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Zum Umgang mit diesem Skript
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zend zum Unterricht als Nachschlagewerk dienen.
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1. Finleitung

1. Einleitung

Das Wort Atom kommt aus dem Griechischen und bedeutet das Unzerschneidba-
re, den kleinsten Baustein der Materie, den man nicht weiter teilen kann. Im 5.
und 4. vorchristlichem Jahrhundert wurde dieser Begriff durch die Naturphiloso-
phen Demokrit (460-370 v.Chr.), Platon (429-348 v.Chr.) und Aristoteles (384-322
v.Chr.) gepriagt. Mehr als 2 Jahrtausende spater wurde aus der spekulativen Ato-
mistik eine im heutigen Sinne exakte Wissenschaft, die Atomphysik. Ins Lateinische
iibersetzt bedeutet Atom Individuum, kleinste Einheit einer Menge, die noch alle fiir
diese Menge wesentlichen Eigenschaften besitzt. Man kann zwar ein Atom weiter in
Protonen, Neutronen und Elektronen zerlegen, doch die Eigenschaften des Atoms

werden dadurch zerstort.

Die Atomistik der Materie folgte aus chemischen Untersuchungen. Das Gesetz
der konstanten und multiplen Proportionen formulierten etwa 1799 Joseph-Louis
Proust (*26. September 1754 in Angers; 5. Juli 1826 ebenda) und 1803 John Dalton
(*6. September 1766 in Eaglesfield, Cumberland; 127. Juli 1844 in Manchester). Es
besagt, dass die Massenanteile der Elemente in chemischen Verbindungen gleicher
Elemente in einem ganzzahligen Verhéltnis stehen, es kénnen nur , ganze, Atome

miteinander reagieren. Dies stiitzte die damals sehr umstrittene Atomhypothese.

Das erste Atommodell von William Prout (*15. Januar 1785 in Horton (Glou-
cestershire); 9. April 1850 in London) wurde 1815 aufgestellt und nimmt an, dass
die Atome aller Elemente aus Wasserstoff (H)-Atomen zusammengesetzt sind. Dies
fiihrte zu den ersten Periodensystemen der Elemente von Julius Lothar von Meyer
(*19. August 1830 in Varel, Oldenburg; f11. April 1895 in Tiibingen) und Dmitri
Twanowitsch Mendelejew (*8. Februar 1834 in Tobolsk, Russland; 12. Februar 1907

in Sankt Petersburg), dessen Ordnungsschemata auf dieser Annahme beruhen.

Von 1900 - 1930 entwickelten Forscher wie Niels Henrik David Bohr (*7. Oktober
1885 in Kopenhagen; 118. November 1962 ebenda), Arnold Johannes Wilhelm Som-
merfeld (*5. Dezember 1868 in Konigsberg, Ostpreufien; 126. April 1951 in Miin-
chen), Max Born, Erwin Schrédinger, Wolfgang Pauli und Paul Dirac eine vollig
neue Beschreibung des Aufbaus von Atomen die vollsténdig von der Quantentheorie

bzw. Quantenmechanik bestimmt wird.
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1.1. Das Atom und sein Aufbau

Ein Atom ist der kleinste, unverinderliche Bestandteil eines chemischen Elemen-
tes, dass sich durch chemische Prozesse bei méfligen Temperaturen nur geringfiigig,
namlich in ihren Ionisierungsgrad, verdndern lassen. Méaflige Temperaturen heift

hier:
ET ~ 0..100eV (1.1)

Dies bedeutet, dass das Energiedquivalent k7" der Temperatur 7" nicht grofler als eini-
ge Elektronenvolt [eV] ist. Atome bestehen aus einem Atomkern und einer Atombhiille,

wo sich Elektronen e~ befinden.

1.1.1. Der Atomkern

Der Atomkern besteht aus Protonen p* und Neutronen n°. Die Anzahl der Protonen
wird als Ordnungszahl Z bezeichnet. Die Massenzahl A ist die Summe aus Protonen
und Neutronen im Kern. Die Ordnungszahl ist spezifisch fiir ein Element, d.h. es
gibt kein anderes Element mit der selben Ordnungszahl Z. Ein Element mit gleicher
Ordnungszahl Z aber unterschiedlicher Massenzahl A nennt mann Isotop. Es besitzt
die selben chemischen Eigenschaften, wie die anderen Isotope bzw. das “original,
Element, sind also unter normalen Bedingungen chemisch kaum unterscheidbar. Ein

Element F wird wie folgt angegeben:

4B (1.2)

1.1.2. Die Atomhiille

In der Atombhiille befinden sich bei einem neutralen Element genau so viele Elektro-
nen e~, wie Protonen p™ im Kern. Weicht die Anzahl der Elektronen in der Hiille
von der Zahl der Protonen im Kern ab, so bezeichnet man das Atom als Ion. Ist
die Anzahl der Elektronen geringer als die Anzahl der Protonen, so handelt es sich,
durch die positive Ladung der Protonen um ein positiv geladenes Ion. Ist die Anzahl
der Elektronen grofler als die der Protonen, so handelt es sich um ein negativ gela-
denes Ion. Die Ladung eines Ions wird mit einem “+¢“ oder “-“ hochgestellt hinter

dem Elementsymbol angegeben. Es sind auch mehrfach geladene Ionen moglich.

