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Von A wie „Abbaureaktion“ bis Z wie „Zyankali“: Wichtige Fachbegriffe aus den Naturwissenschaften kann man ebenso lernen wie Vokabeln in den Fremdsprachen. Auf diesem „Kleinen Einmaleins“ baut sich das gesamte Lehrgebäude der (Schul)-Chemie auf. Wer sie lernt und anwenden kann, der wird im Chemieunterricht klarkommen.
 
Dieses Buch beginnt daher mit dem Grundwissen der Chemie, den Grundbegriffen. Danach folgen die Fachbegriffe zu den einzelnen Teilgebieten, der allgemeinen, anorganischen und organischen Chemie, alfabetisch geordnet zum Nachschlagen.Nachschlagen, verstehen, lernen: – dieses Buch enthält, was man dazu an Grundwissen für den Chemieunterricht braucht: Fachbegriffe und Definitionen, Erklärungen,Beuispiele, Merksätze und auch einige Formeln.
 
Zum besseren Verständnis der einzelnen Fachbegriffe empfiehlt es sich manchmal auch, die Sachverhalte in Übungsaufgaben auszuprobieren. Diese sind z.B. in der Reihe „Üb(erleg)ungsaufgaben Chemie“ erschienen – zum Lernen im Homeschooling, durch ausprobieren, learning by doing, try and error.
 
Viel Erfolg beim Lernen und Anwenden, bei Tests, Klausuren und Abiturprüfungen wünscht der Autor!

    
        Teil 1: Basiswissen Chemie

    Teil 1 bietet zunächst die grundlegenden Definitionen, das Grundwissen (Grundbegriffe und erklärende Beispiele hierzu in Form von Merksätzen).
 
Teil 2 und 3 enthalten dann den Überblick über Fachbegriffe zur Allgemeinenund Anorganischen sowie zur Organischen Chemie in alphabetischer Ordnung.

    
        Grundwissen: Stoffe, Stoffgemische, Stoffumwandlungen

     
 	 Chemie ist die Lehre von Stoffen und Stoffumwandlungen.
 
 
 	 Stoffe (Materialien) sind das, woraus sich wägbare Körper zusammensetzen. 
Beispiele: Ein Tropfen besteht aus Wasser, ein Materieklumpen aus Gestein, eine Wolke aus Luft und kleinsten Wassertröpfchen, eine 10-Cent-Münze aus Messing.
 
 
 	 Stoffumwandlungen (chemische Reaktionen) sind Vorgänge, bei denen mindestens ein neuer Stoff entsteht.
Beispiele: Beim Verbrennen von Kohle entsteht das Abgas Kohlendioxid, beim Rosten entsteht aus Eisen, Luft und Wasser Rostpulver.
 
 
 	 Stoffe können vermengt vorliegen (als Stoffgemische aus mehreren Einzelbestandteilen) oder in Reinform (Reinstoffe). 
Beispiel: Salzwasser ist ein Stoffgemisch aus Salz und Wasser.
 
 
 	 Reinstoffe haben immer gleichbleibende Stoffeigenschaften, an denen sie erkennbar sind. 
Beispiel: Reines Wasser ist immer farb- und geschmacklos, gefriert unter „Normalluftdruck“ immer bei 0°C und siedet unter Normalluftdruck immer bei +100°C.
 
 
 	 Bei Stoffgemischen hängen die Stoffeigenschaften oft von den einzelnen Reinstoffen (Bestandteilen) und von deren Mischungsverhältnis im Gemisch ab.
Beispiel: Wasser schmeckt mit zunehmendem Salzgehalt immer salziger, seine Siedetemperatur steigt mit zunehmendem Salzgehalt und seine Gefriertemperatur (Erstarrungspunkt) sinkt mit zunehmendem Salzgehalt ab. 
 
 
 	 Das Mischungsverhältnis der einzelnen Reinstoffe (Bestandteile) eines Stoffgemisches ist oft beliebig (manchmal allerdings nur beliebig innerhalb bestimmter Grenzen). 
Beispiel: In Wasser kann man beliebige Mengen Kochsalz auflösen, sofern man die Löslichkeitsgrenze nicht überschreitet (Sättigungskonzentration, maximal mögliche Konzentration). 
 
 
 	 Bei chemischen Reaktionen (Stoffumwandlungen) können Reinstoffe zu einem neuen Stoff vereinigt werden (Stoffvereinigung, Synthese), Reinstoffe in neue Reinstoffe zerlegt werden (Stoffzerlegung, Analyse) oder Stoffe umgruppiert werden: 
Beispiele: (Der Pfeil → bedeutet: „reagiert zu“)
 
 

 
 Stoff A + Stoff B → Stoff AB (Stoffvereinigung) 
Stoff AB → Stoff A + Stoff B (Stoffzerlegung) 
Stoff AB + Stoff C → Stoff AC + Stoff B 
Stoff AB + Stoff CD → Stoff AC + Stoff BD 
 (zwei Stoffumgruppierungen)

    
        GrundbegriffeElement und Verbindung

    [image: Bild 2][image: Bild 3]
 
Abbildungen: Gold (oben) und Schwefel (unten) sind zwei chemische Elemente(Abb. Gemeinfrei, wikimedia commons)
 
 
 	 Chemisch nicht weiter zerlegbare Reinstoffe werden Elemente genannt. Sie können sich bei chemischen Reaktionen nur mit anderen Reinstoffen zu neuen Stoffen vereinigen (chemische Verbindungen bilden).
 
 
 	 Chemisch zerlegbare Reinstoffe werden chemische Verbindungen genannt.
 
 


    
        Grundgesetze der Chemie

     
 	 Bei chemischen Reaktionen bleibt die Gesamtmasse m aller Ausgangsstoffe (Edukte) stets gleich (es geht keine Masse verloren): 
 m (Edukte) = m (Produkte) 
(Gesetz der Massenerhaltung, 1. Grundgesetz der Chemie)
Beispiel: Wenn sich 4,0 g Kupfer mit 1,0 g Schwefel verbinden, dann entstehen immer genau 5,0 g schwarzes Kupfer(I)-sulfid. Diese Verbindung besteht aus Kupfer und Schwefel, Reaktion: 
Kupfer + Schwefel → Kupfer(I)-sulfid, eine Stoffvereinigung. 

 
 
 
 	 Chemische Verbindungen entstehen aus Elementen oder deren Verbindungen immer nur in ganz bestimmten, gleichbleibenden Masseverhältnissen (Gesetz der konstanten Proportionen, 2. Grundgesetz der Chemie).
Beispiel: Kupfer und Schwefel verbinden sich zu schwarzblauem Kupfer(I)-sulfid immer ziemlich genau im Masseverhältnis 
 m (Kupfer) : m(Schwefel) = 4 : 1 
 
 

 
 Wenn also 5 g Kupfer (Symbol: Cu) und 1 g Schwefel zur Reaktion gebracht werden, dann bleibt 1 g Kupfer Cu übrig. Bei der Reaktion von 4 g Kupfer und 4 g Schwefel entstehen 5 g Kupfer(I)-sulfid und 3 g Schwefel bleiben übrig (Symbol: S; oder die 3 g S bzw. Schwefel verbrennen an Luft zu Schwefeldioxid-Gas); weitere Beispiele hierzu:
 


 
 
 5 g Kupfer + 1 g Schwefel → 5 g Kupfer(I)-sulfid + 1 g Kupfer
4 g Kupfer + 4 g Schwefel (S) → 5 g Kupfer(I)-sulfid + 3 g S 
8 g Kupfer + 1 g S → 5 g Kupfer(I)-sulfid + 4 g Kupfer 
1 kg Kupfer + 1 kg S → 1,25 kg Kupfer(I)-sulfid +750 kg S
10 mg Kupfer + 12,5 mg S → 12,5 mg Kupfer(I)-sulfid + 10 mg S.
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 	 Kupfer(I)-sulfid enthält die Elemente Kupfer (Symbol: Cu) und Schwefel (Symbol: S) also immer im Masseverhältnis 4 : 1, d.h.:
 m (Cu) : m(S) = 4 : 1 

 
 
 
 	 Wenn zwei Elemente miteinander mehrere Verbindungen bilden können, dann stehen deren Masseverhältnisse immer im Verhältnis kleiner, ganzer Zahlen zueinander (Gesetz der multiplen Proportionen).

Beispiel: Kupfer Cu und Schwefel S bilden miteinander schwarzblaues Kupfer(I)-sulfid. Es gibt aber auch eine tiefschwarze Kupfer-Schwefel-Verbindung, das Kupfer(II)-sulfid. Es enthält die Elemente Kupfer Cu und Schwefel S immer im Massenverhältnis 
 m (Cu) : m(S) = 2 : 1. 
In den beiden Verbindungen verhalten sich die Massenanteile von Kupfer Cu also zueinander genau wie 4 : 2 bzw. 2 : 1: 

m(Cu in Kupfer(I)-sulfid) : m(Cu in Kupfer(II)-sulfid) = 2 : 1.

 
 
 
 	 Aus dem Gesetz der multiplen Proportionen (dem Verhältnis kleiner, ganzer Zahlen) folgt, dass chemische Verbindungen und Elemente aus kleinsten, unteilbaren Stoffportionen oder Einheiten bestehen – den Atomen (Atomhypothese von Dalton). 

Beispiel: Es ist mit Verbindungen ähnlich wie Kachelmustern: Auch sie bestehen aus einzelnen Kacheln in ganz bestimmten Mengenverhältnissen. Für jedes Muster ist das Mengenverhältnis unterschiedlich – genau wie bei chemischen Verbindungen (denn Kachelmuster und Verbindungen bestehen beide aus kleinsten Einheiten).
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        Grundwissen zu Teilchen und Arten chemischer Verbindungen

    

 
 
 
 	 Chemisch unzerlegbare Reinstoffe (Elemente) werden mit Elementsymbolen abgekürzt. 
Beispiele: Die international festgelegten Symbole der zwölf wichtigsten chemischen Elemente (je 6 Metalle und Nichtmetalle) sind: 
 
 

 
 Wasserstoff H Kohlenstoff C
Sauerstoff O Stickstoff N
Chlor Cl Schwefel S
Eisen Fe Aluminium Al
Kupfer Cu Magnesium Mg
Silber Ag Natrium Na
 
 
 	 Metalle sind glänzend, verformbar, elektrisch leitend und gute Wärmeleiter. 
Nichtmetalle leiten den elektrischen Strom nicht (Isolatoren, Nichtleiter).
 
 
 	 Die kleinstmöglichen Stoffportionen der Elemente sind die Atome. Alle Atome eines Elementes haben annähernd die gleiche Masse. Sie bestehen aus einem Kern und einer Hülle, in der sich negative Ladungen befinden – die Elektronen.
 
 
 	 Wenn Elemente Verbindungen bilden, dann vereinigen sich die Atome dieser Elemente zu Atomverbänden (z.B. zu Molekülen). Diese Atomverbände sind die kleinstmöglichen Stoffportionen chemischer Verbindungen.
 
 
 	 Unabhängig von der Masse von chemisch reagierenden Stoffportionen sind bestimmte Mengen von Stoffen einander chemisch gleichwertig.
 
 
 	 Die Masse m einer Stoffportion (abgewogen in Gramm, g, oder Kilogramm, kg) entspricht deshalb nicht ihrer Stoffmenge n (angegeben in Mol). 
Vergleichsbeispiel: Auch eine Menge von 10 Menschen hat nicht immer die gleiche Masse, denn 10 Säuglinge wiegen weniger als 10 Sumo-Ringer. 

 
 
 
 	 Aus den chemischen Grundgesetzen (Merksätze Nr. 11-13) und der Atomhypothese von Dalton  folgt: Chemisch zerlegbare Reinstoffe (Verbindungen) bilden sich aus ihren Elementen auch immer nur in bestimmten Mengenverhältnissen. 
Beispiele:Die beiden Reaktionen Kupfer + Schwefel → Kupfersulfid zu den beiden Verbindungen Kupfer(I)-sulfid und Kupfer(II)-sulfid verlaufen in folgenden Stoffmengen-Verhältnissen 
Cu : S = 2:1 (Produkt: Kupfer(I)-sulfid) und 
Cu : S = 1:1 (Produkt Kupfer(II)-sulfid). 

