Abgrenzung der Chemie

Die Chemie ist die Lehre von den Stoffen und stofflichen Veranderungen. Bei einem chemi-
schen Vorgang, einer chemischen Reaktion, erfolgt eine Stoffumwandlung. Aus den Aus-
gangsstoffe (Reaktanden, Edukte, Reaktionspartner) entstehen neue Stoffe (Produkte) mit
anderen Eigenschaften. Chemische Reaktionen sind in der Regel mit einem Energieumsatz
verknupft, sie lassen sich im Allgemeinen umkehren. Die Gesamtmasse des Systems andert

sich bei einer chemischen Reaktion nicht.

1.1.2 Grundbegriffe

Einteilung —___

reine Stoffe Stoffgemische (Gemenge)
Elemente  chem. Verbindungen homogen heterogen
(Al) (Al20s3) (Luft, Bronze) (Schaum, Granit, Milch)

Element:
e besteht aus gleichartigen Atomen, d.h. gleiche Anzahl von Protonen

e durch Symbol von 1-2 lateinischen Buchstaben gekennzeichnet (z. B., K, CI, Ca)

Kernladungszahl: entspricht Anzahl von Protonen eines Elementes

Atom:
e kleinstes, chemisch nicht teilbares Teilchen
e Masse 10%-10% g

e Durchmesser 1-5 - 10"° m = 0.1-0.5 Nanometer [nm] = 1-5 Angstrém

Chemische Verbindungen entstehen aus zwei oder mehreren Elementen = enthalten 2

oder mehr Atomarten



Molekule:
e bestehen aus mehreren gleich- (H,, O;) oder ungleichartigen (H,O) Atomen

e meist flichtige Verbindungen (Siedepunkt < 500 °C)

Hypothese von Avogadro: Bei gleichen Bedingungen enthalten gleiche Volumina idealer
Gase gleich viele Teilchen (Unter Standardbedingungen enthalten 22,414 Liter eines idealen
Gases 6,02 - 10% Teilchen = 1 mol, s.u.)

lonen:
e elektrisch geladene Atome (z. B. Na*) oder Molekiile (z. B. SO4*)
e chemische Formel der lonen gibt an, in welchem Verhaltnis diese in Losung oder im
Kristallgitter vorliegen
e positive geladene = Kationen

e negativ geladene = Anionen

Coulombsches Gesetz beschreibt Krafte zwischen geladenen Teilchen:

r::E.Ql'Qz @

2 r? r
Ladung eines Elektrons (= Elementarladung): e = 1.602:10" As (1 As=1C)

Versuch: lonenwanderung
In einem U- Rohr ist eine Lésung vorgelegt, die Cu(NH;)*- (blau) und CrO,*-
(gelb) lonen enthalt, die Lésung erscheint gelbgriin. Es wird eine Gleichspan-
nung angelegt und nach einiger Zeit kann man anhand der Farbe erkennen,
dass die blauen Cu(NHs)?*- lonen zur Kathode (negativer Pol) und die gelben

CrO4*-lonen zur Anode (positiver Pol) gewandert sind.

Masse der Atome:
Bestimmung erfolgt Gber das Verhaltnis von Masse und Ladung (m/q) im Massenspektro-
meter basierend auf der unterschiedlichen Ablenkung geladener Teilchen im Magnetfeld auf-

grund unterschiedlicher m/q - Verhaltnisse (Massen).
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Beispiel: Massenspektrum von Ca
Atommasseneinheit u: u = 1/12 der Masse des Kohlenstoffnuklids '2C

=1/6.02:10% g = 1.66-10%" kg
= in 12 g Kohlenstoff ("*C) sind 6.02-10% Kohlenstoffatome enthalten

Avogadro-Zahl: 6,02 - 10%

Avogadro-Konstante: 6,02 - 10 mol™

Stoffmenge n [mol]: 1 mol entspricht 6,02 - 10% Teilchen

Molare Masse M [g/mol]:  Masse pro Mol

Stoffmenge n [mol]: n=m/M [g]/[g/mol]

z. B., molare Masse von Kohlenstoff Mc=12 g/mol



Chemische Formel: Zahlenverhaltnis der in einer Verbindung enthaltenen Atome, die durch
Symbol des Elements reprasentiert werden,
z.B. AlL,O; = 2 Al-Atome + 3 Sauerstoffatome

NaCl = 1 Na-Atom + 1 Cl-Atom

Atome bestehen aus Elementarteilchen:

Masse inu  Ladung

Elektronen 0,0055 e
Protonen 1,0072 e
Neutronen 1,0086 neutral

Chemie wird durch die Elektronen bestimmt.

