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I. Allgemeine Chemie

a) Stoffgemische, Stofftrennung und der Molbegriff

Die Materie setzt sich im makroskopischen Sinne aus heterogenen Stoffen (mehrere Phasen)

und homogenen Stoffen (eine Phase) zusammen.

Phase: Teilbereich der Materie, der einheitlich (homogen) ist und eine Phasengrenze besitzt.
Bsp.: Sand/Wasser: zwei Phasen, eine feste und eine flussige. Die Phasengrenze ist die
Sandkornoberflache.
Wasser/Luft: zwei Phasen, eine flussige und eine gasformige. Die Phasengrenze
ist die Wasseroberflache.
n-Hexan/Wasser: zwei Phasen, eine flissige und eine weitere fllssige. Die
Flussigkeiten bilden eine deutlich sichtbare Phasengrenze aus, die
die beiden schlecht mischbaren Fliissigkeiten voneinander trennt.
Sand/Wasser/Luft: drei Phasen, eine feste, eine fliissige und eine gasférmige. Die
Phasengrenzen sind die Sandkornoberflache und die

Woasseroberflache.

Auf der ndchsten Seite ist ein allgemeines Diagramm der Materie und ihrer Unterteilung

dargestellt (Abb. 1).



Zusammensetzung der Materie

Materie
heterogene Stoffe mechanische Trennung homogene Stoffe
(mehrere Phasen) (eine Phase, aber Mischungen erlaubt)
Losungen reine Stoffe
(variable Zusammensetzung) (konstante Zusammensetzung)
Elemente Verbindungen
(chemisch nicht (chemisch aufspaltbar)

mehr aufspaltbar)
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Welche heterogene Stoffe (mehrere Phasen) gibt es?

1. fest/fest: Sand (verschiedene Mineralien)

2. fest/flissig: Schlamm oder Suspension

3. flussig/flussig: Emulsion (z.B. Milch, Salatsauce)

4. flussig/gasformig: Schaum, Nebel, Aerosol

5. fest/gasformig: Rauch, Aerosol

Welche Trennverfahren fiir heterogene Stoffe gibt es? Das heterogene Stoffgemisch ist

angegeben (s.0.).

- Sieben, Selektieren (z.B. unter dem Mikroskop): 1

- Sedimentation (einfache Erdbeschleunigung) oder Zentrifugieren (Mehrfaches der

Erdbeschleunigung): 2

- Filtration: 2, 5 und im industriellen MaRstab auch 4

- Phasentrennung im Scheidetrichter: 3 (eventuell muss die Emulsion erst gebrochen werden)

Welcher Aggregatzustand liegt bei homogenen Phasen vor?

Mischung Aggregatzustand der Name der Mischung
homogenen Phase (Beispiel)
fest/fest fest Legierung
(fltssig bei manchen
Metalllegierungen)
fest/flussig/gasformig fllissig Losung
gasformig/gasformig gasformig Gas

(nicht erfasst werden hier
Gase, die chemisch
miteinander reagieren, z.B.
HClg und NHs(g), die das
Salz NH4Cl(s) ergeben.
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Welche Trennverfahren stehen zur Verfiigung um Bestandteile von Lésungen zu isolieren?
- Destillation
- Sublimation
- Extraktion
- Osmose (Bsp. Dialyse)
- Chromatographie (in VL und PR der Organischen Chemie vorgestellt)

- Kristallisation (Salzgéarten am Meer)

Fur die Anwendung von Mischungen ist die TeilchengrdfRe der Minoritatskomponente sehr

oft entscheidend. Auch die Teilchengrof3e kann als Unterscheidungskriterium verwendet

werden.
Teilchengrolie > 100 nm 100 - 10 nm <3nm
(z.B. fest/fliissig) Suspension kolloidale Losung Losung
Emulsion (Losung erscheint
Aerosol optisch leer.
(Minoritatskomponente | Teilchen kénnen
ist sichtbar) aber mit dem
Faraday-Tyndall-
Effekt

nachgewiesen
werden)
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Die chemische Reaktion und der Molbegriff

Stoff A + Stoff B — Stoff C

Welche grundsatzlichen Gesetze gibt es, die bei chemischen Reaktionen zu beachten sind?

1. Gesetz der Erhaltung der Masse (1785 Lavoisier)

m (A) + m (B) = m (C) fiir obige Reaktion
z.B.