 
 
 
 	 a) Verbindungen von Metallen mit Nichtmetallen sind Salze (ionische Verbindungen), 
 b) Verbindungen von Metallen mit Metallen sind Legierungen (metallische Verbindungen) 
 c) Verbindungen von Nichtmetallen mit Nichtmetallen sind molekulare Verbindungen:
 
 

 
 Metall + Nichtmetall → Salz 
Metall + Metall → Legierung 
Nichtmetall + Nichtmetall → molekulare Verbindung.
 
Beispiele: Kochsalz (Natriumchlorid NaCl) ist eine chemische Verbindung aus dem Leichtmetall Natrium Na und dem grünen Giftgas Chlor: Natrium Na + Chlor Cl → Natriumchlorid NaCl. 
 
Das gelbglänzende Messing ist eine Verbindung (Legierung) aus dem rotglänzenden Kupfer und aus Zink. Wasser ist chemisch zerlegbar in brennbares Wasserstoffgas und brandförderndes Sauerstoffgas. Das Gemisch aus beiden Gasen ist explosiv (Knallgas) und reagiert zu Wasserdampf – am heftigsten im Verhältnis 2 : 1; Reaktionsschema hier: 
 Wasserstoff H + Sauerstoff O → Wasser H2O
 
 
 	 Wenn Metalle chemisch reagieren (sich mit anderen Stoffen vereinigen / verbinden), dann geben ihre Atome die äußeren Elektronen aus der Atomhülle ab. Die Anzahl der Außenelektronen entspricht der Hauptgruppen-Nummer im Periodensystem (PSE), der Tabelle der chemischen Elemente.
 
 
 	 Bei dieser Elektronenabgabe (Oxidation, ox) entstehen aus Metallatomen immer Kationen (positiv geladene Atomteilchen), die Ionenladung entspricht der Hauptgruppenzahl im PSE; bei Nebengruppen wird die Ionenladung als römische Ziffer in Klammern angegeben: 
Beispiele: Li → Li+ + e-              Mg → Mg2+ + 2 e- 
                 Cu → Cu2+ + 2 e-[Kupfer(II)-Kation] 

 
 
 
 	 Nichtmetall-Atome nehmen ein oder mehrere Elektronen auf (Reduktion, red). Sie werden zu Anionen (negativ geladene Teilchen). Die Anzahl ihrer negativen Ladungen entspricht der Hauptgruppenzahl minus acht: 
Beispiele: Cl + e-→ Cl- Hauptgruppe VII 
 O + 2 e-→ O2- S + 2 e-→ S2- Hauptgruppe VI 
(rechne hier: VI – 8 = -2; Namen: Oxid-, Chlorid-, Sulfid-Anion)
 
 


    
        Namen und Formeln chemischer Verbindungen

    

 
 
 
 	 Namen von Salzen aus zwei Elementen bestehen aus dem Metall-Name, ggf. mit Ionenladung, dem Nichtmetall-Namen (oft in lateinischer Form) und der Endung –id 
Beispiele: Magnesiumoxid MgO, Natriumchlorid NaCl, 
Natriumoxid Na2O, Kupfer(I)-sulfid Cu2S, Kupfer(II)-sulfid CuS,
Eisen(III)-oxid Fe2O3 
 
 

 
Achtung: Wenn Sauerstoff als drittes Element hinzukommt und sich mit dem Nichtmetall verbindet, dann endet der Name auf –at. 
Beispiele: Natriumsulfat Na2SO4, Kalziumcarbonat CaCO3 


 
 
 
 	 Namen von molekularen Verbindungen aus zwei Elementen werden gebildet aus dem Namen des Nichtmetalles, das im PSE weiter links oder weiter unten steht, und dem Namen des zweiten Nichtmetalles (im PSE weiter rechts oder oben). Davor kommt jeweils eine Zahlsilbe für das Mengenverhältnis (siehe Formel): 
 mono = 1, di = 2, tri = 3, tetra = 4, 
 penta = 5, hexa = 6, hepta = 7. 

 
 
 

 
 Beispiele: 
 (Mono-)Kohlen(stoff)monoxid CO (giftig!), 
 (Mono-)Kohlen(stoff)dioxid CO2, 
 Distickstofftrioxid N2O3, 
 Distickstoffmonoxid N2O (Lachgas), 
 Kohlenstofftetrachlorid CCl4, 
 Schwefelhexafluorid SF6‘
 
 
 	 Elementare Gase sind zweiatomig (Ausnahme: Edelgase), da sich ihre Atome miteinander verbinden. 
Beispiele: Sauerstoff O2, Chlor Cl2, Wasserstoff H2, 
 Iod(dampf) I2, Stickstoff N2. 

 
 
 
 	 Formeln enthalten kleine, tiefgestellte Zahlen für die Anzahl der Atome im Molekül oder die Mengenverhältnisse der Ionen im Salzkristall. Man bildet sie aus den Namen der Verbindungen nach oben genannten Regeln: Elementsymbole für die Element-Namen einsetzen und kleine, tiefgestellte Zahlen für die Stoffmengenverhältnisse der Elemente in dieser Verbindung. 
Hinweis: Dabei müssen Ionenladungen in Salzen immer ausgeglichen werden (Gesamtladung Null), denn Kationen und Anionen bilden nur neutrale Salzkristalle. 
Beispiel: Al2O3 (aus 2 Al3+und 3 O2-, kgV = 6) 

[image: Bild 6]
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   	 Abbildungen:
Über die Atomzahlenverhältnisse in den Atomverbänden und die Formeln sind Vergleiche der Masse der Atome möglich. So kommt man auf die Größen „Masse“ und „Stoffmenge“ (vgl. Grundgesetze der Chemie, Kapitel 3, undv Grundwissen zur Physikalischen Chemie, Kap. 13; 
Bildquelle: eig. Werk).
  
  
 
  

 
 
 
 
 
 	 Reaktionsgleichungen geben die (Formeln der) Ausgangsstoffe und (der) Endstoffe wieder.
Große Zahlen geben Stoffmengenverhältnisse an, also dass man mehrere Teilchen bestimmter Stoffe (Formeln) braucht.

 
 
 

 
Beispiel:Bei der Knallgasreaktion (Merksatz Nr. ) verbinden sich Wasserstoff H2und Sauerstoff O2 im Volumen- und Stoffmengenverhältnis 2 : 1zu Wasserdampf H2O: 
 Wasserstoff + Sauerstoff  Wasser(stoffoxid) 
Aus zwei Litern Wasserstoffgas und 1 Liter Sauerstoffgas werden nach der Explosion und Abkühlung (ohne Kondensation zu flüssigem Wasser) ziemlich genau zwei Liter Wasserdampf.
Die Reaktionsgleichung in Formeln ist: 
 2 H2 + O2 2 H2O 
 (und nicht: 2 H2 + O2 H2O).
 
 Diese Gleichung2 H2 + O2 2 H2O sagt aus: 
2 Mol H2 + 1 Mol O2 2 Mol H2O 
2 Liter H2-Gas + 1 Liter O2-Gas  2 Liter H2O-Dampf (Gas)
2 Moleküle H2 + 1 Molekül O2 2 Moleküle H2O
 [image: Bild 8]
 
In ähnlichem Stoffmengenverhältnis reagieren z.B. auch Kupfer Cu und Schwefel S zu Kupfer(I)-sulfid CuS: 
 2 Mol Cu + 1 Mol S 1 Mol Cu2S. 
Hier entsteht jedoch nur 1 Mol Produkt – und nicht zwei Moleküle wie bei der Knallgasreaktion. Daraus folgerte der Chemiker Avogadro, dass elementare Gase zweiatomig vorkommen (molekular) – so entdeckte er die „Moleküle“ (vgl. folgende Seite: Gleiche Volumina an Gasen enthalten gleiche Stoffmengen bzw. Anzahlen an Molekülen!).


 
 
 Erinnerung: Dieses folgt u.a. aus den vorherigen Grundsätzen:

Wenn sich Stoffe umwandeln, so reagieren sie chemisch. 
Chemische Reaktionen sind Vorgänge, bei denen mindestens ein neuer Stoff entsteht (erkennbar an neu auftretenden Stoffeigenschaften).
Reaktionsgleichungen geben die (Formeln der) Ausgangsstoffe und (der) Endstoffe wieder. 
 
 Elemente bestehen aus Atomen (kleinstmögliche Stoffportionen der Elemente). Bei Reaktionen bilden sie Verbindungen (Teilchen-Umgruppierung), d.h. die Atome der Elemente bilden Atomverbände aus Ionen oder Molekülen (Verbände aus Atomen gleicher Elektronegativität bilden neutrale Verbände. 
 
 Beispiele für Moleküle und ihre Formeln: 
 Sauerstoff O2, Chlor Cl2, Iod I2, 
 Hexan C6H14, Schwefelpulver S8 usw.). 
weitere Beispiele für Reaktionsgleichungen: 
 Kupfer + Schwefel  Kupfer(II)-sulfid 
 Cu + S  CuS (Stoffmengenverhältnis Cu : S = 1:1) Kupfer + Schwefel  Kupfer(I)-sulfid 
 2 Cu + S  Cu2S (Stoffmengenverhältnis Cu : S = 2:1) Aluminium + Sauerstoff  Aluminiumoxid 
 4 Al + 3 O2 2 Al2O3 (Verhältnis Al : O = 2 : 3)
 
[image: Grafik 9]

    
        Grundwissen zu Atomen und Bindungen

    

 
 
 
 	 Atome weisen im Kern neutrale Teilchen auf (Neutronen, Symbol: n) sowie positiv geladene Teilchen, die Protonen (Symbol: p+). In der Atomhülle befinden sich negativ geladene Elektronen (Symbol: e-, im Vergleich zum Atomkern fast masselos; 
Rutherford‘sches Atommodell).
 
 
 	 Die Elektronen befinden sich in der Atomhülle auf verschiedenen Bahnen (Umlaufbahnen, von innen nach außen mit K, L, M, N, … bezeichnet; 
Bohr’sches Atommodell, inzwischen „überholt“).
 
 
 	 Metalle sind Elemente. Sie sind allesamt Stoffe a) mit hoher elektrischer Leitfähigkeit, b) verformbar, c) glänzend und d) sehr gute Wärmeleiter, weil ihre Atome wenig Außenelektronenhaben (und diese sind recht „locker“ an den Kern gebunden und daher frei beweglich).
 
 
 	 Neutrale Atome haben immer gleiche Protonen- und Elektronenzahlen (Ihre Neutronenzahl berechnet sich aus der Differenz der relativen Atommasse zur Ordnungs- bzw. Protonenzahl). Ionen sind elektrisch geladene Atome: Die Anzahl ihrer Elektronen entspricht nicht der Anzahl der Protonen im Kern.
 
 
 	 Ionen sind elektrisch geladene Atome oder Atomverbände (Kationen positiv, Elektronenzahl ist kleiner als die Anzahl der Protonen im Atomkern; Anionen negativ, Elektronenzahl ist größer als die Anzahl der Protonen). 
Beispiele für Ionen:   Mg2+, Cl-, S2-, Al3+, SO42-, CH3COO-
 
 
 	 Im Periodensystem der Elemente (PSE) sind die Atome in der Reihenfolge ihrer Protonenzahl (im Kern) angeordnet. Nach jedem Edelgasatom (volle Außenschale) beginnt eine neue Zeile (Periode), da das Atom eine Schale hinzubekommt (Bohr’sches Atommodell). Atome von Elementen, die in einer Spalte (Hauptgruppe) untereinander stehen, weisen daher die gleiche Anzahl von Außenelektronen auf.
 
 
 	 
 
 

 
[image: chapter8Image1.png]
 
 
 	 Edelgaskonfiguration: Alle Atome streben bei chemischen Reaktionen in ihrer Hülle eine volle Außenschale an (mit 2 bzw. 8 Außenelektronen). 

Beispiel: 
Die Edelgasatome (Elemente der 8. Hauptgruppe im Periodensystem) haben stets 8 Außenelektronen (vgl. Bild oben: Ne, Ar; Ausnahme: Helium). 
Die Atome der 7. Hauptgruppe (Halogen-Atome) haben 7 Außenelektronen. Sie sind daher bestrebt, bei chemischen Reaktionen noch je ein Elektron aufzunehmen. 
 Cl + e-→ Cl-
 
 
 	 Atome verbinden sich mit anderen Atomen über die Außenelektronen in ihrer Atomhülle. 
 