éELadung (1.3)
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Beispiele: $2C*+; 32C1—; 160%~

In der Chemie wird auf die Angabe von Massenzahl und Ordnungszahl meist ver-
zichtet; wichtiger ist die Angabe der Ladung bzw. Ionisierung. Die Atombhiille ist fiir

die Chemie von besonderer Bedeutung.

1.1.3. Masse eines Atoms

Ein Elektron wiegt nur 1/1836 eines Protons, triagt also vernachlissigbar gering zur
Masse eines Atoms bei. Die gesamte Masse eines Atoms befindet sich also im Kern.
Proton und Neutron wiegen ungeféhr gleich. Die Atomare Masseneinheit u (von engl.
Unit) ist definiert als 1/12 der Masse m des neutralen Kohlenstoffisotops §2C'.

lu = 1/12 m (§C) (1.4)

Ein Mol ist nach Awvogadro so viel Gramm, wie das relative Atomgewicht angibt.

M 1 Mol d bst
Masse eines Atoms = ——c 200 NO cr Substanz (1.5)
A

N ist hier die Avogadrokonstante und gibt an, wie viele Atome bzw. Molekiile in
einem Mol der Substanz vorhanden sind. In der deutschsprachigen Literatur, wird
N4 oft als Lohschmidt-Zahl Ny, bezeichnet. Es gilt:

N4 = Np = (6,022045 + 0,000005) - 10% Mol ! (1.6)

In der Natur vorkommende Substanzen sich oft Gemische von Isotopen. So kommt
das Chlor-Isotop $2C1 mit einer Hiufigkeit von 75,4% und das Isotop $¢C1 mit ei-
ner Haufigkeit von 24,6% vor. Die Atommasse dieses Isotopengemisches betragt also
35,453. In Periodensystemen wird, aus praktischen Griinden, dieser Wert angege-

ben.

1.1.4. GroBenverhiltnisse eines Atoms

Der Kernradius R eines Elements mit der Massenzahl A betrégt:

R=(1,340,1)AY3.107%m (1.7)

Robert Brokling 3
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Die Grofle von Atomen lasst sich mit Hilfe von verschiedenen Methoden bestimmen.
Die Grofle von Atomen héngt stark vom lonisierungsgrad und der Zahl der Elektro-
nen ab. Ergebnisse aus verschiedenen Methoden fiir Edelgase finden sich in Tabelle
1.1.

Element aus der Zahigkeit aus Netzebenenabstand aus Kovolumen

Neon 0,118 0,160 0,120
Argon 0,144 0,190 0,148
Krypton 0,158 0,197 0,158
Xenon 0,175 0,220 0,172

Tabelle 1.1.: Atomradien in nm einiger Edelgase

Die Verhéltnis von Kernradius und Atomradius ist bei den Edelgasen in etwa 1 :
100000. Der Kernradius ist also etwa 100000 mal kleiner als der Atomradius; ein
Atom besteht also im wesentlichen aus leerem Raum. Wenn der Atomkern die Grofie

einer Kirsche héatte, wire das Atom insgesamt so grofl wie der Kolner Dom.

Robert Brokling 4
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2. Das SI-MaBsystem

Wir definieren zunéchst einige Grundbegriffe aus den Bereichen Physik und Chemie.

Diese Groflen und Begriffe sind fiir das Verstdandnis unverzichtbar.

Das SI-Einheitensystem ist ein auf dem internationalen Groéfensystem (ISQ) basie-

rendes metrisches Einheitensystem. Darin werden physikalische Einheiten zu aus-

gewahlten Groflen festgelegt. Das SI-System griindet auf sieben Basiseinheiten zu

entsprechenden Basisgrofien. Diese sieben Basisgroflen und ihre Definitionen lau-

1

ten-:

1.

Linge: Lénge der Strecke, die das Licht im Vakuum wéhrend der Dauer von
1/299.792.458 Sekunde zuriicklegt.

Masse: Das Kilogramm ist gleich der Masse des Internationalen Kilogramm-

prototyps.

Zeit: Das 9.192.631.770-fache der Periodendauer der dem Ubergang zwischen
den beiden Hyperfeinstrukturniveaus des Grundzustandes von Atomen des

Caesium-Isotops 133C's entsprechenden Strahlung.

Stromstérke: Stirke eines konstanten elektrischen Stromes, der, durch zwei
parallele, geradlinige, unendlich lange und im Vakuum im Abstand von 1 Meter
voneinander angeordnete Leiter von vernachléssigbar kleinem, kreisférmigem
Querschnitt fliefend, zwischen diesen Leitern pro Meter Leiterlange die Kraft

2 x 1077 Newton hervorrufen wiirde.

Thermodynamische Temperatur: 1/273, 16 der thermodynamischen Tem-
peratur des Tripelpunkts von Wasser genau definierter isotopischer Zusam-

mensetzung.

Stoffmenge: Die Stoffmenge eines Systems, das aus ebenso viel Einzelteil-
chen besteht, wie Atome in 0,012 Kilogramm des Kohlenstoff-Isotops 2C' in

ungebundenem Zustand enthalten sind. Bei Benutzung des Mol miissen die

'vgl. Artikeleintrag zum ,Internationalen Einheitensystem® bei [Wikipedial

Robert Brokling 5
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Einzelteilchen spezifiziert sein und kénnen Atome, Molekiile, Ionen, Elektro-
nen sowie andere Teilchen oder Gruppen solcher Teilchen genau angegebener

Zusammensetzung sein.