C(s) + Oz(g) — Coz(g) + Energie

Die entstandene Energie wirde nach Einstein die Masse verringern:

m=E/c?=0
Aber die Massendifferenz ist so gering, dass sie mit den gangigen Mitteln des Chemikers
nicht nachzuweisen ist. D.h., fiir den in einem einfachen chemischen Labor arbeitenden

Chemiker gilt das Gesetz der Erhaltung der Masse.

2. Gesetz der konstanten Proportionen (1797 Proust)

Cs) + Ozig) = COzg)

Unter der Einschrankung, dass wir tiberall auf der Welt dasselbe Isotopenverhaltnis vorliegen

haben, wird fur diese Reaktion immer dasselbe Massenverhaltnis beobachtet.
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3. Gesetz der multiplen Proportionen (1803 Dalton)

Cs) + O2g) — COxy

2 C(s) + Ozg) — 2 CO(g)

Unter der Einschrankung, dass wir tberall auf der Welt dasselbe Isotopenverhéltnis vorliegen
haben, liegt immer ein ganzzahliges Massenverhéltnis vor, auch wenn es fur zwei Reaktanten
mehrere Mdglichkeiten gibt, zu reagieren.

Aus den Gesetzen 2 und 3 ist zu erkennen, dass in chemischen Reaktionen zuerst die
stochiometrischen Faktoren (die Zahl vor den Reaktionskomponenten; X, y und z s.u.)

wichtig sind, bevor auf Massen umgerechnet werden kann.

XxXA+yB—zC

Ist X, y oder z gleich 1, so haben wir es mit einem Mol eines Stoffes zu tun. Bei groReren

Zahlen natirlich entsprechend mehr.

1 mol = 6,022:10% Teilchen

Das Mol wird auch als N. oder Na, Loschmidt’sche Zahl oder Avogadro-Konstante
bezeichnet. Sie ist eine vom Menschen selbst gewahlte Zahl und hat eine relative grofe
Unsicherheit von 108, was auf die ,,Unsauberkeit* selbst der reinsten Elementproben
zurlckzufuhren ist.

Die Zahl ist deswegen so grol3, weil die Atome so klein sind. Nur bei einer so hohen
Teilchenzahl gelangt man in den Bereich von gut wagbaren Substanzmassen.

Die internationale Bezeichnung ist die Stoffmenge n, z.B. n =1 mol.
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b) Atombau

Atome bestehen aus

positiv-geladenem Atomkern und

negativ-geladener Atomhuille,
welche durch elektrostatische Wechselwirkungen (WW) zusammengehalten werden.

Kerneigenschaften: 99,95 - 99,98 % der gesamten Materie
Dichte: p = 10%* g/cm? oder 10" kg/m?
GroRe: ¢ = 10 bis 10 m
Atomdurchmesser: ¢~ 10%m

D.h., der Kern hat StecknadelkopfgroRRe, das Atom aber einen Durchmesser von ca. 10 m.

Kernzusammensetzung:
Nucleonen
Name Abkirzung Masse in g Ladungine
Proton P 1,672610% +1
Neutron n 1,674910% 0

Zahl der Protonen: Ordnungszahl oder Kernladungszahl Z
% (Anzahl p + Anzahl n) = Massenzahl A
Der Zusammenhalt der Nucleonen wird durch die starke und schwache Kernwechselwirkung

gewadhrleistet.
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Ein Element kann Atome verschiedener Massenzahl A enthalten. Diese werden dann Isotope
genannt. Entscheidend fiir den Charakter des Elements ist aber nur die Ordnungszahl.
Die Neutronen dienen quasi als ,,Klebstoff*, um die gleichsinnig geladenen Protonen
zusammenzuhalten.

Die Isotope werden nach folgendem Formalismus beschrieben (E fur Element):

Einige wichtige Isotope von Wasserstoff und Kohlenstoff sollen als Beispiele angefiihrt
werden. Die Isotopen des Wasserstoffs sind so wichtig, dass sie Eigennamen und

Eigensymbole fiihren. * bedeutet hier radioaktiv.

1 2 3 *
H H H
1 1 1
D (Deuterium) T (Tritium)
12 13 14 *
C C C
6 6 6

Die Isotopen unterscheiden sich nur in der Anzahl der Neutronen.
Besonders interessant sind die Isobare, denn bei ihnen kann man deutlich erkennen, dass der
Charakter eines Elements, unabhangig von der Anzahl der Neutronen, nur von der

Ordnungszahl abhangt.

40 40
Ar Ca
18 20
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Das Argon-Isotop ist ein farbloses Gas, wahrend das Calcium-Isotop ein silbergraues Metall
ist.
Unten ist eine Tabelle mit den ersten 10 Elementen und deren natirlicher Isotope abgebildet.
Das fett unterlegte Isotop besitzt die hochste naturliche Haufigkeit. Geordnet sind die Isotope

eines Elements nach ihrer nattrlichen Haufigkeit. * bedeutet wieder radioaktiv.