 
 	 Metallatome reagieren mit Nichtmetallatomen, indem sie Elektronen an diese abgeben (Elektronenübertragung, Redoxreaktion), sie werden durch die Ladungstrennung elektrisch positiv geladen (Ionenbildung durch Oxidation = Elektronenabgabe), Beispiel: Mg → Mg2+ + 2 e- 
 
 
 	 Nichtmetallatome reagierenmit Metallatomen, indem sie bei chem. Reaktionen von ihnen Elektronen aufnehmen (Bildung der Anionen durch Reduktion = Elektronenaufnahme).
Anders ausgedrückt: Verbindungen aus Metallatomen mit Nichtmetallatomen entstehen, indem Metallatome ihre Außenelektronen an Nichtmetallatome abgeben, es entstehen salzartige Verbindungen (Ionenbindungen).
 
 
 	 Salze sind allesamt ionische Verbindungen: Sie sind a) spröde (brüchig), b) weisen sehr hohe Schmelzpunkte auf und sind c) nur in Lösung oder Schmelze elektrisch leitfähig. Der Grund für ihre Eigenschaften liegt darin, dass sie aus Kationen und Anionen bestehen, die sich elektrisch anziehen und unter Abgabe von Energie zu Ionenkristallen vereinigen. 
 Beispiele:Kochsalz NaCl, Magnesiumchlorid MgCl2
Reaktionsbeispiel:Chlorgas reagiert mit dem Metall Natrium, indem jedes Na-Atom sein Außenelektron an ein Chloratom abgibt: 
 [image: chapter8Image2.jpeg]
Reaktionsverlauf:
 Na → Na+ + e- (Oxidation, Kation entsteht), 
 Cl + e- → Cl- (Reduktion,Anion entsteht) 
 Na + Cl → Na+ + Cl- (Redox, NaCl-Kristall entsteht) auch als: Na + Cl → Na+ + :Cl-
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 Abbildung: Ionenkristalle weisen stoffspezifische Formen auf: Natriumchlorid kristallisiert immer würferlförmig, Kalziumfuorid (Flussspat) in oktaedern und wieder andere Mineralien in Doppelspat- oder Oktaeder-Form (eig. Foto)
 
 
 
 
 [image: chapter8Image4.jpeg]
 
 Abbildung: Metall-Nichtmetall-Verbindungen sind stets salzartig (ionisch): kristallkin und nicht verformbar (spröde, brüchig), von hoher Schmelztemperatur und elektrisch leitfähig nur in Lösung und Schmelze. Iim Foto: Sulfide der Elemente Eisen, Zink, Molybdän und Quecksilber (FeS2, ZnS, MoS2, rechts HgS), mittig auch Quecksilberoxid (HgO) und Quecksilberchlorid (HgCl2).
 
 
 	 Nichtmetallatome reagierenuntereinander so, dass sie danach ihre Außenelektronen gemeinsam als bindende Elektronenpaare (Elektronenpaarbindung EPB, auch: „Atombindung“) nutzen, denn die Nichtmetallatome streben dabei eine Edelgaskonfiguration an (maximal 4 Elektronenpaare, d.h. volle Außenschale mit 2 bzw. 8 Elektronen). 
 Beispiel: Cl + e- → Cl- (Chlorid-Anion) 
Weiteres Beispiel: Zwei Wasserstoffatome H vereinigen sich zu einem Wasserstoffmolekül H2, indem sie ihre beiden Elektronen gemeinsam benutzen (bindendes Elektronenpaar): H + H → H2 
bzw.: H + H → H – H (bzw. H2) 
 (Punkt = einzelnes Valenzelektron, 
 Bindestrich = bindendes Elektronenpaar). 
[image: chapter8Image5.jpeg][image: chapter8Image6.png]
Abbildung: H2-Molekül (Bildquelle: https://de.wikibooks.org/wiki/Datei:Schema_Wasserstoffmolek%C3%BCl.svg , gemeinfrei)
 
 
 	 Moleküle sind elektrisch neutrale Atomverbände. Die Atome sind über bindende Elektronenpaare miteinander verbunden. 
 
 
 	 Molekulare Verbindungen sind allesamt elektrische Nichtleiter (Isolatoren). Verbindungen mit kleinen Molekülen sind flüchtig (niedriger Siedepunkt), Verbindungen mit sehr großen Molekülen kunststoff- oder diamantartig (zersetzlich oder hoher Schmelzpunkt).
 
 
 	 Moleküle können unpolar sein (gleiche Aufteilung des bindenden Elektronenpaares auf beide Bindungspartner) oder polar (ungleiche Aufteilung, Ausbildung von Plus- und Minuspol, so dass das Molekül zum Dipol wird; Folge: höhere Anziehungskräfte zwischen den Molekülen, somit z.B. höhere Schmelz- und Siedetemperaturen). 
Beispiele: Die Moleküle von Wasserstoff, Chlor und Methangas sind unpolar (gleiche Bindungspartner / symmetrischer Aufbau). 
 Cl∙+ ∙Cl → Cl-Cl (Chlormolekül) 
[image: chapter8Image7.png][image: chapter8Image8.png] 
Methangasmolekül:CH4 : [image: chapter8Image9.png][image: chapter8Image10.png] 
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Die Moleküle von Chlorwasserstoffgas und Wasser sind polar (Chlor- und Sauerstoffatom ziehen das bindende Elektronenpaar stärker an als die Wasserstoffatome): 
[image: chapter8Image12.png]     Wasser H2O: H – O – H 
 
Bildquellen: HCl-Bildung: Von Sundance Raphael 16:18, 16. Nov. 2006 (CET) - "own work", https://de.wikibooks.org/w/index.php?curid=34621, Sauerstoffmolekül: https://de.wikibooks.org/wiki/Datei:Sauerstoff_Elektronenschreibweise.svg, Chlormolekül: https://de.wikibooks.org/wiki/Anorganische_Chemie_f%C3%BCr_Sch%C3%BCler/_Die_Atombindung#/media/File:Chlor_Elektronenschreibweise.svg, CH4-Molekül unten rechts: https://de.wikibooks.org/wiki/Datei:Methan_Elektronenschreibweise.svg)
 
 
 	 Die Elektronegativität (EN) ist dieKraft, mit der ein Atom in einer Bindung das bindende Elektronenpaar anzieht.
 
 
 	 Die EN ist im PSE bei Fluor- und Sauerstoffatomen am höchsten. Mit zunehmendem Abstand des Elementes im PSE vom Fluor sinkt die EN ab.
 
 
 	 Elektropositivsind Atome mit geringer Elektronegativität (hohe EN-Differenz: ionische Bindung, Differenz an EN ≈0: unpolar). Besonders elektropositiv sind die Atome unedler Metalle (rechts im PSE stehend).
 
 
 	 Es gibt drei wichtige Arten der chemischen Bindung: Ionenbindung (hohe EN-Differenz der Bindungspartner), Atombindung (geringe EN-Differenz) und die metallische Bindung (in Legierungen). 
Beispiele: Chlorgas, Natriumchlorid und Natrium-Kalium-Legierungen:
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(Bildquelle: Eigenes Werk, ebenso die folgende Abbildung)
 
 
 	 Atommodelle versuchen, den Aufbau der Atome zu beschreiben – die chemische Bindung zwischen ihnen wird in Bindungsmodellen beschrieben.
 
 

 
 Hinweise:
 
 Fachbegriffe aus den Atommodellen neben Atom, Ion und Molekülsind Elementarteilchen und Isotop: 
 
 Elementarteilchen sind Bestandteile eines Atoms (Proton p+ und Neutron n im Atomkern, Elektronen e- in der Atomhülle).  
 
 Isotope sind Atome eines Elementes (also mit gleicher Protonenzahl) aber von unterschiedlicher Neutronenzahl (also ungleicher Neutronenzahl).
 
 Die Atomhülle ist der fast masselose Bereich des Atoms um den Atomkern. Hier halten sich die Elektronen auf (in Schalen / Orbitalen).  
 
 Fachbegriffe aus den Bindungsmodellen neben Elektronegativität und chemischer Bindung sind Orbitaleund Hybridisierung. 

    
        Orbitalmodell und MO-Theorie

    

 
 
 
 	 Die Orbitaltheorie beschreibt den Aufenthaltsbereich der Elektronen in der Atomhülle anders als das Bohr’sches Atommodell nicht auf „Bahnen“ und in „Schalen“, sondern „wellenmechanisch“ in Räumen erhöhter Aufenthaltswahrscheinlichkeit. Elektronen sind hier nicht nur „Teilchen“ sondern auch „stehende Wellen“, die sich in diesen Orbitalen aufhalten.
 
 
 	 Vereinfachtes Orbitalmodell: Die Elektronen halten sich im Atom nicht auf Bahnen, sondern in Kugelwolken auf – jeweils zwei in einer Kugelwolke („Elektronenpaare“) und je „Schale“ gibt es vier Kugelwolken („Elektronenoktett“).
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Kugelwolkenmodell: Das Elektron befindet sich nicht auf einer festen Bahn, sondern hält sich im Atom mit einer bestimmten Wahrscheinlichkeit in einem zumeist kugelförmigen Raum auf (dem Orbital, der Kugelwolke). Ein zweites Elektron kann hinzukommen, dann aber ist der Aufenthaltsraum voll, ein neuer Aufenthaltsraum wird aufgefüllt. Immer wenn vier Aufenthaltsräume voll sind, geht das nachfolgend aufgefüllte Elektron in einen neuen, leeren Aufenthaltsraum, der eine Schale weiter vom Kern entfernt liegt.
 
 
 
 
 
 	 Ein Atomorbital (AO) ist der Aufenthaltsbereich eines Elektrons oder Elektronenpaares in einem Einzelatom(s-,p-,d-,f-Orbital: kugel-, hantel-, doppelhantelförmig usw.). 

Beispiel: In der innersten und zweitinnersten „Schale“ (1. Energieniveau) existieren kugelförmige s-Atomorbitale (1s, 2s) und in der zweitinnersten Schale (2. Energieniveau) existieren entlang der x-, y- und z-Achse je ein hantelförmiges p-Orbital (2px, 2py, 2pz): 
[image: chapter9Image2.png]
 Bildquelle: Gemeinfrei, unter 
 https://de.wikipedia.org/wiki/Datei:AOs-3D-dots.png
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Abbildung: Computergenerierte Darstellung der Wahrscheinlichkeitsdichte des 1s-Orbitals mithilfe einer (sehr feinen) Punktwolke 
 Bildquelle: R.J.Hall, wikimedia commons, über: 
 https://de.wikipedia.org/wiki/Datei:Orbital_s1.png (GNU-Lizenz 
 für freie Dokumentation)
 
 
 	 Ein Hybridorbital (HO) ist der Aufenthaltsbereich eines Elektrons oder Elektronenpaares, der sich aus unterschiedlichen Atomorbitalen gebildet hat (Hybridisierung, Bildung von Mischorbitalen: sp,sp2,sp3,...).

Beispiel:Drei 2p-POrbitale und ein 2s-Orbital bilden vier gleichwertige sp3-Mischorbitale (links), während zwei 2p-Orbitale und ein 2s-Orbital ein sp2-Hybridorbital ergeben (rechts): 
[image: chapter9Image4.png]sp3[image: chapter9Image5.png]sp
Bildquelle: User:sven, wikimedia commons, über: https://de.wikipedia.org/wiki/Hybridorbital#/media/File:Sp3-Orbital.svg (Lizenz: the Creative CommonsAttribution-Share Alike 3.0 Unported)

 
 
 
 	 Ein Molekülorbital (MO) ist der Aufenthaltsbereich eines Elektrons oder Elektronenpaares in einem Molekül (zwischen Einzelatomen; -Bindung achsensymmetrisch, -Bindung unsymmetrisch durch Beteiligung von p-Orbitalen). MOs bilden sich aus Atom- und Hybridorbitalen (Die MO-Theorie ersetzt die frühere Valenzstruktur-, valence-bond- oder VB-Theorie, die bildende Elektronenpaare beschreibt). 