Atomkern (d = 10™"° m):
e besteht aus Protonen und Neutronen, die zusammen als Nukleonen bezeichnet
werden

e st positiv geladen

Elektronenhiille (d = 107"° m):
e Aufenthaltsbereich der Elektronen

e negativ geladen
Element besteht aus Atomen der gleichen Protonenzahl (= Ordnungszahl)
Isotope: Atome mit gleicher Protonenzahl, aber verschiedenen Neutronenzahlen
Nuklide: Atome mit gleicher Protonen- und Neutronenzahl

Nomenklatur:

Protonen+Neutronen 12 ~.13 ~.14 :
brotonenzanl 6 C1 6 C; 6 C sind Isotope des Kohlenstoffs

Massenzahl:
e Summe der Nukleonen (Protonen + Neutronen) eines Isotops (Nuklids)

e relative Masse in Atommasseneinheiten = Massenzahl



1.2 Elektronenhille
1.2.1 Energiestufen der Elektronen
Spektrallinie: Linien- (Wellenlangen-) Spektrum, das einzelne Atome emittieren, charakte-

ristisch fur jedes Element

= Spektralanalyse (z.B. Atomabsorptionsanalyse) zur quantitativen Bestimmung von Metal-

len
Versuch: Flammenféarbung
Mit Hilfe eines Zerstaubers werden verschiedene Metallsalzlésungen in die
Flamme eines Bunsenbrenners eingebracht. Man erkennt eine fir das jeweili-
ge Metallatom spezifische Flammenfarbung (z.B. gelb (Na), grun (Ba)).
; hotographische
Lichtquelle P JRE Platte

\\.
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Linienspektrum

Prisma

Spektrale Zerlegung des Lichts mittels Prisma

Interpretation der Beobachtungen fuhrt zur Quantentheorie, die u.a. besagt, dass Energie ei-
nes Systems nur in ganzzahligen Vielfachen von Energiequanten auftritt: E=hv (h =

Plank’sches Wirkungsquantum, v = Frequenz).

= Die Elektronen im Atom kénnen nur bestimmte Energiezustande einnehmen.
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Spektrallinie entspricht der Differenz zwischen zwei Energiezustéanden eines Elektrons;

bei n = « erfolgt die

lonisierung: Abtrennung eines Elektrons aus dem Atom. Die daflr bendtigte Energie ist die
lonisierungsenergie.

Z Element lonisierungsenergie in eV zur Abtrennung des x-ten Elektrons
1 2 3 4 5 6 7
1 H 13,6
2 He 24,6 54,4
3 Li 5.4 75,6 122.4
4 Be 9,3 18,2 153,9 217,7
5 B 83 25,1 37,9 2593
6 C 11,3 24,4 479 64,5
7 N 14,5 296 474 71,5 97,9
8 O 13,6 35.2 54,9 77,4 1139 138,1
9 F 17,4 35,0 62,6 87,2 114,2 157,1 185,1
10 Ne 21,6 41,0 64,0 97,1 126,4 1579 207,0
11 Na 5,1 47,3 71,6 98,9 138,6 172,4 208.4
12 Mg 7,6 15,0 80.1 109.3 141,2 186.7 225,3

lonisierungsenergien in Elektronenvolt [eV]. 1 eV ist die Energie, die ein Elektron beim

Durchlaufen einer Spannung von 1 V erhélt (1 eV = 95.8 kJ/mol).

-10 -
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Der exakte Ablauf der Bewegung eines Elektrons kann nicht verfolgt werden (Heisen-
berg’sche Unscharferelation); Elektronen haben keine Bahnen. Elektronenhille setzt sich

aus einer bestimmten Anzahl von Ladungswolken zusammen.