7. Lichtstarke: Die Lichtstérke in einer bestimmten Richtung einer Strahlungs-
quelle, die monochromatische Strahlung der Frequenz 540 x 10'2Hz aussendet
und deren Strahlstérke in dieser Richtung 1/683 Watt pro Steradiant betréagt.

Basisgrofie Grofen- Dimensions- Einheit Einheiten-
symbol symbol zeichen

Léange 1 L Meter m

Masse m M Kilogramm kg

Zeit t T Sekunde s

Stromstérke I oderi I Ampere A

Thermodynamische T © Kelvin K

Temperatur

Stoffmenge (Sub- n N Mol mol

stanzmenge)

Lichtstéarke Iy J Candela cd

Tabelle 2.1.: SI-Basisgrifien und Basiseinheiten

Alle weiteren Einheiten lassen sich aus diesen sieben Grundeinheiten ableiten bzw.
zusammensetzen. Wichtige Groflen z.B. sind:

 Energie: Joule (J): kg-m? - s72

o Kraft: Newton (N): kg-m-s2=J-m™!

o Druck: Pascal (Pa): kg-m™!-s72=N.-m™2

2

« molare Enthalpien: Joule pro Mol: kg -m? - s~2-mol~!

« molare Entropie: Joule pro Kelvin und Mol: kg -m? - s72- K~ . mol~!

Robert Brokling 6
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3. Atommodelle

In der Geschichte gab es vielerlei Modelle von Atomen, die aus dem jeweiligen Wis-
sensstand der Zeit resultierten. An dieser Stelle sollen die wichtigsten kurz Vor-
gestellt werden. Das Bohrsche Atommodell nimmt eine besondere Stellung ein. Es
erklart nicht nur einfache Effekte, wie die Emmission von Lichtwellen, fir einfache
Atome vollstdndig sondern erméglicht auch ihre Berechnung. Es findet heute noch
Anwendung, obwohl es als ,,iiberholt“ gilt. Es ermoglicht namlich einige Berechnun-
gen recht schnell und korrekt anzustellen, ohne in die Tiefen der Quantentheorie
einzutauchen. Fiir den besonders interessierten Leser ist das Kapitel 3.2 zu empfeh-

len. Fiir die iibrigen Leser gilt es eher dieses Kapitel ,,nur zu iiberfliegen®.

3.1. Altere Modelle

1803 griff John Dalton das Atomkonzept auf, um das Gesetz der multiplen Proportio-
nen zu erklaren. Dieses Gesetz besagt, dass Elemente immer in Verhéltnissen kleiner
ganzer Zahlen miteinander reagieren. Dalton nahm an, dass jedes Element aus ei-
ner einzigartigen Art von Atomen besteht und dass diese Atome sich miteinander

verbinden und dadurch chemische Verbindungen bilden.

1897 entdeckte Joseph John Thomson bei seiner Arbeit mit Kathodenstrahlen das
Elektron. Er fand weiter heraus, dass es ein Bestandteil von Atomen ist. Thomson
glaubte, dass die Elektronen im Atom verteilt, in einem positiv geladenen Medium

eingebettet, seien (Thomsonsches Atommodell).

Eine Arbeitsgruppe um Ernest Rutherford beschoss um 1909 Goldfolie mit a-Strahlen,
also positiv geladenen Heliumkernen. Aus den Ergebnissen der Streuungen der a-
Teilchen folgte, dass fast die ganze Masse des Atoms in einem sehr kleinen Kern,
der die gesamte positive Ladung tragt, konzentriert ist. Die negativ geladenen Elek-
tronen befinden sich verteilt um diesen Kern in einem etwa 100000 mal grofieren
Gebiet, wie der Atomkern (Rutherfordsches Atommodell).

Das wohl erfolgreichste Atommodell ist das Bohrsche Atommodell.

Robert Brokling 7
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3.2. Das Bohrsche Atommodell

An dieser Stelle soll nur ein Abriss der Bohrschen Theorie des Wasserstoffatoms
gegeben werden. Zum umfassenden Studium des Bohrschen Atommodells verwei-
se ich auf diverse Fachliteratur, z.B. Haken und Wolf [2000] und Tipler [2000]. Zum
Verstandnis der Quantentheorie und der Quantenmechanik tragen jedoch die Grund-
gedanken von Bohr erheblich bei, sodass zumindest ein Einstieg in dieses Thema an
dieser Stelle lohnt.

Ein entscheidener Ansatz, den Atombau mit den Frequenzen der Spektrallinien in
Einklang zu bringen stammt von Niel Bohr (1913). Ahnlich wie Rutherford nahm er
an, dass sich die Elektronen auf Kreisbahnen um den Kern bewegen. Coulombkraft
und Zentrifugalkraft sind also im dynamischen Gleichgewicht. Fiir das Wasserstof-

fatom gilt dann

e? 9
Trer® = morw”. (3.1)
Die zugehorige Energie ergibt sich aus der potentiellen und kinetischen Energie. Die
kinetische Energie ergibt sich zu mgv?/2 oder mor2w?/2. Die potentielle Energie ist
durch die Uberfiihrungsenergie gegeben, die man gewinnt, wenn man ein Elektron
aus dem Unendlichen unter der Einwirkung der Coulombkraft auf den Abstand r

vom Kern bringt. Es gilt:

62

r 62 4 ,
By = | ———dr' = — 3.2
pot /oo dmeqr’? " dmegr (3:2)

Daraus folgt fiir die gesamte Energie

E= §m0r2w2 — 4776:07"' (3.3)
Einsetzen von Gleichung 3.1 formt diese Gleichung noch einmal um:
e? 1 4 2\ 1/3
B Srer ~ 2 (ame)” (¢tmos?) 34

Soweit entspricht dieses Modell dem von Rutherford. Versucht man jedoch die Emis-
sion und Absorption von Licht mit den Gesetzen der klassischen Elektrodynamik zu

verstehen stofft man auf grundlegende Probleme:

Robert Brokling 8
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e Klassisch sind Bahnen mit beliebigen Radien mdglich. Dies ldsst jedoch ein
kontinuierliches Spektrum entstehen, da ja alle Ubergéinge zwischen beliebigen

Bahnen mit verschiedenen Radien méglich sind.

o Elektronen auf Kreisbahnen sind beschleunigte Ladungen. Diese geben wie
ein Hertzscher Oszillator elektromagnetische Strahlung ihrer Umlauffrequenz
v = w/27 ab und verlieren Energie, miissten also auf Spiralbahnen in den
Kern stiirzen. Die Umlauffrequenz dndert sich dabei kontinuierlich und das

Spektrum der ausgesandten Strahlung ist kontinuierlich.

Bohr stellte, um diese Diskrepanz zu vermeiden Postulate auf, die ein vom klassi-
schen Verhalten von Elektronen abweichendes Verhalten fir Elektronen in Atomen

fordern:

e Die klassischen Bewegungsgleichungen fiir Elektronen sollen weiterhin gelten.
Es sollen jedoch nur bestimmte diskrete Bahnen mit der Energie E,, erlaubt

sein. Dies sind die Energieterme eines Atoms.

e Die Bewegung auf diesen gequantelten Bahnen erfolgt strahlungslos. Die Fre-
quenz der emittierten bzw. absorbierten Strahlung ergibt sich aus dem Ener-

gieunterschied der jeweiligen Bahnen:
E,—E, =hv (3.5)

Die Energieterme identifizierte Bohr als

Rhe ., Rhc

n2 >

poR (3.6)
Das Minuszeichen bedeutet dabei, dass es sich um Bindungenergien handelt.
Beim Ubergang von Elektronen von héheren Bahnen auf niedrigere Bahnen
wird also Energie frei, beim Ubergang von Elektronen von niedrigeren Bahnen

auf hohere Bahnen wird Energie hinzugefiigt /absorbiert.

e Fiir die Berechnung der Rydbergkonstanten R in Gleichung 3.6 verglich Bohr
die Umlauffrequenz der Elektronen auf den Bahnen mit der emittierten bzw.
absorbierten Strahlung. Diese miissten nach der klassischen Theorie gleich sein.
Fiir kleine Bahnradien trifft dies jedoch fiir Wasserstoffatome in keinster Weise

Zu.z

Ein entscheidener Gedanke Bohrs war nun die Beachtung des Korrespondernzprin-

zips. Dies fordert einen Ubergang der Gesetze der Atomphysik in die Gesetze der

2vgl. Haken und Wolf [2000] S.105-106
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klassischen Physik fiir grofe Bahnenradien r. Man betrachtet die Lichtaussendung
eines Elektrons beim Ubergang von einer Bahn mit der Quantenzahl n auf eine
kleinere mit der Quantenzahl n’. Dieser Ubergang soll den beiden ersten Postula-

ten geniigen. Die Frequenz v mit (n — n’) = 7 ergibt sich nach der Balmerformel:

n=3
1 1
vV = RC (m — ﬁ) (37) -
1 1 hv=AE
2
~ ch_g (3.9)

Im Fall grofler n oder mit 7 = 1 ergibt

sich

Abbildung 3.1.: Bahnen und Uberginge
im Bohrschen Atommodell

_ 2Rc

UV =

—. 3.10
- (3.10)
Diese Frequenz kann man nun mit
der klassischen Umlauffrequenz w/2m

gleichsetzen. Es ergibt sich

47 Re

n3

. (3.11)

w =

Nun kann man die Gleichung fiir die Energieterme 3.6 mit der Gleichung fiir die

Energie 3.4 gleichsetzen und fiir w nach Gleichung 3.11 % einsetzen. Nach einer
langeren aber einfachen Rechnung ergibt sich fiir R:
1/3

Rhe 1 A (477}20)2
n? 9 (47eg)?/3 "\

4
mope
= 3.12
8e3h3c (3.12)
Fir die Rydbergkonstante R, folgt daraus der Zahlenwert
Roo = (109737,318 +0,012) em ™ (3.13)
Der Radius der n-ten errechnet sich mit den obigen Ergebnissen zu
n?h?4re
= — 3.14
T'n e2m0 ( )

Die hier auftretende Quantenzahl n heif3t Hauptquantenzahl.
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Fir den Bahn-Drehimpuls [=Fx p ergibt fiir das Elektron auf der n-ten Bahn, mit

Radius 7, und der Umlauffrequenz w/27 die Quantenbedingung
ll| = movnrn, = moriw, =nh ;n=1,2,3, ... (3.15)

Wesentliches Charakteristikum der Bohrschen Postulate ist:
e Sie machen keine Aussagen iiber Vorginge, sondern tiber Zustdnde.
e Der klassische Bahnbegriff wird aufgegeben.

e Es wird nicht nach dem zeitlich Verlauf gefragt, sondern nach den stationéren

Anfangs- bzw. Endzusténden.