Beispiel 1:Zwei Wasserstoffatome bilden ein bindendes Molekülorbital (links) und ein leeres, antibindendes MO (rechts). 
 [image: chapter9Image6.png][image: chapter9Image7.png] 
 Bildquelle: Von Benjah-bmm27 - Eigenes Werk, Gemeinfrei, 
 https://commons.wikimedia.org/w/index.php?curid=1970739)

 
 
 

 
Beispiel 2:  Ein Fluorwasserstoff-Molekülorbital entsteht im Fluorwasserstoff-Molekül H-F, wenn ein 1s-Atomorbital vom Wasserstoffatom H (oben links) und ein 2p-Atomorbitakl vom Fluoratom F (oben rechts, hantelförmig) zu einem MO verschmelzen (unten):
 [image: chapter9Image8.png]
 Bildquelle: Von Leyo - Eigenes Werk, based on 
 Datei:MOHF.jpg by Benutzer:Hati, Gemeinfrei, über: 
 https://commons.wikimedia.org/w/index.php?curid=8948600


 
 
 Hinweis: Neben den drei Arten chemischer Bindung – der Atom-, Ionen- und Metallbindung – existieren auch Wasserstoffbrückenbindungen und koordinative Bindungen: 
Eine Wasserstoffbrückenbindung ist eine über Wasserstoffatome locker erfolgte Bindung zwischen zwei polaren Molekülen (Dipol-Dipol-Wechselwirkung) 
Eine koordinative Bindung ist eine Bindung höherer Ordnung (unabhängig von Wertigkeit und Oxidationszahl) in einem Komplex zwischen einem Nebengruppenmetall-Kation und Molekülen mit freien Elektronenpaaren (Liganden). Ein Ligand ist ein Molekül mit freien Elektronenpaaren in einem Komplex, die Koordinationszahl gibt an, mit wieviel „einzähnigen“ Liganden sich ein Zentralatom in einem Komplex umgeben kann.

    
        Alkali- und Erdalkalimetalle

     
 
 
 
 	 Verbindungen sind chemisch zerlegbare Reinstoffe, keine Stoffgemische. 
 
 

 
 Hinweis: Zu den Stoffgemischen gehören z.B. Emulsinen, Suspensionen und Aerosole: Eine Emulsion ist ein Stoffgemenge aus zwei nicht mischbaren Flüssigkeiten (z.B. Öl in Wasser). Eine Suspension ist ein Stoffgemenge / eine Aufschlämmung von unlöslichem Feststoff in einer Flüssigkeit. Ein Aerosol ist ein Stoffgemisch von Flüssigkeit in Gas (z.B. Nebel), ein Kolloid ist eine Aufschlämmung von Feststoff in Flüssigkeit, die sich ohne Ausflockung nicht filtrieren lässt.
 
 
 	 Das Zerlegen von Verbindungen (Analyse) ist deshalb immer eine chemische Reaktion – im Unterschied zu Aggregatzustandsänderungen und zu den Stofftrennverfahren, bei denen Stoffgemische in Reinstoffe aufgetrennt werden. 
[image: chapter10Image1.png]
Abbildung: Eine Magnettrommel trennt magnetisierbare Stoffe von nichtmagnetischem Material – ein Stofftrennverfahren (ganz ohne Stoffumwandlung / chemische Zerlegung!) Bildquelle: Maettchy, CC BY-SA 3.0, https://commons.wikimedia.org/w/index.php?curid=1031666
 
 

 
 Hinweis: Zu den Stofftrennverfahren gehören Filtration, Destillation und Extraktion. Aggregatzustandsänderungen sind Erstarren (Gefrieren), Sieden, Sublimieren und Kondensieren.
 
 Definitionen dazu:Kondensation ist der Übergang vom gasförmigen zum flüssigen Aggregatzustand, Sublimation ist der Übergang vom festen zum gasförmigen Aggregatzustand. 
Eine Filtration ist ein Stofftrennverfahren zur Abtrennung unlöslicher Feststoffe aus einer Flüssigkeit (Suspension). 
Eine Destillation ist ein Stofftrennverfahren zur Auftrennung eines Flüssigkeiten-Gemisches durch Erhitzen über den Siedepunkt der flüchtigeren Substanz mit anschließender Kondensation zur Abtrennung derselben („Destillat“; ein Azeotrop ist ein durch Destillation nicht weiter auftrennbares Flüssigkeitsgemisch). 
Eine Extraktion ist ein Stofftrennverfahren zur Auftrennung eines Feststoffgemisches, bei dem dessen lösliche Bestandteile durch eine Flüssigkeit (Extraktionsmittels) abgetrennt werden („Extrakt“, „Auszug“). 
Eine Sedimentation ist die Bildung eines Niederschlages („Ausfällung“) aus einer Suspension, indem der unlösliche Feststoff (das „Sediment“) schwerkraftbedingt absinkt, sich unten absetzt. 
 
 
 	 Die Elemente werden in Haupt- und Nebengruppen eingeteilt. Vier wichtige Hauptgruppen sind:
1: Alkalimetalle, 2: Erdalkalimetalle 
7: Halogene 8: Edelgase 
Metalle stehen im Periodensystem links und unten, Nichtmetalle oben und rechts. 
 
 
 	 Die 1. Hauptgruppe im Periodensystem sind die Alkalimetalle (ohne Wasserstoff in „Vorperiode“, von arab. „al kalja“ = Asche, aus Asche u. ähnl. herstellbar), 2. Hauptgruppe: Erdalkalimetalle (Oxide „erdig“). Sie alle sind metallisch (Leichtmetalle), sehr empfindlich (unedel) und brennbar. Sie reagierenmit Luftsauerstoff (O2) zu Oxiden (Anion O2-)und mit Wasser zu Laugen (Hydroxiden, Anion OH-) und Wasserstoffgas (H2). 
 
 

 
 Beispiele:
4 Li + O2 → 2 Li2O (aus Li+ und O2- 2:1) 
2 Mg + O2 → 2 MgO (aus Mg2+ + O2- 1:1) 
2 Li + 2 H2O  → 2 LiOH + H2 (Li+/OH-) 
Mg + 2 H2O  → 2 Mg(OH)2 (aus Mg2+ / OH-  1:2)
 
 
 	 Die Oxide der Alkali- und Erdalkalimetalle bilden in Wasser Laugen (das sind Lösungen der Hydroxide in Wasser, pH > 7; Laugen sind „basisch“, also Lösungen von Basen in Wasser, Wortherkunft von: „die Basis von Salzen“). 
Beispiele:Li2O + H2O → 2 LiOH       Mg + 2 H2O → Mg(OH)2

 
 
 
 	 Laugen (Basen) reagieren mit Säuren zu Salz und Wasser („Neutralisation“).Salze sind also Verbindungen von Metallen mit Nichtmetallenund entstehen aus der Reaktion von Laugen mit Säuren zu Salz und Wasser (Neutralisation): 
 Lauge + Säure → Salz + Wasser 
Beispiele:
 NaOH + HCl → NaCl + H2O 
Natronlauge + Salzsäure → Natriumchlorid + Wasser 
Mg(OH)2 + 2 HCl → MgCl2 + 2 H2O 
 Magnesiumhydroxid + Salzsäure → Magnesiumchlorid + Wasser

 
 
 
 	 Erdalkalimetalle reagieren nicht ganz so heftig wie Alkalimetalle. Alkalimetall-Salze sind wasserlöslich. Bei den Erdalkalisalzensind Hydroxide kaum und Carbonate und Sulfate überhaupt nicht wasserlöslich (Ausnahme: MgSO4). 
Beispiele:  Löslich sind NaCl, KCl, LiOH, KOH, Na2S, Na2SO4, MgSO4usw., unlöslich sind: CaSO4 (Gips), SrSO4, BaSO4, 
CaCO3 (Kalk), SrCO3, BaCO3, Ca(OH)2 (kaum lösl.)
 
 
 	 Alkali- und Erdalkali-Atome (außer Mg) nehmen in Flammen Energie auf (Absorption) und geben sie als Licht(-energie) wieder ab (Emission). Das Licht kommt, wenn nach außen „angehobene“ Außenelektronen in der Atomhülle wieder „zurückspringen“.
 
 

 
 [image: chapter10Image2.jpeg]
Abb.: Feuerwerk mit Flammfärbung durch Emission (eig. Foto)

    
        Halogene und Halogenide

    [image: chapter11Image1.jpeg]
Abbildung: Chlorgas, Brom- und Ioddampf (Eig. Foto)
 
 
 	 Die 7. Hauptgruppe im Periodensystem sind die Halogene (von griech. „halos“ = Salz und „genein“ = bilden, herstellen) – Salzbildner (reagieren mit Metallen zu Salzen): F, Cl, Br, I (+At). Alle Halogene sind farbig, giftig, ein wenig wasserlöslich und sehr gut löslich in Flüssigkeiten wie Öl, Hexan und Benzin (unpolare, nicht mit Wasser mischbare Flüssigkeiten). 
Sie haben niedrige Schmelz- und Siedetemperaturen. Sie sind daher molekular (zweiatomig) wie Gase, d.h. sie bilden F2-, Cl2-, Br2- und I2-Moleküle.
 
 
 	 Alle Halogene reagieren mit Metallen zu Salzen: Halogen + Metall  Metallhalogenid (Salz).
 
 

 
Beispiele:2 Na + Cl2 2 NaCl 
 Mg + I2 MgI2 Pb + + I2 PbI2 
 
 Hinweis: Bei diesen Reaktionen gibt das Na-Atom seine Außen-e- an Chloratom ab, bei der Bildung von Magnesiumiodid das Mg-Atom 2 Außen-e- an I ab und bei der Bildung von Blei(II)-iodid, gelb, gibt das Pb-Atom 2 e- an je ein Iodatom ab. Bei dieser Elektronenabgabe (Oxidation, ox) entstehen aus den Metallatomen immer Kationen (positiv geladene Atomteilchen), die Nichtmetall-Atome werden durchElektronenaufnahme zu Anionen (negativ geladene Teilchen): F-, Cl-, Br-, I- (Halogenid-Anionen).Kationen und Anionen bilden unter Abgabe von Energie die Salzkristalle (Halogenide). 
 
 
 	 Halogene reagieren mit Wasserstoffgas zu Halogenwasserstoffen, die ätzend sind und mit Wasser Säuren bilden: 
Halogen + Wasserstoff → Halogenwasserstoff 
Halogenwasserstoff + Wasser→ Säure. 
Grund: Halogenwasserstoffe H-Hal bilden in Wasser H+-Kationen (Protonen) und Halogenid-Anionen Hal- : 
 H-Hal → H+ + Hal- 
Beispiele: H2 + Cl2→ 2 HCl 
 H2 + F2→ 2 HF 
(Redoxreaktionen, HCl = Chlorwasserstoff, in Wasser gelöst bildet HCl Salzsäure, ihre Salze heißen Chloride; 
HF = Fluorwasserstoff / Flusssäure, Salze: Fluoride). 
Halogenwasserstoffe, in Wasser gelöst, sind Säuren und greifen unedle Metalle an (Ätzvorgang, Korrosion). Dabei bilden sie Salze und Wasserstoffgas: 
 Metall + Säure → Salz + Wasserstoff 
Beispiel: Mg + 2 HCl → MgCl2 + H2 
(Redoxreaktion: H+ nimmt je ein e- vom Metall auf)
 
 

 
 Die Reaktionsfähigkeit der Halogene nimmt im PSE von unten nach oben stark zu. Fluor F2 ist das reaktionsfähigste Element. 
Beispiel: Es entflammt Kunststoffe, setzt auch viele Metalle in Brand und reagiert mit Waserstoffgas auch unterhalb von -200 °C noch explosionsartig. Es zersetzt sogar Wasser: 
2 F2 + H2O → 2 HF + OF2 
 (Produkt: Sauerstoffdifluorid, brandfördernd). 

 
 
 
 	 Metall-Halogenide sind wasserlöslich (Ausnahmen: AgHal wie z.B. AgCl, PbHal2 wie z.B. PbI2).

 
 
 
 	 Halogenid-Anionen geben e- an reaktionsfähigere Halogenatome (im PSE weiter oben) ab. 
Beispiele:2 Br- + Cl2→ 2 Cl- + Br2 
 (Nachweisreaktion für Bromid, Br2 in Hexan orangebraun)
2 I- + Cl2→ 2 Cl- + I2 
 (Nachweisreaktion für Iodid, I2 in Hexan rosaviolett, in H2O braun; Redoxreaktion: Cl2 nimmt je Atom 1 e- auf). Halogenid-Anionen werden daher mit Chlorwasser und Hexan nachgewiesen (pH<7), Iodid-Anionen alternativ auch mit Blei(II)-Salzlösungen: 
Pb2+ + 2 I-→ PbI2 (gelb, s.o.) 