1.2.3 Das Wasserstoffatom
Ein Elektron; Ladungswolke = Kugelschale (um den Atomkern)

Ladungswolke entspricht Kugelschale

A

Radiale Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit 4mr2y?

|

Y

0 a, Abstandr
Graphische Darstellung der radialen Elektronendichte im Grundzustand des Wasserstoff-
atoms
Radiale
Dichte
- -
r r
Radiale
Dichte

=
r

Ladungsdichte in Abhéngigkeit vom Atomradius: im Wasserstoffatom (links oben),

Heliumatom (rechts oben) und im Argonatom (unten)

12 -



Elektronenschalen: Bereiche, in denen die Aufenthaltswahrscheinlichkeit des/der Elektrons/

Elektronen Maxima hat/haben.
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1.2.4 Aufbau der Elektronenhiille

Im Grundzustand eines Atoms nehmen die Elektronen moéglichst niedrige, d.h. energiearme

Niveaus ein, wobei jedes Niveau nur eine beschrankte Zahl an Elektronen aufnehmen kann.

Energieniveaus werden durch Quantenzahlen beschrieben:

Hauptquantenzahl n (— Schale) 1,2, 3,...

Nebenquantenzahl | (— Unterniveaus) 0,1, 2, ...,n-1
(beschreiben verschiedene Typen von Orbitalen) s, p, d, f

Magnetquantenzahl m (— Verhalten im Magnetfeld) -, ... 0, ..., +l

Spinquantenzahl s (— Feinstruktur der Spektrallinien) +(1/2),-(1/2)

14 -



Pauli-Prinzip: Jedes Orbital kann maximal durch 2 Elektronen besetzt werden; diese haben
antiparallelen Spin.

Zuordnung der Energieniveaus zu den Quantenzahlen

Schale
Q 7s 'Q'?

\p\
R
AN
RANARNA
M \35 3;\ 3;\ N
L ;s! 2p
kK [P Y

A

s p d f Unterschale

Reihenfolge der Besetzung der einzelnen Orbitale
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Elektronenkonfiguration: Besetzung der Energieniveaus
Li 1s22s' C 1s% 2s? 2p? Ga 1s?2s? 2p°3s?3p°4s23d'4p’

1.2.5 Periodensystem der Elemente
Mendelejew, Meyer (1867, 1869), ausgehend vom 1. Weltkongress der Chemie in Karlsruhe

fanden: Eigenschaften der Elemente wiederholen sich periodisch, wenn man sie nach ihrer
Atommasse ordnet.
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Hauptgruppen: Elektronen in s- oder p-Orbitalen
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Gruppen haben gleich viele AuRenelektronen (Valenzelektronen)

Copyrigee by Georg Gral, KSR
Privtad by MULTI REFLEX AG, Luzorm

AuRenelektronen/Valenzelektronen: Elektronen auf &uflerstem Energieniveau (n)



¢ Nebengruppenelemente: Valenzelektronen in d- oder f-Orbitalen

e Elemente mit d- oder f-Niveaus sind Ubergangsmetalle (wichtige Werkstoffe)

Atomrumpf:

Atom ohne seine Valenzelektronen (= Elektronen auf dulRerster Schale/ hdchstem Energieni-
veau)

Aullenelektronen bestimmen chemisches Verhalten.

Metallischer Charakter nimmt innerhalb einer Periode von links nach rechts ab und innerhalb
einer Gruppe von oben nach unten zu, was durch die Starke der Bindung der Valenzelektro-

nen bedingt ist.

Versuch: Reaktion von Natrium mit Wasser
In eine mit Wasser gefiillte Schale wir ein Stiick Natrium (Na) geworfen. Man
beobachtet, dass das Natrium trotz seiner hoheren Dichte auf dem Wasser
schwimmt und sich heftig bewegt. Dies beruht darauf, dass sich durch die hef-
tige Reaktion zwischen Natrium und Wasser (2 Na + 2 H,O — H, + 2 NaOH)

unter dem Metall ein Wasserstoffpolster ausbildet.