3.3. Moderne Atommodelle

Moderne Atommodelle werden von der Quantentheorie bzw. Quantenmechanik ge-
préagt. Diese Modelle lassen sich nicht ohne Weiteres verstehen. Sie erfordern beson-
dere Kenntnisse aus der Mathematik und Physik. Diese Modelle sind jedoch fiir das
Verstiandnis der chemischen Bindung, insbesondere in organischen Verbindungen,
von besonderer Bedeutung. An gegebener Stelle werden diese Modelle, wenn auch

nicht allzu ausfiihrlich, erklart.
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4. Schreibweisen und Konventionen in der Chemie

Um sich in der Chemie mit komplizierten Vorgédngen zu beschéftigen haben sich be-
stimmte Schreibweisen und Konventionen eingebiirgert. Reaktionsgleichungen, Kiir-

zel, die Lewis Schreibweise, Oxidationszahlen usw. sollen nun erldutert werden.

4.1. Verbindungen, Elemente und Ladungen

Elemente werden stets mit ihrem Elementsymbol aus dem PSE? geschrieben. Auf
die Ordnungszahl und Massenzahl wird, wenn nicht benétigt?, meist verzichtet.
Wichtiger fiir die Chemie ist die Angabe des lonisierungsgrades d.h. die elektri-
sche Ladung. Die Art und Grofle der Ladung, n-fach positiv oder n-fach negativ,
wird hochgestellt hinter dem Elementsymbol geschrieben. Die Gréfle der Ladung

wird in Vielfachen der Elementarladung e~ angegeben.
Beispiele:

« Natrium mit einem Elektron weniger: Na ™

e Chlor mit einem Elektron mehr: Cl ~

o Sauerstoff mit zwei Elektronen mehr: 02~

Molekiile und Verbindungen werden als Aneinanderreihung der Elementsym-
bole tiefgestellt mit der Anzahl der jeweiligen Elemente geschrieben. Handelt es
sich um geladene Molekiile bzw. Verbindungen so wird am Ende die Gesamtladung
hochgestellt hinter dem letzen Elementsymbol geschrieben. Die Schreibweise der La-

dungsangabe flir Verbindungen:

o 8047, H30+, OH7

3siche Periodensystem der Elemente; Anhang A.2 auf S.iii
“Dies ist i.d.R. der Fall

Robert Brokling 12
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4.2. Reaktionsgleichungen

Die Angabe einer Reaktionsgleichung ist in der Chemie elementar. Auf die linke Seite
werden zumeist die Edukte® geschrieben, auf die rechte die Produkte®. Der Pfeil in
der Mitte zeigt von den Edukten zu den Produkten. In der Regel ist so ein Pfeil ein
Doppelpfeil in beide Richtungen. Dies soll verdeutlichen, dass auch immer ein Teil
der Produkte wieder zu Edukten reagiert. Die ,,Stérke“ einer Reaktion wird durch

die Lénge eines Pfeiles angegeben.
Edukt; + Edukt, =— Produkt, + Produkt, (4.1)
Hier liegt ein Ungleichgewicht der beiden Reaktionen” zu Gunsten der Produkte vor.

Es reagieren also mehr Edukte zu Produkten wie Produkte zu Edukten.®

Beispiel: H;0T + OH™ —=* 2H,0

4.3. Die Lewis-Formel

Um die Struktur von Molekiilen darzustellen benutzt man die Elektronenformel
oder auch Lewis-Formel genannt. Es ist eine Symbolschreibweise in der man die

Valenzelektronen” mit einem Punkt angibt. Dabei geht man wie folgt vor:
1. Das Elementsymbol steht im Zentrum

2. Man macht nun auf den vier Seiten, rechts, links, oben und unten, jeweils einen
Punkt fiir ein Elektron'’.

3. Hat ein Element mehr als vier Elektronen in der &ufleren Schale fingt man

wieder an einer der Seiten an und macht weitere Punkte.

4. Jeweils zwel Elektronen konnen zu einem Strich verbunden werden.

5 Ausgangsstoffe bzw. Rohstoffe fiir eine Reaktion

5Die aus den Ausgangsstoffen entstehenden Stoffe

"Edukte zu Produkten und Produkte zu Edukten

8Die Wahl der Bezeichnungen ,,Edukt,, und “Produkt,, scheint also etwas verwirrend: Beide Reak-
tionen finden statt. Bei der Gegenreaktion sind jedoch die Produkte eigentlich die Edukte. Dies
spielt jedoch nur eine grofie Rolle bei der Berechnung von “Chemischen Gleichgewichten,, vgl.
Kapitel 6

9d.h. die Elektronen in der &uferen Schale, denn nur die sind i.d.R. an einer Bindung beteiligt

Ywieviele Valenzelektronen ein Element hat kann man dem PSE entnehmen
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Will man ein Molekiil darstellen, so .o — .o —
Na; :0—>10; (k> ICk

verwendet man die Valenzstrichformel.