 
 
 
 	 Die Nachbargruppe links der Halogene im Periodensystem ist die 6. Hauptgruppe. Diese Elemente bilden mit Metallen kalkähnliche Oxide (Kalkbildner, Chalkogene, von griech. „chalkos“ = Kalk und „genein“ = bilden, herstellen): O, S, Se, Te(,Po) 
Beispiele:O + 2 e-→ O2-   S + 2 e-→ S2-     Se + 2 e-→ Se2-
(Oxid-, Sulfid-, Selenid-Anion). 
 
 
 	 Eine weitere Nachbargruppe der Halogene sind die Edelgase (8. Hauptgruppe): He, Ne, Ar, Kr, Xe (,Rn). Ale Edelgase sind farblos, geruchlos, ungiftig, kaum wasserlöslich und normalerweise nicht reaktionsfähig. Sie liegen daher nur in Form einzelner Atome vor (atomar), da diese kaum bzw. keine chemischen Bindungen eingehen, weil ihre Außenschale voll mit Elektronen besetzt ist („Elektronenkonfiguration“, „Elektronenoktett“, volle Außenschale mit 8 e- bzw. bei He 2 e-).
 
 
 	 Elemente, die Verbindungen eingehen, zeigen folgende Arten von Reaktionen: Austausch von Elektronen, Austausch von Protonen oder Austausch von Ionen. 
 
 


    
        Säure-Base-Reaktionen (Protolyse, Protonenaustausch)

     
 	 Eine Säure ist ein Stoff, der Protonen H+ abgibt (Bezeichnung auch als: Protonendonator). 
Beispiel: Chlorwasserstoff gibt ein Proton H+ an Wasser ab: 
 HCl + H2O  H3O+ + Cl-
 
 
 	 Eine Base(Lauge) ist ein Stoff, der Protonen aufnimmt (Protonenakzeptor). 
Beispiel: Ammoniakgas nimmt ein H+ von Wasser auf: 
 NH3 + H2O  NH4+ + OH-
 
 
 	 Eine Protolyse ist eine Übertragung (ein Austausch) von H+-Teilchen (Protonen), also eine Säure-Base-Reaktion. 
Beispiel: 
Chlorwasserstoffgas gibt ein Proton an ein Ammoniakgas ab: 
 HCl + NH3[image: chapter12Image1.png] NH4+ + Cl- 
(Der Doppelpfeil [image: chapter12Image2.png] zeigt an, dass es sich um einen umkehrbaren Vorgang handelt, er kann auch rückwärts ablaufen!)
 
 
 	 Der Protolysegrad gibt an, wieviel % der Moleküle eines Stoffes ihre Protonen abgeben.

 
 
 
 	 Neutralisation ist die Reaktion von Säuren mit Basen 1:1 zu Salz und Wasser (es bleiben weder freie Säure noch freie Laugeübrig, also nahezu keine H+-Ionen und keine OH- -Ionen)

 
 
 
 	 Dissoziation ist der Zerfall einer Ionenbindung in einzelne Ionen beim Auflösen in Wasser (Elektrolyt). 
Beispiele: 
 NaCl  Na+ + Cl- HCl  H+ + Cl- 
 NaOH  Na+ + OH- NH4OH  NH4+ + OH-
 Na2CO3 2 Na+ + CO32- AlCl3 Al3+ + 3 Cl-
 NaHSO4 Na+ + H+ + SO42-

 
 
 
 	 Hydratation ist der Vorgang, bei dem sich kleinste Teilchen eines Stoffes (Moleküle, Ionen) in Wasser mit einer Hülle aus Lösemittelmolekülen umgeben (Hydrathülle; Solvatation nennt man den entsprechenden Vorgang in anderen, nichtwässrigen Lösemitteln).

 
 
 
 	 Die Stoffmengen-Konzenteration ist eine Gehaltsangabe, die angibt, welche Stoffmenge (in Mol) in einem Rauminhalt (in Liter) eines Stoffgemisches enthalten sind: 
 c = n / V 
 (Symbole: Stoffmengenkonzentration c , Stoffmenge n, 
 Volumen V)
 
 
 	 Die Protonenkonzentration ist die Stoffmengenkonzentration der Protonen H+in einer Flüssigkeit.
 
 
 	 Der pH-Wert ist der negative, dekadische Logarithmus der Protonenkonzentration (in neutralem Wasser pH=7, in Säuren: pH<7, in Basen pH>7): 
 pH = – log c(H+) oder: c(H+) = 10-Ph

 
 
 
 	 Eine Verdrängungsreaktion ist die Säure-Base-Reaktion einer starken Säure oder Base mit dem Salz einer schwachen Säure oder Base, wobei die schwächere Säure oder Base aus ihrem Salz freigesetzt wird. Dabei bleibt das Salz der stärkeren Säure bzw. Base zurück:
Säure 1 + Salz von Säure 2 → Säure 2 + Salz 1 
 (Säurestärke Säure 1 > Säure 2) 

 
 
 
 	 Die Säurestärke (Der pKs-Wert einer Säure) gibt an, wie groß das Bestreben einer Säure ist, ihre Protonen abzugeben. 

 
 
 
 	 Ein Puffer ist ein Stoffgemisch, dessen pH-Wert sich bei Zugabe von Säure oder Lauge nicht ändert (1:1 aus einer schwachen Säure oder Base und deren Salz).
 
 
 	 Amphoterie ist die Fähigkeit eines Stoffes, sowohl als Base als auch als Säure reagieren zu können. 
Beispiele: amphoter ist z.B. das Anion HCO3-: 
HCO3- + H+[image: chapter12Image3.png]H2O + CO2 
HCO3-+ OH-[image: chapter12Image4.png] CO32- + H2O
 
 
 	 Titration ist ein Verfahren zur Bestimmung des Säure- oder Base-Gehaltes einer Probe mithilfe einer Maßlösung bekannter Stoffmengenkonzentration.
 
 

 
 Überblick: Reaktionen von Säuren und Basen
 
 Reaktionsweisen von Säuren:
 
 1) Nichtmetalloxid + Wasser → Säure (Säure-Bildung)
 
 2) Säure + Metall → Salz + Wasserstoff 
 (Elektronenaustausch)
 
 3) Säure + Metalloxid → Salz + Wasser 
 (Protonenaustausch)
 
 4) Säure + Metallhydroxid *→ Salz + Wasser 
 * Metallhydroxid = Base
 
 5) Säure + Salz schwächerer Säure → Schwächere Säure + Salz stärkerer Säure
 
Typ 5 = Protonenaustausch („Protolyse“, Übertragung von H+-Teilchen oder Verdrängungs-Reaktion (Starke Säure verdrängt schwächere aus deren Salz), 
Typ 3 Neutralisation.
 
 Reaktionsweisen von Basen:
 
 1) Metalloxid + Wasser → Metallhydroxid (= Base; nur bei unedlen Metallen)
 
 2) Base + Säure → Salz + Wasser 
(Neutralisation, Säure-/Base-Reaktion)
 
 3) Starke Base + Salz der schwächeren Base →  Schwächere Base + Salz stärkerer Base
 
Typ 1-3 sind Protonenübertragungen, Typ 3 zudem eine Verdrängungsreaktion.
 
 [image: chapter12Image5.jpeg][image: chapter12Image6.jpeg]
Abb.: pH-Papier zur Messung des pH-Wertes (links) und die Reaktion der Base Ammoniakgas NH3 mit der Säuche Chlorwasserstoffgas HClzu Ammoniumchlorid-Rauch NH4Cl (rechts) (Eig. Fotos)

    
        Redoxreaktionen (Elektronenaustausch)

    

 
 
 
 	 Die Abgabe vonElektronen nennt man Oxidation (ox, auch der umgekehrte Vorgang ist u.U. möglich, Symbol dann: [image: chapter13Image1.png] , s.u.!). 
Beispiele: 
Mg → Mg2+ + 2 e-                2 I-→ I2 + 2 e- 
Fe2+→ Fe3+ + e-                    H2→ 2 H+ + 2 e- 
S2-→ S + 2 e-                         SO32- + O2-→ SO42- + 2 e-
MnO2 + 2 O2-→ MnO4- + 3 e- 

 
 
 
 	 Die Aufnahme von Elektronen nennt man Reduktion (red, Umkehrvorgang zur Oxidation). 
 Beispiele: 
O2 + 4 e-→ 2 O2-                    Cl2 + 2 e-→ 2 Cl- 
H+ + e-→ H0 (atomar)           Cu2+ + 2 e-→ Cu 
Fe3+ + e- → Fe2+                      S + 2 e-→ S2- 
NO3- + e-→ NO2 + O2-            NO3- + 2 e- → NO2- + O2-
Mn2+ + 5 e- + 4 O2- → MnO4- 

 
 
 
 	Bei Redoxreaktionen (red/ox) werden Elektronen e- ausgetauscht: Beispiele: 
ox: Li [image: chapter13Image2.png] Li+ + e- (2x)                        Mg [image: chapter13Image3.png] Mg2+ + 2 e- 
red: O + 2 e-[image: chapter13Image4.png] O2-                          Cl + e-[image: chapter13Image5.png] Cl- (2x).
redox: 2 Li + O → Li2O                  Mg + 2 Cl → MgCl2 
Deshalb ändern sich immer auch Ionenladungen oder Oxidationszahlen (das sind gedachte, rein rechnerische Oxidationszahlen, „hypothetische“ Ladungszahlen)!
 
 
 	 Oxidationsmittel nehmen vom Partner e- auf, sie oxidieren ihn.
Gute Oxidationsmittel sind die Elemente im PSE rechts oben, Edelmetall-Kationen und Elemente mit hohen Oxidationszahlen. Beispiele: 
F2, O2, Cl2, NO3-, SO42-, H2O2 (Peroxid mit O-1), Ag+, Cu2+, Mn4+ (in KMnO4),Cr6+ (in CrO42-und Cr2O72-), Pb4+ (in PbO2),gelegentlich auch H+.


 
 
 
 	Reduktionsmittel geben dem Partner e- ab, sie reduzieren ihn (und seine Ladungs-/ Oxidationszahl!), werden also selber oxidiert.
Gute Reduktionsmittel sind die Elemente im PSE links und Elemente mit ungewöhnlich niedrigen Oxidationszahlen. Beispiele: 
H- (z.B. in LiH, NaH), H0 (atomar), Alkali- und Erdalkalimetalle, Al0, Zn0, Fe0 (und weitere unedle Metalle), 
Fe2+, H2, CH4, H2S, H2SO3, CO, C, HNO2


 
 
 
 	Reaktionsgleichungen für (kompliziertere) Redoxreaktionen erstellt man über die Teilgleichungen (red/ox). 
 Beispiele:
ox: Na [image: chapter13Image6.png] Na+ + e- (2x) 
red: H2O + 2 e-[image: chapter13Image7.png] H + OH- (2x)
redox: 2 Na + 2 H2O → H2 + 2 NaOH


 
 
 

 
ox:                                  Fe2+[image: chapter13Image8.png] Fe3+ + e- (5x)
red:            MnO4- +5e- +8 H+[image: chapter13Image9.png] Mn2+ + 4 H2O
redox: 5 Fe2+ MnO4- +8 H+ → 5 Fe3+ + Mn2+ + 4 H2O
 
 Hinweis: Bei jeder Redoxreaktion ändert sich die Oxidationszahl der Reaktionspartner. Die Oxidationszahl ist die gedachte Ladungszahl eines Atoms. Sie wird in anorganischen Verbindungen nach folgenden Regeln bestimmt:
 
 
 	 Regeln zur Bestimmung der Oxidationszahlen:
 
 
 	 Für Elemente / Elementverbindungen gilt die Oxidationszahl Null Beispiel: O2  Oxidationszahl O = 0 .
 
 
 	 Alle Metalle haben immer positive Oxidationszahlen (als Elemente jedoch 0)
 
 
 	 Fluor F hat die immer die Oxidationszahl -1 (es sei denn, es liegt elementar vor).
 