Nach ihren Eigenschaften kénnen die Elemente in Gruppen eingeteilt werden:

Eigenschaften der 1. Hauptgruppe (Alkalimetalle
Lithium (Li), Natrium (Na), Kalium (K), Rubidium (Rb), Caesium (Cs), Francium (Fr)

e Metalle
e leicht
e weich

o relativ tief schmelzend

e laufen an Luft schnell an

e reagieren heftig mit Wasser, bilden dabei salzartige, in Wasser leicht |16sliche Hydro-
xide (MOH)

Lésungen (MOH) brennen in den Augen, verfarben Lackmus blau (alkalische Reakti-

on)

Namensgebung (Alkalimetalle) wegen leichter Bildung alkalischer Losungen

treten in Natur nicht elementar auf, sondern in Salzen, z. B. LiCl, NaCl

Gewinnung durch Elektrolyse geschmolzener Alkalisalze
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Eigenschaften der 4. Hauptgruppe (Kohlenstoff/Siliziumgruppe)
Kohlenstoff (C), Silizium (Si), Germanium (Ge), Zinn (Sn), Blei (Pb)

e Allein C kommt in der Natur elementar vor (Diamant, Graphit)

e alle anderen werden aus Salzen (Oxide, Pb und Sn auch Sulfide) gewonnen

e C und Si haben Sonderstellung

e C: Element der organischen Chemie

e Si: Zusammen mit Sauerstoff wichtigstes gesteinsbildendes Element

e Si und Ge: Halbmetalle. Sprode; glanzend; geringe, mit steigender Temperatur zu-
nehmende, elektrische Leitfahigkeit; Bedeutung in der Elektrotechnik

e Snund Pb: Metalle

Eigenschaften der 5. Hauptgruppe (Stickstoff/Phosphor-Gruppe)
Stickstoff (N), Phosphor (P), Arsen (As), Antimon (Sb), Bismut (Bi)

e N,: Reaktionstrages Gas, P: eine Modifikation mit metallischen Eigenschaften be-
kannt

e As: Halbmetall, Sb und Bi: Metalle

e P tritt in der Natur nicht elementar auf, flichtige Oxide (N>Os und P,Os) bilden mit
Wasser stabile Sduren (Salpetersaure HNO3; und Phosphorsaure H3PO,); As und Sb
bilden instabile Sauren

e As, Sb und Bi kommen in der Natur als Oxide und als Sulfide vor

Eigenschaften der 6. Hauptgruppe (Chalkogene)
Sauerstoff (O), Schwefel (S), Selen (Se), Tellur (Te), Polonium (Po)

e Sauerstoff und Schwefel: Nichtmetalle, Selen: Halbometall, Tellur und Polonium; Me-

talle

e O und S treten in Mineralien auf und bilden wichtige Erze (daher: Chalkogene = Erz-
bildner)

e Oxide (XO; und XO3) und Wasserstoffverbindungen (H.X) sind fliichtig

e Einige Oxide (SO, und SO3) bilden mit Wasser Sauren (H,SO, entsteht aus SO; und
H,0).
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Eigenschaften der 7. Hauptgruppe (Halogene)
Fluor (F), Chlor (Cl), Brom (Br), Jod (l), Astat (At)

Nichtmetalle

Farbe wird von F zu At dunkler

F: gelbliches Gas, CI: griines Gas, Br: braune Flissigkeit, |: blauschwarze Schuppen
bilden zweiatomige Gase

sehr reaktionsfahig, vor allem F,

viele Metalle brennen in Fo- bzw. Cl,- Gas

mit den meisten Metalle bilden sie typische Salze (Halogen = Salzbildner)

Oxide in der Regel flichtig und wenig bestandig

Halogenwasserstoffe (HX) sind flichtig, I6sen sich gut in Wasser unter Bildung von
Sauren

treten in Natur nicht elementar auf, sondern in Salzen, z. B. LiCl, NaCl

Gewinnung von F und CI durch Elektrolyse geschmolzener Salze

Eigenschaften der 8. Hauptgruppe (Edelgase)
Helium (He), Neon (Ne), Argon (Ar), Krypton (Kr), Xenon (Xe), Radon (Rn)

einatomige Gase

nach der Aufstellung des Periodensystems entdeckt

Atombau bestatigt Stellung zwischen Halogenen und Alkalimetallen
in geringen Mengen in der Luft enthalten

Verwendung in der Beleuchtungstechnik

reagieren nur in seltenen Fallen mit anderen Elementen (XeF,4, XeO3)