Zyiei Atome konnen sich unter Umstén- Abbildung 4.1.: Lewis- und Valenzelek-

den miteinander zu einem Molekiil ver- tronenschreibweise einiger Atome

binden. Diese Molekiile konnen dann

wie folgt dargestellt werden:

Haben zwei Elemente nach der Elekronenformel ein einzelnes Elektron an einer Sei-
te, konnen sie sich dieses Elektron ,teilen® und es entsteht eine Bindung'', in der die
beiden Elektronen als ein Strich dargestellt werden kénnen. Sind zwei oder mehrere
Elektronenpaare an der Bindung beteiligt, so werden mehrere Striche gezogen. Elek-
tronenpaare, die nicht an der Bindung beteiligt sind werden in einigen Schreibweisen

auch einfach weggelassen.

/O\
SN
H H

Abbildung 4.2.:
Valenzstrichformel
von Wasser

Dje Theorie der chemischen Bindung wird in Kapitel 5 erklart
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5. Die chemische Bindung

Alle Elemente, mit Ausnahme der Edelgase iiben aufeinander starke Kréfte aus,
die sie dazu verleiteten Bindungen einzugehen. So liegt Wasserstoff in Form von
H,-Molekiilen, Stickstoff in Form von N,-Molekiilen, Schwefel in Form von Sg-
Ringmolekiihlen, Kohlenstoff in verschiedenen C,-Atomverbéinden'? und Metalle in
Form von Metallkristallen M vor. An der Ausbildung von Bindungen sind aber zu-
meist unterschiedliche Elemente beteiligt. Eine Chemische Bindung entsteht durch
Verénderungen in der Elektronenstruktur der beteiligten Atome. Diese Verdnderun-

gen sind charakteristisch fiir den jeweiligen Typ einer chemischen Bindung'?:
¢ Atombindung
o Ionenbindung
e Metallbindung

Des Weiteren kann noch eine Systematik eingefiihrt werden, welche die Bindungen
nach ihrer ,Bindungsenergie“ unterteilt. Starke Bindungen haben zwischen 100 —
500 KJ Bindungsenergie, z.B. Ionenbindungen, Metallbindungen, Kovalenz- und
Atombindungen. Schwache Bindungen haben eine Bindungsenergie von < 100 KJ,
z.B. Wasserstoftbriickenbindung, van-der-Waals Kréfte.

5.1. Die lonenbindung

Verbinden sich zwei Atome mit stark unterschiedlicher Elektronegativitit, so wird
das bindende Elektronenpaar mehr zum elektronegativeren Partner hingezogen. Das
entstehende Molekiilorbital (MO) &hnelt dann in Form und Energie dem des elektro-
negativeren Atoms. In extremen Féllen kann es vorkommen, dass der Unterschied der
Elektronegativitéit so grof} ist, dass das Elektron vollstindig vom elektronegativeren

Atom aufgenommen wird. Es entsteht dann kein Melekiilorbital sondern Kationen

127 B. Graphit, Diamant

13Djese Einteilung sollte man nicht als allzu streng betrachten. Praktisch liegen in der Natur bei
den meisten Verbindungen Ubergangsformen dieser Bindungen vor. Aus Verstandnisgriinden
betrachtet man bei einer Verbindung aber stets den vorherrschenden Bindungstyp
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5. Die chemische Bindung

und Anionen. Diese iiben aufgrund ihrer unterschiedlichen elektrischen Ladung elek-

trostatische Kréfte aufeinander aus. Es kommt zu Bildung von Ionenkristallen.

Ionenverbindungen werden allgemein als Salze bezeichnet. Typische Eigenschaften
von solchen Salzen sind hohe Schmelz- und Siedepunkte, gute Loslichkeit in polaren
Losungsmitteln, z. B. Wasser, elektrische Leitfdhigkeit der Losungen und Schmel-

zen.
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6. Das Chemische Gleichgewicht

6. Das Chemische Gleichgewicht
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7. Saure-Base-Theorie

Der Begriff ,Saure® leitet sich vom Geschmack einiger Substanzen, z. B. Essig und
Zitronensaft, ab. Substanzen, die seifig schmecken, bezeichnete man als alkalisch'.
Als man erkannte, dass diese Substanzen mit Sduren zu Salzen reagieren, bezeichnete
man sie als Basen, d.h. die Basis von Salzen. es gibt viele frithe versuche Sauren und
Basen zu beschreiben. Die zwei wichtigsten stammen von Johann Nicolaus Bronsted
(1979 -1947) und Gilbert Newton Lewis (1875-1946).

7.1. S3auren und Basen nach Bronsted

1923 veroffentlichten Bronsted und Lowry unabhéngig voneinander eine Theorie zur
Beschreibung von Sduren und Basen. Der Ansatz beschéftigt sich mit der Eigenschaft
von Sauren und Basen Protonen, das sind positiv geladene Wasserstoffatome, d.h.
ohne ein Elektron (H)', abzugeben bzw. aufzunehmen. Im wesentlichen werden

folgende Definitionen gegeben:
e Siren: Protonendonatoren'®, d.h. Stoffe, die ein Proton abgeben kénnen.
« Basen: Protonenakzeptoren'”, d.h. Stoffe, die ein Proton aufnehmen koénnen.

Vorteil dieser Definition ist, dass es unabhédngig vom Losungsmittel Wasser ist und
auch in festen Phasen gilt. Ein Beispiel einer solchen Reaktion ist z.B. die, dass Was-
ser und Natriumchlorid entstehen, wenn man gasférmigen Chlorwasserstoff H—Cl

iiber festes Natriumhydroxid leitet.
NatOH ~(s) + H-Cl — Na™*Cl ~ (s) + H,O

In dieser Reaktion ist H—Cl die S&ure, sie gibt das Proton ab. Die base ist in diesem
Fall nicht das Natriumhydroxid Na™OH ~ sondern das Hydroxidion OH ~, es nimmt

das Proton auf.