 
 	 Wasserstoff H hat die Oxidationszahl +1 (als Element jedoch 0, in Metallhydriden –1).
 
 
 	 Sauerstoff O hat die Oxidationszahl -2 (außer als Element, Peroxid oder Sauerstofffluorid).
 
 
 	 Bor B und Silicium Si haben positive Oxidationszahlen (außer als Hydride).
 
 
 	 Unter Rückgriff auf die bereits bekannten Oxidationszahlen von Elementen in einer Verbindung und Anwendung der o.g. Regeln lassen sich die unbekannten Oxidationszahlen weiterer Elemente in einer anorganischen Verbindung berechnen:
 
 

 
 
 	 Die Summe der Oxidationszahlen ist: a) in einem Molekül gleich Null, b) in einem (Komplex-)Ion gleich der Ladung, die das (Komplex-)Ion nach außen trägt.
 
 

 
 
 	 Bei den Ionenladungen geben die Ziffern die Anzahl der positiven bzw. negativen Ladungen an. Die Ionenladung einatomiger Ionen ist also deren Oxidationszahl.
 
 

 
[image: chapter13Image10.jpeg]
Abb.: Reaktion von konz. Salpetersäure HNO3 mit Kupfer zu braunen Stickoxiden NO2und grünem Kupfernitrat (eig. Foto)
 
 
 	 Eine Disproportionierung ist eine Redoxreaktion eines Atoms mittlerer Oxidationszahl in eine Verbindung mit höherer und eine Verbindung mit niedrigerer Oxidationszahl; eine Komproportionierung ist die Redoxreaktion zweier Verbindungen eines Elementes zu einer Verbindung des Elementes mit mittlerer Oxidationszahl.


 
 
 
 	Kationen edlerer Metalle reagieren mit unedleren Metallen zum edleren Metall und zum Kation unedlerer Metalle (Spannungsreihe der Metalle).
Beispiel: Mg + CuSO4  → Cu + MgSO4


 
 
 
 	Ein galvanisches Element ist eine Anordnung aus zwei Elektroden unterschiedlicher Metalle in einem Elektrolyten, die eine elektrische Spannung aufbaut.
 
 

 


 
 
Beispiel: Ein Zink- und ein Kupferstab tauchen in verdünnte Schwefelsäure oder in die Lösung ihres jeweiligen Salzes, die über eine Elektrolytlösung als Strombrücke verbunden sind. Zwischen den Elektronen Cu/Zn baut sich eine elektrische Spannung auf:
 
[image: chapter13Image11.gif]
 
 
 	 Das elektrochemisch messbare Redoxpotenzial in Volt V gibt Auskunft darüber, wie stark ein Oxidationsmittel ist. Es wird in galvanischen Elementen gegen die Normalwasserstoffelektrode NWE gemessen: 
2 H+ + 2 e-[image: chapter13Image12.png] H2 mit ENWE = 0,00 V.


 
 
 
 	Das Redoxpotential der Halbzelleeines galvanischen Elementes gibt an, wie groß das Bestreben einer Halbzelle ist, Elektronen aufzunehmen oder abzugeben (im Vgl. zur „Normal“-Halbzelle Wasserstoff/Säure; elektrochemische Energie)


 
 
 
 	Die Elektromotorische Kraft (EMK) ist die Fähigkeit eines Systems (einer Halbzelle eines galvanischen Elementes), durch Elektronenfluss (Abgabe von elektr. Energie) Arbeit zu leisten.
 
 
 	Die Normalwasserstoffelektrode (NWE) ist eine Wasserstoff/Säure-Halbzelle unter Normalbedingungen (p=1013 hPa, T= 293 K, c= 1 mol/L).
 
 
 	Eine Elektrolyse ist eine (von außen mit Hilfe von Strom) erzwungene Redoxreaktion (z.B. Zerlegung einer Substanz mit Hilfe von Gleichstrom).
 
 


    
        Grundwissen zu Komplexen und ihren koordinativen Bindungen

     
 
 
 
 	Komplexe entstehen durch den Austausch von Elektronenpaaren zwischen einem Zentralatom und einem oder mehreren Liganden, die sich geometrisch um das Zentralatom herum anordnen (Koordination).
 
 

 
 [image: chapter14Image1.jpeg]Abb.: Komplexe sind oft farbig – Lösungen komplexer Verbindungen(eig. Foto)


 
 
 
 	Zentralatome sind Kationen oder Metallatome mit freier, innerer „Elektronenlücke (zumeist Nebengruppenelemente, diese haben freie 3d- und 4dOrbitale), 
Beispiele:
Cu2+, Ag+, Fe2+, Fe3+, Cr3+, Co2+, Ni2+, aber auch Ni, Pb2+, Bi3+ u.a.
 
 

 


 
 
 
 	Liganden sind Moleküle oder Anionen, die freie Elektronenpaare zur Verfügung stellen können. 


 
 
 

 
Beispiele:
NH3 (Name als Ligand: -ammin-), H2O (-aquo-), 
CO (-carbonyl-), NO (-nitrosyl-), 
F-, Cl-, Br-, I- (-fluoro-, -chloro- usw.), 
CN-, SCN- (-cyano-, -thiocyano-) , 
OH- (-hydroxo-), O2- (-oxo-),
S2- (-thio- / -sulfo-), S2O22- (-thiosulfato-) 
usw., aber auch große Moleküle wie EDTA, Eiweiße u.a.
 
[image: chapter14Image2.png]
 
Ethylendiamin (ED) Dimethylglyoxim (DMG)
 
 Auch die Verbindungen Ethylendiamin (links, am Stickstoffatom sitzt jeweils ein freies Elektronenpaar) und Dimethylglyoxim (DMG, rechts, hier sitzen freie Elektronenpaare an den beiden Stickstoffatomen) sind gute Komplexbildner. DMG bindet sich z.B. an Ni2+-Ionen (himbeerroter Niederschlag von Nickel-DMG):
 
[image: chapter14Image3.png]
 
Das Molekül der Verbindung Ethylendiamintetraacetat (EDTA, "Komplexon") weist sogar 6 Koordinationsstellen auf, mit denen es über jeweils ein freies Elektronenpaar ein Metall-Kation binden kann (an jedem der vier negativ geladenen O-Atome und an jedem der zwei N-Atome):
 
[image: chapter14Image4.png]
 


 
 
 
 	Komplexe weisen koordinative Bindungen auf („höherer Ordnung“, nicht ionisch!) und werden in Formeln durch eckige Klammern dargestellt (Zentralatom vorne, Liganden in Klammern). 

Beispiele:Cu2+ + 2 Cl- CuCl2 (eine „normale“ ionische Bindung entsteht, ein Salz), aber:
CuCl2 (gelöst) + 2 Cl-[image: chapter14Image5.png][Cu(Cl)4]2- (eine koordinative Bindung wird gebildet: Cu2+ + 4 Cl-[image: chapter14Image6.png][Cu(Cl)4]2-, neongrün ).
 
 

 
Ähnlich bilden Kupfer(II)-ionen auch mit Wassermolekülen (!) und mit Ammoniakmolekülen (II) farbige Komplexe:
 
(I) CuSO4 (fest, trocken farblos) + 4 H2O [image: chapter14Image7.png][Cu(H2O)4]2+ (hellblauer Komplex) + SO42- 
 Kupfer(II)-sulfat (weiß) + Wasser [image: chapter14Image8.png] Tetraquokupfer(II)-Komplex + Sulfat-Anion (gelöst) 
(II) Cu2+ + 4 NH3[image: chapter14Image9.png][Cu(NH3)4]2+ 
 (tiefblau, koordinative Bindung).


 
 
 
 	Komplexe reagieren anders als freie Ionen. Ihre Reaktionsform ist derLiganden-Austausch.
 
 

 
 Beispiele:
Cu2+ + Fe → Cu + Fe2+ (Redox),
aber: [Cu(NH3)4]2+ + Fe zeigen keine Reaktion!
 


 
 
[Cu(NH3)4]2+ (tiefblau, pH >7) + 4 Cl- [image: chapter14Image10.png] [Cu(Cl)4]2-(hellgrün) + 4 NH3
 


 
 
[Cu(H2O)4]2+ (hellblau, pH <7) + 4 Cl- [image: chapter14Image11.png] [Cu(Cl)4]2- (hellgrün) + 4 H2O 
 


 
 
[Cu(H2O)4]2+ (hellblau, pH <7) + 4 NH3 [image: chapter14Image12.png] [Cu(NH3)4]2+ (tiefblau, pH >7) + 4 H2O
 


 
 
CuSO4 (farblos, fest, trocken) + 4 H2O [image: chapter14Image13.png] [Cu(H2O)4]2+ (hellblau)


 
 
 
 	Komplexe sind oft farbig, weil die Elektronen über den ganzen Komplex verteilt werden und deshalb mit Licht(teilchen) in Wechselwirkung treten können. Ihre Bildung eignet sich gut für Nachweisreaktionen.
 
 

 
 Beispiele: 
[Cu(NH3)4]2+ (tiefblau) [Cu(H2O)4]2+ (hellblau)
[Cu(Cl)4]2- (hellgrün) [Bi(I)4]- (orange) 
[Fe(NO)(H2O)5]2+ (braun) [Fe(CN)6]4- (rot) 
[Fe(H2O)6]2+ (schwach grünlich) 
[Fe(SCN)3] (blutrot, verdünnt orangegelb) 
H[Co(SCN)4] (in Amylalkohol blau) 
Nickel-DMG (himbeerrot, vgl. Merksatz 104).
 


 
 
 Hinweis:Komplexe sind in der Chemie oft bedeutsame Farb- und Naturstoffe oder auch Katalysatoren.Chlorophyll (Blattgrün, ein Magnesiumkomplex) und Hämoglobin (der rote Blutfarbstoff, ein Eisen-Komplex) sind z.B. wichtige Komplexe (Biochemie). 
Ausnahmsweise farblose Komplexe sind: [Fe(F)6]3-, [Ag(NH3)2]+, [Ag(S2O3)2]3-, [Zn(OH)4]2-, [Al(OH)4]- u.a.
 


 
 
 
 	Die Namen von Komplexen werden bei Kationen aus den Zahlsilben, den Liganden- und den Metallnamen mit Ladungszahl gebildet. Bei den anionischen Komplexen geht man bei Metallen von lateinischen Namen aus und setzt die Endung –at (wie bei Anionen).
Beispiele:
[Cu(NH3)4]2+ Tetramminkupfer(II)-Komplex
[Cu(Cl)4]2- Tetrachlorokuprat(II)-Komplex
[Ag(NH3)2]+ Diamminsilber(I)-Komplex 
[Ag(S2O3)2]3- Dithiosulfatoargentat(I)-Komplex
[Fe(CN)6]4- Hexacyanoferrat(II)-Komplex
[Fe(CN)6]3- Hexacyanoferrat(III)-Komplex
[Bi(I)4]-. Tetraiodobismutat(III)-Komplex 
[Fe(NO)(H2O)5]2+ Pentaquonitrosyleisen(II)-K.
 
 
 	 Die geometrische Struktur der Komplexe richtet sich oft nach dem Zentralatom (der Anordnung / Koordination von Liganden um das Zentralatom): Bei zwei „einzähnigen“ Liganden (Koordinationszahl = 2) ist der Komplex linear, bei Koordinationszahl 4 tetraedrisch oder quadratisch-planar, bei Koordinationszahl 6 ist er oktaedrisch.
Beispiele: 
[Ag(NH3)2]+linear, [Fe(F)6]4-oktaedrisch,
 
 

 
[image: chapter14Image14.png][image: chapter14Image15.png]
Ni(Cl)42-tetraedrisch,Ni(CN)64-oktaedrisch
 
[image: chapter14Image16.png][image: chapter14Image17.png]
 
[Fe(CN)6]4-ebenfalls oktaedrisch cis/trans-Formen
 
 Bildquellen: Tetrachloroniccolat-Komplex: Von Leyo - Eigenes Werk, Gemeinfrei, https://commons.wikimedia.org/w/index.php?curid=8467529, Hexacyanoniccolat-Komplex: Philnate, über: https://commons.wikimedia.org/wiki/File:CisoktaKomplex.svg (ebenf. gemeinfrei)

    
        Grundwissen zur Physikalischen Chemie

    

 
 
 
 	Die Massem einer Stoffportion gibt an, wie groß ihr Gewicht ist (im Vergleich zu 1 kg bzw. dem Gewicht von einem Liter Wasser bei +4°C)
 
 
 	Die Stoffmengen einer Stoffportion gibt an, wie groß sie hinsichtlich der chemischen Wertigkeit/Bindungs- und Reaktionsfähigkeit ist (im Vergleich zu 1 MolKohlenstoff, das sind 12 Gramm 12C-Kohlenstoff: Eine Stoffportion von 1 mol enthält 6,023  1023 Teilchen)


 
 
 
 	Das VolumenV einer Stoffportion gibt an, welchen Rauminhalt eine Stoffportion einnimmt (im Vergleich zu einem Liter = 1 dm3)
 
 
 	Die Dichte  einer Stoffportion ergibt sich, indem man ihre Masse m durch ihr Volumen V dividiert:
  = m / V.
 