Eigenschaften der Ubergangsmetalle (Elemente 21 — 30, 39 — 48, 57 — 80, 89 — 103)

gehoren als Nebengruppen zu den Hauptgruppen

d- Niveaus werden mit Elektronen gefullt

Zahl der Elektronen in dulerster Schale (héchste Hauptquantenzahl) unverandert
Metalle

bilden haufig farbige Salze und Verbindungen

treten in unterschiedlichen Oxidationszahlen auf

auch Elektronen aus der zweitauRRersten Schale als Valenzelektronen

haufig als Werkstoff (Stahl, Titan) oder Schmuckmetall (Gold, Silber) bedeutend
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1.3 Chemische Bindung

1.3.1 Grundlagen

Man unterscheidet folgende Typen von Stoffen:

Metallische Stoffe

o Elektrisch leitfahig im festen und fliissigen Zustand

Fluchtige Stoffe

Salzartige Stoffe

¢ Im flissigen und geldsten Zustand elektrisch leitfahig

e \Wasserloslich

Diamantartige Stoffe




Hochmolekulare Stoffe
o Festkorper, harzartige oder weiche Stoffe
e Erwarmen fluhrt zum Erweichen und schlielich Verflissigen
o Keine scharfe Schmelztemperatur
e Meist wasserunldslich
e Oft I8slich in organischen Lésungsmitteln

o Oft Aufquellen in organischen Lésungsmitteln

Edelgasregel: Bestreben von Atomen, in Verbindungen die Edelgaskonfiguration einzuneh-

men (2 bzw. 8 Valenzelektronen)

Elektronenschreibweise (Lewis-Formel): Kennzeichnung der Valenzelektronen am Atom-

rumpf
Gruppe LA IMA A VA VA VIA VIIA 0
1 2 13 14 15 16 17 18
Atom | Nae | +Mge | <Al [ eSie | Pt | S | Clt | :Ar
+ 2+ 3+ -... 3_ -..- 2_ . ..o——
lon Na Mg Al Ps S +Cls

Elektronenschreibweise ausgewéhlter Atome und lonen der Hauptgruppenelemente

1.3.2 Atombindung (Kovalenzbindung, Elektronenpaarbildung)

Atomverbande aus Nichtmetallatomen:
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Energie ———»

Bildung des Wasserstoffmolekdils
A: Abnahme der potentiellen Energie der Elektronen als Folge der Anziehung durch die
Protonen
B: Absto3ung der Protonen als Folge der Anndherung
C = Summe aus A und B
D.: Dissoziationsenergie

ro: Gleichgewichtsabstand der Kerne

Aus Atomorbitalen (AO) entstehen Molekdilorbitale (MO).

Bindungsenthalpie ist die zur Trennung der Molekile aufzuwendende Energie (bei Ha
436 kJ/mol)
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Einfachbindungen

H B C Si N P 0 S F Cl Br I
H 436
B 372 310
C 416 352 345
Si 323 = 306 302
N 391 (500) 305 335 159
P 327 — 264 — 290 205
0] 463  (540) 358 444 181 407 144
S 361 (400) 289 226 — (285) — 268
F 570 646 489 595 278 496 214 368 159
Cl 432 444 327 398 193 328 206 272 256 243
Br 366 369 272 329 159 264 (239) — 280 218 193
| 298 269 214 234 — 184 (201) — - 211 179 151
Mehrfachbindungen
C=C 615 C=N 616 C=0 708 C=§8 587 N=N 419
0=0 498 S=0 420 §=§ 423
C=C 3811 C=N 89 C=0 1077 N=N 945
Bindungsenthalpien [kJ/mol] ausgewéhlter Bindungen
Beispiele:
He +eH —>  H:H He++H —» H—H

ICle + *H — ICI—H

1 gemeinsames Elektronenpaar

.é. + lél + céo — <O=C=O>
1T 1 Doppelbindungen

it

2p-Orbital

Modell der Doppelbindung, gezeigt am Beispiel der Bindung im Ethen

sp-Orbital

IN i NI - IN=N]

1 Dreifachbindung
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Wenn sich zwei Nichtmetallatome verbinden, so Uberlagern sich einfach besetzte Wolken zu

doppelt besetzten Wolken, die zu beiden Atomen gehoren (gemeinsame Elektronenpaare).