Element Symbol Ordnungszahl | relative Atom- Isotope
Z masse A

Wasserstoff H 1 1,00797 1,2, 3*
Helium He 2 4,0026 4,3
Lithium Li 3 6,941 7,6
Beryllium Be 4 9,01218 9
Bor B 5 10,811 11,10
Kohlenstoff C 6 12,0115 12, 13, 14*
Stickstoff N 7 14,0067 14,15
Sauerstoff 0] 8 15,9994 16, 18, 17
Fluor F 9 18,9984 19
Neon Ne 10 20,179 20, 22,21

Bei schweren Elementen kann eine groRere Anzahl von Isotopen auftreten. Zinn (Sn) hat z.B.
10 Isotope. Wie vielleicht aufgefallen ist, hat das Element Fluor, obwohl es ein Reinelement
ist, also nur ein natlrliches Isotop besitzt, trotzdem 18,9984 als relative Atommasse und nicht
19. Das entscheidende Wort hier ist relativ.

In einem Gedankenexperiment kdnnte man der Meinung sein, da heute die Massen von
Elektronen, Protonen und Neutronen bekannt sind, die exakten Massen der Isotope einfach
durch Summieren auszurechnen. Das gelingt nicht, da beim Zusammengehen vor allem der
Nucleonen sehr viel Energie freigesetzt wird, die nach Einstein (E = mc?) einem merklichen
Massenverlust entspricht, der aber von Isotop zu Isotop verschieden ist. Man muss sich also

einen Bezugspunkt definieren, die sogenannte atomare Masseneinheit u.
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Aus historischer Sicht waren die ersten Bezugspunkte:

Atommasse(H) = 1 von Dalton (1805). Diese Definition wird heute noch gerne von
Biochemikern und Molekularbiologen verwendet, entspricht aber weder der IUPAC-
Empfehlung noch der DIN-Norm.
Atommasse(O) = 16 von Stas (1865). Empfehlung s.o.

12
Atommasse( 6C) =12 der IUPAC (1961).

Die Empfehlung der IUPAC (International Union of Pure and Applied Chemistry) ist die

heute einzig gultige. 1/12 des Kohlenstoff-Isotopes C-12 ist die atomare Masseneinheit u.

u=1,66053102*g

Da sich alles darauf bezieht, kdnnen Reinelemente auch eine kleinere relative Atommasse
besitzen, als es die Massenzahl A ausweist. Bei Reinelementen ist Z und A immer ungerade
(Erklarung kommt aus der Kernphysik). Auch Beryllium (Be) ist keine Ausnahme, denn es

gibt Spuren von instabilen Isotopen.
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In der nachsten Tabelle sind die Reinelemente bis Bismut aufgefihrt.

Z Symbol Name Z Symbol Name
4 Be* Beryllium 41 Nb Niob

9 F Fluor 45 Rh Rhodium
11 Na Natrium 53 I lod

13 Al Aluminium 55 Cs Casium
15 P Phosphor 59 Pr Praseodym
21 Sc Scandium 65 Tb Terbium
25 Mn Mangan 67 Ho Holmium
27 Co Cobalt 69 Tm Thulium
33 As Arsen 79 Au Gold
39 Y Yttrium 83 Bi* Bismut

# Spuren instabiler Nuclide vorhanden. * Radioaktiv.

Atomhlle:

Elektron, e oder e

Gesamtmasse der Elektronen: 0,02 - 0,05 % der Atommasse.

Dichte der Atomhiille: 210 g/cm?®.

Masse des Elektrons: 0,9-10%7 g entspricht 1/1835 m(p).
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Naturliche Radioaktivitat

Man koénnte meinen, dass die Zugabe eines Neutrons bei der Addition eines Protons zum

Kern genugt, um diesen zu stabilisieren. Aus Abb. 2 ist zu entnehmen, dass dies nur bis zu
einem gewissen Grad verwirklicht werden kann. Dann mussen immer mehr Neutronen zur
Stabilisierung herangezogen werden. Ab einem Punkt genugt dies aber nicht mehr und alle

Isotope eines Elementes werden radioaktiv.