 
 	Die Grundgesetze der Chemie beschreiben, wie sich Massen oder Stoffmengen von Stoffen verhalten, die miteinander reagieren.
 (Vgl. Kapitel 3 oben)
 
 
 	Die Gasgesetze beschreiben, wie sich die Zustandsgrößen Druck p, Temperatur T, Volumen V und Stoffmenge n (oder Masse m oder Teilchenzahl N) in einer Gasportion verhalten, wenn man eine dieser Größen verändert.
 
 

 
 Beispiel:Einzelne Gasgesetze sind:
 
a) Nach Avogadro: V ~ n (bei p, T = const.) 
 
 p1•V1 = p2•V2
 T1 T2
 
b) Nach Boyle-Mariotte: 
 p • V = const.(bei n, T = const.) 
 
c) Nach Gay-Lussac: 
 p ~ T (bei n, V=const.), 
 V ~ T (bei n, p=const.)
 


 
 
Das Gesetz von Gay-Lussac besagt, dass das Verhältnis von Volumen und Temperatur einer Gasportion bei konstantem Druck immer gleich groß ist. Daraus folgt, dass sich ein Gas bei Abkühlung zusammenzieht – und dass bei etwa -273°C das Volumen auf null schrumpft („Absoluter Nullpunkt“ der thermodynamischen Temperatur, null Kelvin 0 K),. Wie die folgende Abbildung zeigt (Bildquelle: Johannes Schneideer, wikimedia commons, über: https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Ermittlung_des_absoluten_Nullpunktes_mit_dem_Gesetz_von_Gay-Lussac.svg):
 
[image: chapter15Image1.png]
 
 
 	 Die ideale Gasgleichungp V  = n R Tist eine Größengleichung. Sie ermöglicht es, die Stoffmenge einer Gasportion in Abhängigkeit der Zustandsgrößen Druck, Volumen und Temperatur mit Hilfe der allgemeinen Gaskonstante R zu berechnen. 
(allg. Gaskonstante R = (pV)/(nT) = 8,314 J/molK)

 
 
 
 	 Der Gesamtdruck eines Gasgemisches ist die Summe der Teil- / Partialdrücke der einzelnen Gase (Dalton’sches Gesetz). 

 
 
 
 	 Der Partialdruck eines Gases ist der Druck, der im Volumen des Gasgemisches herrschen würde, wenn dieses Gas sich hierin allein befände. Er ist zugleich ein Maß für dessen Stoffmengenanteil im Gemisch.

 
 
 

 
 Hinweis:Er kann deshalb in die Gleichungen nach dem Massenwirkungsgesetz MWG einbezogen werden. In Lösungen und anderen Stoffgemischen können Anteile und Konzentrationen dabei in folgenden Größen angegeben werden: 


 
 
 Massenanteil w(X) = m(X) : m(Lsg) in: g / kg-1
Volumenanteil (X) = V(X) : V(Lm) + V(X) in: mL  L-1
Stoffmengenanteil (X) = n(X) : n(Lm) + n(X) in: mmol  mol-1
Massenkonzentration (X) = m(X): V(Lsg) in: kg  L-1
Volumenkonzentration (X) = V(X) : V(Lsg) in: L  L-1
Stoffmengenkonzentration c(X) = n(X) : V(Lsg) in: mol  L-1
Massenverhältnis (X) = m(X) : m(Lm) in: g  kg(Lm)-1
Volumenverhältnis (X) = V(X) : V(Lm) in: mL  L(Lm)-1
Stoffmengenverhältnis r(X) = n(X) : n(Lm) in: mmol  mol(Lm)-1.
 


 
 
 
 	 Ein Mol eines idealen Gases nimmt ein Molares Volumen von Vm,n = 22,4 L/mol ein (bei Normalbedingungen p0=1013 hPa, T0 = 273 K), es gilt das Allgemeine Gasgesetz (Merksatz 116): 
p • V = n • R • T mit R = 8,314 (hPa•L)/(mol•K).


 
 
 

 
 Hinweis: Reale Gase folgen stattdessen der van-der-Waals Gleichung und weisen einen Kompressibilitätsfaktor ungleich Eins auf: (p • V) / (R • T) ≠ 1 (bei n=1 mol), denn es herrschen intermolekulare Anziehungskräfte und Molekülvolumina. Reale Gase weisen daher zwei Kritische Daten auf. Die Kritische Temperatur Tkrit. Ist die Temperatur, oberhalb der eine Gasverflüssigung durch Druckerhöhung unmöglich ist, und der Kritische Druckpkrit. ist der Mindestdruck, der zur Gasverflüssigung bei Tkrit. erforderlich ist.
 


 
 
 
 	Thermodynamik ist die Lehre der energetischen Erscheinungen bei chemischen Reaktionen. 
(Hierzu gehören Wärme, elektrische Arbeit und Volumenarbeit bei Stoffumwandlungen in offenen, geschlossenen und isolierten Systemen, d.h. mit und ohne Energie- bzw. Stoffaustausch mit der Umgebung).
 
 
 	Die Aktivierungsenergie ist die Energiemenge, die einem Stoffgemisch zugefügt werden muss, damit dessen Reaktion in Gang kommt.
 
 
 	Eine exotherme Reaktion setzt aus einem Reaktionsgemisch Wärmeenergie frei (Umwandlung chemischer Energie in Reaktionswärme):
Bei einer endothermen Reaktion wird Wärmeenergie vom Reaktionsgemisch aufgenommen (Umwandlung von Wärmeenergie in chemische Energie).
 
 
 	 Eine Gleichgewichtsreaktion ist eine Stoffumwandlung, die gleichzeitig in zwei Richtungen verlaufen kann: A + B [image: chapter15Image2.png] AB  (auch: AB + CD [image: chapter15Image3.png] AC + BD u.ähn.)

Beispiel: Wenn Essigsäure CH3COOH und Ethanol C2H5OH zu Wasser und dem Aromastoff Essigsäure-Ethylester CH3COO-C2H5 reagieren, dann verläuft die Reaktion nach folgender Reaktionsgleichung: 
CH3COOH + C2H5OH [image: chapter15Image4.png] CH3COO-C2H5 + H2O.


 
 
 
 	Im chem. Gleichgewicht läuft die Hin- und Rückreaktion im Gemisch gleichschnell, es gilt das Massenwirkungsgesetz (MWG): Das Verhältnis aus dem Produkt der Konzentration cder Reaktionsprodukte zum Produkt der Ausgangsstoffkonzentrationen bleibt gleich (ist konstant; Symbol der Konstante: KMWG): 

 c(Produkte) 
 KMWG = c(Edukte)

Beispiel:Für die Reaktion A + B [image: chapter15Image5.png] AB gilt das MWG: 
                   c(AB)  
 KMWG = c(A) x c(B)
 
 

 
 Für die Reaktion „Esterbildung“ (Gleichung: 
CH3COOH + C2H5OH [image: chapter15Image6.png] CH3COO-C2H5 + H2O)
ist das Verhältnis KMWG aus dem Produkt der Ester- und Wasserkonzentrationen c(Ester) • c(Wasser) und dem Produkt der Essigsäure- und Ethanolkonzentrationen 
c(Essigsäure) • c(Ethanol) bei konstanter Temperatur 
(hier: + 25°C) in dem Reaktionsgemisch stets gleichgroß: 
 
                    c(Ester) • c(Wasser) 
KMWG = c(Essigsäure) • c(Ethanol) = 4 .
 


 
 
Für die Rückreaktion (Spaltung des Esters in Essigsäure und Ethanol) ergibt sich der Kehrwert:
 
            c(Essigsäure) • c(Ethanol) 
 
KMWG = c(Ester) • c(Wasser) = 0,25 = ¼ .
 


 
 
 
 	In einem Lösungsgleichgewicht herrscht zwischen dem Bodensatz ungelösten Feststoffes MA und der gesättigter Lösung mit der Sättigungskonzentration der Ionen M+ und A- ein Gleichgewichtszustand. Das Löslichkeitsprodukt KL eines Salzes MA im Hinblick auf den Lösevorgang MA(s)[image: chapter15Image7.png] M+(aq) + A-(aq) beträgt dann: 
 KL(MA) = c(M+(aq)) x c(A-(aq)).


 
 
 
 	In einem Säure-Base-Gleichgewicht 
HA+H2O [image: chapter15Image8.png]A- + H3O+ berechnet sich der pKs-Wert als Maß für die Säurestärke nach dem Massenwirkungsgesetz (bei c(H2O)=konst.) nach folgenden Gleichungen: 
 
 

 
    c(H3O+) x c(A-)
KS = c(HA) (Säurekonstante KS) und: pKS = - lg KS . 
 
 Hinweis: Je kleiner der pKs-Wert ist, desto stärker ist die Säure (vgl. Merksatz 84). Analog gibt es auch eine Basenkonstante KB und einen pKB-Wert für die Basenstärke.
 


 
 
 
 	Katalyse ist ein Vorgang, bei dem ein Stoff (Katalysator) eine chemische Reaktion ermöglicht oder beschleunigt, ohne selbst bei dieser Stoffumwandlung/Reaktion verbraucht zu werden (z.B. durch Erniedrigung der erforderlichen Aktivierungsenergie oder Verschiebung des chemischen Gleichgewichtes).


 
 
 
 	Die innere Energie Ueines stofflichen Systems besteht aus der thermischen Energie (ungerichtete Bewegung der Moleküle), der chemischen Bindungsenergie zwischen den Atomen (und den Wechselwirkungen mit elektrischen und magnetischen Dipolen) sowie der Potenziellen Energie der Atomkerne. Sie nimmt mit der Temperatur zu.


 
 
 
 	Die VolumenarbeitpVist die Arbeit W, die vom System gegen den Außendruck p verrichtet wird, um ein zusätzliches Volumen V einnehmen zu können.


 
 
 
 	EnthalpieHist die Wärmeenergiemenge, die von einer bestimmten Stoffmenge eines Reaktionsgemisches bei gleichbleibendem Druck freigesetzt wird.
 
 

 
 Hinweise: Die molare Reaktionsenthalpie RHm ist der Quotient aus der Enthalpie(änderung) RH eines bei konstantem Druck reagierenden Systems und der Stoff-/Objektmenge der Formelumsätze. Eine negative molare Reaktionsenthalpie kennzeichnet exotherme Reaktionen: Die Innere Energie U des Systems nimmt ab. Eine positive molare Reaktionsenthalpie kennzeichnet endotherme Reaktionen.
 


 
 
 
 	Erster Hauptsatz der Thermodynamik (Energieerhaltungssatz): In einem abgeschlossenen System bleibt die Energie konstant, bei umkehrbaren (reversiblen)ebenso wie bei irreversiblen Prozessen.
 
 

 


 
 
 
 	Die Entropie ist das Maß an Wahrscheinlichkeit, in dem sich ein Reaktionsgemisch befindet, wobei der angestrebte Zustand niedrigster Ordnung (größter Unordnung) der Wahrscheinlichste ist (z.B. größtmögliche Teilchenzahl).
 