Die gemeinsamen Elektronenwolken ziehen beide Atomrimpfe an.

Polaritat: Bindung enthalt einen negativen und einen positiven Pol (Partialladung)

FS- _ H5+ 05- _ H5+

Elektronegativitat (EN): Fahigkeit eines Atoms in einer Atombindung Elektronen anzuzie-
hen. Relative Skala, F: 4,0 (Maximalwert).

H He
2,2 2
Li Be B C N (0] f Ne
1,0 1,6 2.0 2,6 3,0 3.4 4.0 -
Na Mg Al Si P 5 cl Ar
0,9 13 1,6 1,9 2.2 2,6 3,2 -
K Ca Ca Ge As Se Br Kr
0,8 1,0 1.8 2,0 2,2 2,6 3.0 -
Rb Sr In Sn Sb Te I Xe
0,8 0,9 1,8 2,0 2,1 2,1 2,7 2,6
Cs Ba Tl Pb Bi Po At Rn
0,8 0,9 2,0 23 2,0 2,0 22 -

Die Polaritat ist umso groRer, je groRer AEN der beiden verbundenen Atome ist.

Polare Bindungen sind haufig starker = stabil. (Beispiel Knallgasreaktion, Verbrennung)

Polaritat bei Lewis-Formeln beachten:

ol
- - — |
H—Q—?'—Ql H—cl—O|
0l o
richtig falsch
Stabilitat: Bezug auf Bestandigkeit gegen Warmezufuhr
Reaktionstrage/-fahig: Bezug auf Reaktion mit anderen Substanzen

Beispiel: H,O ist stabil, aber reaktionsfahig (z. B. gegen Na)
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1.3.3 lonenbindung
lonenbindungen kdnnen zwischen Metall + Nichtmetall unterschiedlicher EN entstehen und
sind mit Elektronentubergang verbunden. Es entstehen lonen, positiv geladene Metalle und

negativ geladene Nichtmetalle.
Beispiele:

Na+++Cll > Na+ + ICII-

*Mg+ ++0+ > Mg2+ + |02~

lonen besitzen gegeniber den Atomen vdllig neue Eigenschaften

Versuch: 1. Reaktion von Natrium mit Chlor
Ein Stick Natrium wird in einen mit Chlorgas gefillten Kolben eingebracht.
Man erkennt, dass das Na sehr heftig mit dem Chlorgas reagiert und das cha-
rakteristische gelbe Licht aussendet. Als Produkt wird NaCl (Kochsalz) erhal-

ten.

2. Modell des NaCl-Gitters
Am Modell des NaCl- Gitters erkennt man die kubische Elementarzelle, in der
jedes Na- lon oktaedrisch von 6 CI*- lonen und jedes CI'- lon oktaedrisch von 6

Na- lonen umgeben ist.

e Aus den lonenpaaren (Na*, CI') entstehen wegen der starken Anziehungskrafte auf

andere lonen lonengitter
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Na*(g) +e” +Cl(g)

4.AHE,
3.AHon Na*(g) + Cl™(q)
Na(g) + Cl(%)
Na(g) + %02(9} 2. 5 AHpiss 5.AHGitter
Na(s) + 3 Cly(g) | 1.AHs,,
AH;
| | NaCl(s)

Schematische Darstellung der Vorgdnge bei der Bildung einer lonenverbindung aus den Ele-

menten

e hohe Schmelzpunkte, schwer fllichtig
e In Wasser wegen Hydratation (Wechselwirkung zwischen Wasserdipolen und elek-
trisch geladenen lonen) I18slich
e in geléstem und flussigem Zustand elektrisch leitfahig; in festem Zustand Nichtleiter
e Namensgebung: CI: Chlorid, H: Hydrid, N*: Nitrid, S*: Sulfid
FeCl,: Eisen(ll)-chlorid,
FeCljs: Eisen(lll)-chlorid
Cu,0: Kupfer (1)-oxid
CuO: Kupfer(ll)-oxid
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lonengitter

Oct- @Na?