“arabisch fiir Planzenasche

pimmt man von einem Wasserstoffatom sein einziges Elektron weg, so bleibt nur sein Kern,
bestehend aus einem Proton, iibrig

von lat.: donare-schenken

17 Akzeptor=Empfinger

16
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Die eigentliche Sédure-Basen Reaktion ist:
OH +H-Cl—Cl +H,0

Formal kann man eine solche Siaure-Base Reaktion zwischen einer Saure HA'® und

einer Base B wie folgt schreiben:
HA+B+=—HB" + A~ (7.1)

Betrachtet man die Riickreaktion, so ist HB' die Siure und A =~ die Base. Beide
Reaktionen kénnen nebeneinander stattfinden. Man nennt so etwas ein Protolyse-
gleichgewicht'?. Hier bezeichnet man A ~ als korrespondierende (konjugierte) Base

zur Sdure HA und HB ™ als konjugierte Séure zur Base B.
Saure-Beispiel: Reaktion von HCI in Wasser
H,0+HCl == Cl~ +H;0™"

Hier ist HC1 die Séure, gibt also ein Proton ab und H,O die Base, nimmt das Proton

auf. Die konjugierte Base zur Sédure HCl ist Cl ~, die konjugierte Saure zur Base H,O
ist H;O ™.

Die konjugierte Base C1~ ist jedoch zur starken Siure?’ HCI so schwach, dass die
Riickreaktion praktisch nicht stattfindet. Sdmtliches HCI reagiert in Wasser also zu
Cl~ und H;O ™.

Base-Beispiel: Reaktion von Ammoniak NH; in Wasser
H,0O + NH; = OH ~ + NH,

Hier ist NH; die Base, nimmt also ein Proton auf und H,O die Saure, gibt das
Proton ab. Die konjugierte Séure zur Base NHj ist NH,f, die konjugierte Base zur
Séure HyO ist OH .

Aus den beiden Beispielen geht hervor, dass die Bezeichnung Saure oder Base vom
Reaktionspartner abhéngt. Wasser ist in der ersten Reaktion eine Base, Protonenak-
zeptor und in der zweiten eine Sdure, Protonendonator. Stoffe, die sowohl als Séure,

wie auch als Base fungieren kénnen nennt man Ampholyte.

'8H fiir Proton, A fiir Siure (engl. Acid)
9Protoneniibertragungs-Gleichgewicht
20Gtarke Siuren haben immer schwache konjugierte Basen und umgekehrt
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Sduren und Basen miissen nicht notwendigerweise elektrisch neutrale Stoffe sein.

Auch Ionen koénnen, je nachdem, ob sie Protonen aufnehmen oder abgeben kon-

21

nen, als Sduren oder Basen fungieren. Man unterscheidet Neutral, Anionen®" und

Kationen-Sauren bzw. Basen.

Typ Beispiele

Neutralsidure HCl, H,S0,, HNO,, H,O
Kationensiure H;O", NH
Anionensdaure HCOj; , HSO, , HPO

Neutralbase NH;, NR;, H,O
Kationenbase  [Al(H,0),(OH),] T, [Zn(H,0);0H] *, N, H:"
Anionenbase ~ OH ~, Cl1 , HSO, , CN ~, SO?~

Tabelle 7.1.: Unterteilung in verschiedene Basen und Sduren

Séduren zeigen nur dann ihre Eigenschaft Protonen abzugeben, wenn auch ein Pro-
tonenakzeptor, eine Base vorhanden ist. So geschieht bei der Lésung von Chlorwas-
serstoff in Kohlenwasserstoffen nichts, weil die Kohlenwasserstoffe keine Protonen
aufnehmen, HCI liegt also auch in der Losung nicht in Form von Ionen, wie in wéss-
riger Losung, vor. Mit den Begriffen Sdure und Base wird folglich keine stoffliche

Eigenschaft, sondern die Funktion von Stoffen oder Teilchen beschrieben.

7.2. Sauren und Basen nach Lewis

Lewis formulierte in den selben Jahren wie Bronsted und Lowry eine noch allgemei-
nere Definition fir Sduren und Basen. Diese Definition setzt jedoch Kenntnis der
Theorie der Orbitale vorraus. An dieser Stelle soll nur ein kurzer Uberblick iiber
diese Definition gegeben werden. Vieleicht wird dieses Kapitel irgendwann einmal

erweitert.

Nach der Lewis-Theorie ist eine Sdure dariiber definiert, dass es ein Teilchen ist,
welches iiber ein leeres dufleres Orbital verfiigt, das zur Bildung einer kovalenten
Bindung ein Elektronenpaar aufnehmen kann. Eine Lewis-Sdure besitzt also eine

Elektronenpaarliicke, die mit Bindungselektronen besetzt werden kann.

FEine Lewis-Base besitzt ein freies Elektronenpaar, das einer Lewis-Saure zur Bin-

dung zur Verfiigung gestellt werden kann.