 

 
 Hinweise: Zur Nutzung von Wärme durch eine Dampfmaschine, ein Kraftwerk oder auch andere Systeme ist nach Nicolas L. Sadi Carnot eine möglichst große Temperaturdifferenz nötig. Das heißt, dass es eine konstante Größe Q /T gibt. Diese Größe S = Q / Twird Entropie genannt. Sie wird in Joule pro Kelvin gemessen, bzw. in Carnot: 1 Ct = 1 J • K-1. Entropie kann als Ordnungszustand eines Systems aufgefasst werden: Die Entropie eines Systems nimmt mit steigender Unordnung zu. Sie hängt zudem mit der statistischen Wahrscheinlichkeit W des Zustandes eines Systems zusammen: 
S = k • ln W .Die Entropieänderung S chemischer Reaktionen kann aus tabellierten, molaren Standard-Entropien berechnet werden: 
RSm0 =  Sm0 (Produkte) –  Sm0 (Edukte). 
Bei positiven S-Werten nimmt die Entropie (die wahrscheinlichere Unordnung) des Systems zu.
 
 Anders ausgedrückt lautet der Erste Hauptsatz (Merksatz 131) aus diesen Gründen oft auch: 
Energie bleibt stets erhalten, egal wie viel Entropie bei einem Vorgang erzeugt wird (sie kann nicht geschaffen oder vernichtet werden).
 


 
 
 
 	Zweiter Hauptsatz der Thermodynamik (Entropiesatz): Entropie kann zwar erzeugt, aber niemals vernichtet werden.
 
 

 
 Hinweis: In einem abgeschlossenen System bleiben bei reversiblen Prozessen Exergie – das Energiepotenzial, das in nutzbare Arbeit verwandelt werden kann – und Anergie jeweils konstant. Bei irreversiblen Prozessen hingegen wird die Exergie in Anergie umgewandelt; Anergie kann prinzipiell nicht in Exergie umgewandelt werden). 
Anders ausgedrückt lautet der Zweite Hauptsatz daher auch: Entropieerzeugung macht einen Vorgang irreversibel, oder: die Gesamtentropie eines Systems und seiner Umgebung kann definitionsgemäß nicht verschwinden, sondern nur gleich bleiben oder zunehmen.
 


 
 
 
 	Dritter Hauptsatz: Die Entropie eines Idealkristalls am absoluten Nullpunkt T = 0 K ist gleich Null:
 S0K = 0.


 
 
 
 	Die Gibbs-Energie (Freie Enthalpie) G ergibt sich rechnerisch als Differenz aus der Enthalpie und dem Produkt von deren Temperatur und Entropie: 
 G = H - TS.
 
 

 
 Hinweis: Es können stets nur „exergonische“ Reaktionen ablaufen, d.h. solche, bei denen die freie Enthalpie abnimmt.
 
 
 	 Kinetik ist die Lehre der Bewegungsvorgänge und Mechanismen chemischer Reaktionen.


 
 
 
 	Die Reaktionsgeschwindigkeit vRG bemisst sich in mol Stoffumsatz n pro Zeiteinheit t (also vRG = n/t in mol/s). In Lösungen wird sie definiert als Konzentrationsänderung c eines Stoffes pro Zeitintervall t: 
 vRG = c / t.


 
 
 
 	Die Geschwindigkeitskonstante einer Reaktion ergibt sich als Proportionalitätsfaktor k aus dem Zeitgesetz einer Reaktion. 
Beispiel: Beieiner Reaktion nach der Gleichung 
 n A + m B [image: chapter15Image9.png] AnBm ergibt sie sich zu: 
 vRG = k x c(A)n x c(B)m
 
 

 


 
 
 
 	Die Reaktionsordnung gibt an, in welcher Potenz die Reaktionsgeschwindigkeit von der Konzentration eines Reaktionspartners oder dem Produkt der Konzentrationen mehrerer Stoffe abhängt.


 
 
 
 	Eine (Gleichgewichts-)Reaktion kann durch Druck- und Konzentrationserhöhung der Edukte oder Entfernen der Produkte und Zugabe geeigneter Katalysatoren beschleunigt werden.


 
 
 

 
 Hinweis:Die Reaktionsgeschwindigkeit erhöht sich im Allgemeinen  
 
 
 	 mit zunehmender Konzentration (oder dem Partialdruck) der Reaktionspartner,  
 
 
 	 mit zunehmender Temperatur,
 
 
 	 durch Anwesenheit von Katalysatoren und
 
 
 	 mit zunehmender Oberflächengröße fester Edukte (Verteilungsgrad erhöhen durch Mahlen, Pulverisieren).
 
 

 
 Es besteht jedoch keine direkte Beziehung zwischen der Triebkraft einer Reaktion (ihrer freien Enthalpie oder Entropie) und ihrer Geschwindigkeit.
 


 
 
 
 	Eine Elementarreaktion ist ein Einzelschritt eines Reaktionsmechanismus’ bzw. einer Gesamtreaktion dann, wenn er sich nicht in weitere Teilreaktionen zerlegen lässt.
 
 
 	Eine Kettenreaktion liegt vor, wenn im Reaktionsverlauf bei einer Teil- oder Elementarreaktion erneut die Ausgangsprodukte (Radikale) entstehen, so dass es zu einer ständigen Wiederholung der Reaktionen kommt. Verzweigungsreaktionen laufen ab, wenn im Verlaufe der Reaktion durch Verzweigungsreaktionen die Anzahl der Radikale zunimmt, so dass die 
Reaktionsgeschwindigkeit steigt.
 
 
 	Die Arrhenius-Gleichung zeigt den Zusammenhang zwischen dem Geschwindigkeitskoeffizient k (Reaktionsgeschwindigkeitskonstante), der Aktivierungsenergie EA und der Temperatur T: 
 k = A • e(-E(Akt) / R • T) (Arrhenius-Gleichung)
bzw.:  ln k = ln A – EA / R • 1/T
 
 


    
        Grundwissen zuElektrizität und Elektrochemie

    

 
 
 
 	Die elektrische Stromstärke I entspricht der Ladungsmenge Q, die pro Zeit T fließt: 
 I = Q / T . 
Sie wird in Ampère (Symbol: A) gemessen: 
 1 A = 1 C/s.
 
 

 
 Hinweise:Die Bewegung elektrischer Ladungen (der Fluss elektrischen Stromes) kommt durch das Bestreben eines Systems zustande, ein elektrisches Potenzial  auszugleichen. Die Potenzialdifferenz  ist als Spannung U messbar (Einheit: Volt, V). 
Die elektrische Arbeit Welektr. wird in Watt  Sekunde angegeben (1 Ws = 1 J), 
die elektrische Leistung P= U  I in Watt (1 W = 1 J/s).
 


 
 
 
 	Der Widerstand R wird in der Einheit Ohm (Symbol: ) gemessen: 
 R = U / I (1 Ohm = 1 Volt / Ampère).
 
 

 
 Hinweise:  
 
 Der Kehrwert zum elektrischen Widerstand ist die elektrische Leitfähigkeit. Er wird als Leitfähigkeit L bezeichnet: 1 / R = L.
 
 Die spezifische Leitfähigkeit  = l/ (RA) in -1 cm-1 eines Materials ist der Kehrwert des spezifischen Widerstandes = R (A/l) in  cm, den ein Leiter dem Strom entgegensetzt: 
1/ =  . Als Äquivalentleitfähigkeit  bezeichnet man den Quotienten aus der spezifischen Leitfähigkeit und der Konzentration c eines Elektrolyten:  = c (Einheit: cm2 mol-1-1).
 
 
 	 Als Zellspannung U bezeichnet man die Spannung eines galvanischen Elementes im stromlosen Zustand.
 
 

 
 Hinweis: Die Anordnung: Metall A / Elektrolytlösung / Metall B wird „Galvanisches Element“ genannt.
 
Beispiel: Verbindet man in einem Galvanischen Element die beiden Metalle A und B (z.B. Kupfer- und Zink-Elektroden), so verwandelt das System chemische Energie in elektrische Energie um: Das unedlere Metall wird durch Elektronenüberschuss zum Minuspol (höherer Lösungsdruck), das edlere Metall zum Pluspol (Elektronenmangel).
 
[image: chapter16Image1.jpeg]
 
 
 	Das elektrochemische Potenzial elektr.steht mit dem chemischen Potenzial in folgendem Zusammenhang: elektr. =  + z F 
 
 
 	Die Standardelektrodenpotenziale E° beziehen sich auf galvanische Halbzellen unter Normalbedingungen ( = +25°C, p = 1013hPa, c = 1 mol/L bzw. Aktivität a = 1) in Kontakt mit der Normalwasserstoffelektrode.
 
 
 	 Die Standardzellspannung U° einer galvanischen Zelle ist gleich der Differenz zwischen dem Standardelektrodenpotenzial (Redoxpotenzial) der Katode (Pluspol) und dem der Anode (Minuspol): 
U° = E°(Pluspol, Katode) – E°(Minuspol, Anode).


 
 
 
 	Die Anordnung der Metalle nach ihrem so gemessenen Redoxpotenzial wird als elektrochemische Spannungsreihe bezeichnet.
 
 

 
 Hinweis: Zu Redoxreaktionen vgl. Merksätze Nr. 88-90, zum Redoxpotenzial Merksätze Nr. 97ff, zur Elektrolyse Nr.101.
 
 Redoxpaare mit niedrigem Redoxpotenzial reagieren vorrangig unter Elektronenabgabe (Oxidation, gute Reduktionsmittel), Redoxpaare mit hohem Redoxpotenzial reagieren vorrangig unter Elektronenaufnahme (Reduktion, gute Oxidationsmittel).
 
 
 	Zwei Galvani-Halbzellen mit gleichen Elektroden und Elektrolytlösungen, aber unterschiedlicher Konzentration, bezeichnet man als Konzentrationszellen. Diese bauen pro Zehnerpotenz Konzentrationsunterschied im Falle einwertiger Ionen etwa 58 mV Spannung auf.


 
 
 
 	Die Nernst’sche Gleichung gibt an, wie Elektrodenpotenziale E aus Standardelektrodenpotenzialen E° und der Elektrolytkonzentration c (Mez+) berechnet werden kann: 
 
 

 
E = E° + (RT) / (zF) ln c (Mez+) und bei +25°C: 
E = E° + (0,059V) / (z)  lg c (Mez+)bzw.: 
U(Me/Mez+c= x mol/L) 
= U° (Me/Mez+c= 1 mol/L) + 0,059V /z lg c(Mez+)
 
 Hinweis: Die üblichen Symbole sind hier:
 
  U°= Standardpotenzial zur NWE (auch: E°)
 Ox = oxidierte Form, Red = reduzierte Form
 R = allg. Gaskonstante 8,314 J/K mol
 T = Temperatur (in Kelvin)
 z = Anzahl ausgetauschter Elektronen pro Formelumsatz 
 F = Faraday-Constante 96500 C/mol 
 (Es gilt auch: RG = -U  z  F)
 ln = natürl. Logarithmus (ln x = 2,303 lg x)
 
 Die Nernst’sche Gleichung kann alternativ auch vom chemischen Potenzial hergeleitet und mit den elektrischen Potenzialen formuliert werden, z. B. für ein Redoxpaar Red/Ox mit: 
 Red [image: chapter16Image2.png] Ox + e. 
Hier ist: (Red) = (Ox) + ee 
und die Differenz der elektrischen Potenziale ist dann: 
 = 0 + (R  T) / (e F) ln c (Ox)/c(Red)
 


 
 
 
 	Eine Ladungsmenge von gerundet 96500 C kann ein Mol eines einwertigen Stoffes abscheiden. 
DieseFaraday-Konstante ist der Quotient aus der Ladungsmenge Qund der Stoffmenge nin mol: 
1 F = Q / n = NA • e ≈ 96500 C/mol.


 
 
 
 	Akkumulatoren sind galvanische Elemente, in denen elektrische Arbeit gespeichert werden kann (ein reversibles Be- und Entladen ist möglich). Laden und Entladen sind dabei einander entgegengesetzte elektrochemische Vorgänge.
 
 
 	 Elektrochemische Korrosion tritt auf, weil sich lokale galvanische Elemente bilden, in der Regel ungewollt, wobei das Werkstück aus dem unedlere Metall vollständig oxidiert werden kann.
 
 
 	Wird an eine Elektrolytschmelze oder -lösung eine Gleichspannung angelegt, so wandern die Kationen zur Kathode und die Anionen zur Anode und werden an der jeweiligen Elektrode entladen (kathodische Reduktion, anodische Oxidation). Die Elektrolyse ist damit die Umkehrreaktion zur Entladung eines Galvanischen Elementes.


 
 
 
 	Erstes Faraday’sches Gesetz:








- Ende der Buchvorschau -
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