Gitter von festem NaCl

[

T P T — %
| - NaCl- Typ
CsCI- Typ
——" o T
A
s N7 \
Fluorit- Typ N2 N '>’\
haufig bei AB- A SN
Verbindungen A 8
WINA
SN AN D

Einige Gitterstrukturen von Salzen



Koordinationszahl (KZ) = Anzahl nachste Nachbarn eines lons
e bestimmt durch Verhéltnis der Radien der lonen
¢ Mischkristalle entstehen, wenn lonen ahnlicher Grofe als Substituenten auftreten

e reale Gitter weisen Fehlordnungen und Stérstellen auf

1.3.4 Raumlicher Bau von Molekilen

Beispiel Wasser:

Winkel = 104°

6 gibt Partialladungen auf den Atomen an.
Der gewinkelte Bau fiihrt zu einem Dipolmoment des Molekiils, Wasser kann durch elektri-

sche Ladungen orientiert werden.

Elektronenpaar-AbstoBRungsmodell: Die Struktur eines Molekiils beruht auf der gegenseiti-

gen AbstolRung der Elektronenpaare.

H
CcO; @:C:@: linear CH. H-ﬁ-H « 109,5°

Kalottenmodelle (Kalotte = Kugelabschnitt)

Kalottenmodelle der Molekiile von Methan, Ammoniak und Wasser
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Anzahl der Geometrie Molekiil- Molekiil- Beispiele
Elektronen-  der Elek- typ gestalt
paare tronenpaare
2 linear AB, linear HgX,, CdX;, ZnX,, BeCl,
3 dreieckig AB; dreieckig BX;, Gal;
AB,E V-formig SnCl,
4 tetraedrisch AB, tetraedrisch BeXi_, BX,,CX, NXT,
SiX,, GeX,, AsX,
ABSE trigonal- NXs, OH3, PX3, AsXs,
pyramidal SbXa,, P,Og
ABQE.E V—fm'rmg OXZ, SXz, SCXz, TCXE
5 trigonal- ABs trigonal- PCls, PF;5, PCL3F,, SbCl;s
bipyramidal bipyramidal
ABLE tetraedrisch SF,, SeF,, SCl,
verzerrt
AB_?,E_‘!_ T—formlg ClF_’;, BTF_";
AB,E- linear ICI,, I, XeF,
5 quadratisch- ABs quadratisch-  SbF;
pyramidal pyramidal
6 oktaedrisch ABg oktaedrisch  SFe, SeFg, TeFg, PCly
PF, , SiF; , Te(OH)s
ABE quadratisch- CIFs, BrFs, IF;
pyramidal
ABLE, quadratisch-  ICl, , I,Clg, BrF, , XeF,
planar
7 pentagonal- AB; pentagonal-  IF,, TeF;
bipyramidal bipyramidal

Ré&umliche Gestalt von Moleklilen nach dem Elektronenpaar-Absto3ungs-Modell,

E: Freies Elekrtonenpaar

Dipol: positive und negative Ladungsschwerpunkte fallen nicht zusammen

Dipolmoment p: Ladung x Abstand zwischen Ladungsschwerpunkten

H,0: 6,2:10°°Cm

C02=0

HCI: 1,510 Cm

Permanente Dipole: Polare Bindungen zwischen Atomen unterschiedlicher Elektronegativi-

tat mit permanenten nicht zusammenfallenden positiven und negativen Ladungsschwerpunk-

ten

Induzierte Dipole: voribergehende Polarisierung eines unpolaren Molekils im elektrischen

Feld anderer Molekiile.
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Van-der-Waals-Krafte: elektrische Krafte zwischen induzierten Dipolen

Hydratation (L6slichkeit von lonenkristallen): Wechselwirkung zwischen lonen eines Sal-

zes und Wassermolekiilen unter Energiefreisetzung (Hydratationsenthalpie)

Vorgang beim Auflésen eines Salzes: Die lonen werden frei und hydratisieren sich. Kleinere

lonen sind positiv, gréBere negativ geladen
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Wasserstoffbricken: Zwischenmolekulare Anziehungskrafte zwischen stark polarisierten
Molekulen
H - X F-H .. F-H max. Bindungsenergie 25-33 kJ/mol

(vgl. H-H: 436 kJ/mol); grofle Bedeutung auch in Biochemie

..H__E|...H_E1..
l.H-——CT)[...H-—?l.-
H H
)
..H—'—wll..H_w[..
H H
{ 100
-
£ 0
c
=
(R
(eF]
o
D
(V)]
=-100
=
O
=
-200}