21Bei Tonen unterscheidet man den Typ Anion oder Kation nicht wie bei Elektroden (Pluspol(positiv
geladen)=Anode, Kathode=Minuspol(negativ geladen): Da negativ geladene Ionen bei einer
Elektrolyse stets zur positiv geladenen Anode wandern, werden sie Anionen genannt. Analog
sind Kationen positiv geladene Teilchen
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o LEWIS-Séure: Elektronenpaarakzeptor
o LEWIS-Base: Elektronenpaardonator

Die Definition von Lewis ist umfassender als die von Bronsted, weil es auch Syste-
me beschreibt, in denen keine Protonen auftreten, aber in wéssriger Losung sauer

reagieren, also Bildung von H;O *_Ionen auslosen.

7.3. Der pH-Wert

Robert Brokling 21
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8. Quantitative Analyseverfahren

8.1. Titration

Die Titration ist ein quantitatives Analyseverfahren zur Bestimmung einer unbe-

kannten Konzentration einer Sdure bzw. Base.

8.1.1. Grundlagen

Nach Brénsted?” ist eine Séure ein Protonendonator und eine Base ein Protonen-
akzeptor. Bei einer Reaktion zwischen Sdure und Base kommt es also zu einem
Protonenaustausch. Man benétigt genau so viele Protonenakzeptoren wie Protonen-
donatoren. Sei nun np die Stoffmenge an Base und n 4 die Stoffmenge an Saure. Zu-
néchst wird angenommen, dass es sich um eine starke ,,einprotonige* Sdure handelt,
d.h. sie kann nur ein Proton pro Teilchen abgeben. Es findet dann die Sédure-Basen
Reaktion

HA+B — HBt + A statt.

Als Beispiel kann hier die Sdure-Basen-Reaktion von Natriumhydroxid und Salzséu-

re, beide in wassriger Losung, dienen. Die komplette Reaktionsgleichung ist dann
NaT(aq) + OH ~ (aq) + H;0 *(aq) + C1 ~(aq) — Na™Cl~ (aq) + HyO

Man benétigt also gleich viel Stoffmenge an Base und Sdure, um die Losung zu
neutralisieren. Fiir die Stoffmenge gilt stets n = V x ¢ (Stoffmenge = Volumen -

Konzentration). Nun kann man iiber den Ansatz

np =na (8.1)

22ygl. Kapitel 7.1 auf S.18
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eine unbekannte Konzentration, z.B. die der Sdure, berechnen, wenn eine andere

Konzentration, die der Base, bekannt ist.

np =na
VB-CBZVA-CA
VB-CB

_ BB 8.2
ca=—7- (8.2)

8.1.2. Ein typischer Versuchsaufbau

Um eine unbekannte Konzentration einer Sdure oder Base zu bestimmen braucht
man zunéchst eine Sdure oder Base bekannter Konzentration. Man fillt eine be-
stimmte Menge der Sdure bzw. Base in eine Biirette. Von der Base bzw. Séure
dessen Konzentration ¢ bestimmt werden soll gibt man ein bestimmtes Volumen V
in einen Erlenmeyerkolben oder Ahnliches. Dann gibt man einen bestimmten Indi-
kator dazu, oder man benutzt ein pH-Meter. Die Wahl des Indikators héngt von der

Art der Saure bzw. Base ab, deren Konzentration man bestimmen will.??

Nun kann die Titration gestartet werden, dazu gibt man Tropfenweise Base bzw.
Séure aus der Biirette in den Kolben, der stéandig durchgemischt/gerithrt werden
sollte, bis der Indikator umschlédgt. Dies sollte sehr vorsichtig gemacht werden, da
das Umschlagen des Indikator meist sehr rasch verlauft. Wurde mit einem pH-Meter
gemessen sind entweder stdndig oder nahezu kontinuierlich Messwerte notiert wer-
den. Am Schluss ist nun noch die zur Titration eingesetzte Menge Base bzw. Sdure
an der Biirette abgelesen werden. Uber Gleichung 8.2 kann nun die unbekannte

Konzentration errechnet werden.?*

Beispiel: Titration von Salzsaure H—Cl(aq) mit Natronlauge NaOH (aq).

%Dies hangt mit dem pK.-Wert der Siure, bzw. dem pKp-Wert der Base zusammen. AuBerdem
spielt bei mehrprotonigen Séuren die Art der Titration (z.B. auf den 1. oder 2. Aquivalenzpunkt)
eine Rolle. Dies wird zu einem spéteren Zeitpunkt noch erklért.

#Dies ist eine Vereinfachung: Zur genaueren Bestimmung einer unbekannten Konzentration einer
Séure oder Base ist ein wenig mehr Rechenaufwand nétig. Dies wird zu einem spéteren Zeitpunkt
noch erliutert.
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A.1. Allgemeine Naturkonstanten

Name Symbol  Wert
Avogadrokonstante Ny 6,02245 - 1023mol 1
Faraday-Konstante F 96487,0C - mol ™!
Elementarladung e 1,60210 - 10~ 19C
Masse des Elektrons Me 9,1091 - 103 kg
Masse des Protons my 1,67252 - 10 %"kg
Masse des Neutrons My, 1,67482 - 10~ 2"kyg
Plancksches Wirkungsquantum h 6,6256 - 10734J - s
Lichtgeschwindigkeit im Vakuum ¢ 2,997925 - 108m, - s~ 1
molare Gaskonstante R 8,3143J - K~ - mol™!
Boltzmann-Konstante k 1,38054 -10723J - K1

Tabelle A.1.: Einige Naturkonstanten
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