2 3 4 5
Periode ——

Wasserstoffbriicken in Fllissigkeiten (oben) und Einfluss der Stérke der Wasserstoffbriicken

auf den Siedepunkt (unten)
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1.3.5 Metallische Bindung

Valenzelektronen nur schwach an Atomrumpf gebunden

Metallgitter: die wenigen Valenzelektronen bilden ein
o freies Elektronengas®, das mit positiven Atomrimpfen wechselwirkt.
e elektrisch leitfahig

e hohe Koordinationszahl

Hexagonal-dichteste Kugelpackung
z.B. Magnesium

Kubisch-raumzentriert
z.B. Wolfram

Kubisch dichteste Kugelpackung
z.B. Kupfer @

./f ®

Derartige Einkristalle sind perfekte Metallstrukturen

Reale Metalle: meist polykristallin (= zahllose kleine, regellos angeordnete Kristallite)

... mehr dazu bei Metallen (Kapitel 3.2)
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1.4 Aggregatzustande

1.4.1 Feste Stoffe

Alle Stoffe aulRer Helium werden bei tiefen Temperaturen und/oder hohem Druck fest.
Kristalle: besitzen Fernordnung, dreidimensionale Gitter

Amorphe Stoffe: besitzen Nahordnung, aber keine Fernordnung (z. B., Rul}, Glaser)

Isotropie/Anisotropie: Richtungsunabhangigkeit/Richtungsabhangigkeit physikalischer Ei-

genschaften
1.4.2 Gase
Zustandsgleichungen: verknipfen Volumen V, Stoffmenge n, Druck p, Temperatur T
V=1(p, T, n)
ideale Gase: p'V=nRT R=8,314 J/(K-mol) [K]=Kelvin

universelle Gaskonstante

Die mittlere kinetische Energie eines Teilchens ist der absoluten Temperatur proportional.

Ewin = 3/2 kKT k=Boltzmann-Konstante = 1,38:10% J/K = R/Na (Na=Avogadro-Konstante)

p-V = 2/3 N (m-v?)/2 (Kinetische Gastheorie) (N=Teilchenzahl)

van-der-Waals-Gleichung (fir reale Gase): [p + a(n’v)]-(V - nb)= nRT

Anziehungskrafte 1 1 Eigenvolumen der Teilchen
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1.4.3 Flussigkeiten und Lésungen

Losungen: homogene Gemenge von zwei oder mehr Stoffen ~ — Mischkristalle (fest)

— fliissige Lésungen
Losungsmittel:
Solvation: Wechselwirkung zwischen geldsten Teilchen und Ldsungsmittelteilchen (L6-
sungsmittel H,O: Hydratation)

Dispersion: gleichmaRige Ausbreitung von Substanzen im Raum

Loslichkeit: Menge eines Stoffes, die sich in einer bestimmten Menge eines Lésungsmittels

gerade noch l6sen lasst.

Dampfdruck einer Losung < Dampfdruck des Lésungsmittels
= Siedepunkterhdhung, Gefrierpunkterniedrigung

101 kPa ,
|
!
|
| |
fliissiges Losungsmittel : :
| |
| |
| |
v ! |
£ | festes Losungsmittel : :
E‘ Siedepunkt der Losung | I
1] | |
= | Siedepunkt des Losungsmittels I
| |
: | Gefrierpunkt der Losung | |

|
: | Gefrierpunkt des Lésungsmittels : :

—_—=— —
ATg Alg

Temperatur ——>

Dampfdruckkurven einer Lésung und des reinen Lésemittels.
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Osmose: Diffusion von Losungsmittel durch eine semipermeable Membran zum Ausgleich
von Konzentrationsgefallen

entstehender Druckunterschied: osmotischer Druck

-+

Niveaudifferenz
proportional zum
osmotischen Druck

N L

Losung

reines
Losungsmittel  semipermeable
Membran

Apparatur zur Demonstration der Osmose
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Verteilungsgleichgewicht: Verteilung einer Substanz in Lésung zweier nicht mischbarer
Lésungsmittel

Verteilungsgleichgewichte sind Grundlage thermischer Trennverfahren (Extraktion) und der
Chromatographie:

Schema der Gaschromatographie
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