Stabilitatsgrenze bei den Elementen

A
A-Z
schematischer realer Verlauf
1004 /"idealer Verlauf
A-Z ’
> =
50 — Anzahl n: Anzahlp=1:1

50 100 Z

Abbildung 2: Idealer Verlauf des Aufbau des Kerns (gestrichelt) und realer Verlauf

(ausgezogen; nur schematisch).
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Bis vor wenigen Jahren galt als Stabilitatsgrenze das Bismut-Isotop
209
Bi, das aber als ebenfalls radioaktiv erkannt wurde, allerdings mit einer Halbwertszeit
83
von t12 = 10'° a, was es zu einem sehr schwachen o-Strahler macht.
Das ist insofern interessant, da das Bi(O)NQOg, das Bismutylnitrat, als Reisemedizin gegen
,Montezumas Rache‘ weiterhin eingesetzt wird. Dazu ist die sogenannte ,, Wismutmahlzeit*,
ein Brei der Bismutylsalze enthélt, eine Alternative zum viel haufiger verwendeten BaSO. als
Rdntgenkontrastmittel. Damit kann der Magen-Darm-Trakt sowie die Speiserdhre
rontgenographisch untersucht werden. Bismutylsalze spielen auch als Begleitstoffe bei der
Therapie des bakteriell verursachten Magengeschwiirs eine Rolle.
Heute gilt das Blei-Isotop
208
Pb als Stabilitatsgrenze.
82
Folgende Arten der natiirlichen Radioaktivitat konnen beobachtet werden:
a) Abspaltung eines Heliumkerns: a-Strahlung
4 4
a-Teilchen:  He?* oder haufig vereinfacht He.
2 2
Die vereinfachte Schreibweise ist nicht falsch, denn der zweifach positiv geladene

Heliumkern reiRt direkt nach dem Austritt aus dem Mutterkern zwei Elektronen aus der

unmittelbaren Umgebung an sich, wirkt also ionisierend.

210 206 4
Po — Pb + He
84 82 2
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b) Abspaltung eines Elektrons e™: B-Strahlung

14 14
C — N + e
6 7

Um eine Abgrenzung gegeniiber dem Positron (%) zu haben wird auch haufig genauer von p°
-Strahlung gesprochen. In der oben gezeigten Zerfallsreaktion wird ein Neutron in ein Proton
und ein Elektron verwandelt. Daher bleibt A gleich, wahrend Z um eins zunimmt (in den
gezeigten Zerfallsreaktionen wird vereinfacht nicht auf Neutrinos eingegangen).

Es wurde vorgeschlagen, das Elektron ,,Negatron* zu nennen, doch hat sich die historische

Bezeichnung durchgesetzt.

c) Elektromagnetische Strahlung: y-Strahlung

240 236 4
Pu — [ U* + He
94 92 2
236 236
[ V" — U + v
92 92

*und [] um das Uranisotop sollen andeuten, dass es sich um einen kurzlebigen, stark
energiereichen kernangeregten Zustand handelt, der unter Aussendung von Gamma-Quanten

in den Grundzustand zuriickféallt (relaxiert).

Unter den nicht-natirlichen Strahlern sind medizinisch besonders die Positronen-Strahler (B*)
interessant, da eine Anwendung in der Positronen-Emissions-Tomographie (PET) denkbar ist.

Nat(rliche Positronenstrahler sind auf kleine Isotopenspuren beschréankt, so dass alle zur
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Anwendung kommenden Isotope in Beschleunigern hergestellt werden mussen (heute zumeist
in einem Zyklotron).
Typische Isotope sind
11 13 15 18 30
C N O F P
6 7 8 9 15

Fur das Phosphor-Isotop ist die Reaktion abgebildet:

30 30
P — Sit + e
15 14

Das Phosphor-Isotop hat, vereinfacht ausgedrtickt, zu viele Protonen. Ein Proton verwandelt
sich in ein Neutron unter gleichzeitigem Ausstol} eines Positrons. Daher &ndert sich A nicht,
aber Z sinkt von 15 auf 14.

Was aber macht den Reiz des Positronen-Ausstol3es aus?

Das Positron (Antimaterie) reagiert sofort mit einem ,,Negatron“ (Elektron aus Umgebung) in
einer sogenannten Paarvernichtung unter Aussendung von Gamma-Quanten, die dann

detektiert werden kdnnen.

e* + e — y-Strahlung

Die PET ist aber ausschliellich fur diagnostische Zwecke in der Anwendung.
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Anwendung von Radionucliden in der Medizin

- Zumeist in der Diagnostik von Entztindungen und Tumoren.

- Zeitliche Auflosung von Lebensfunktionen (siehe PET).

131

I (tw2 = 8d): fir Schilddriisen-Untersuchungen als lodid verabreicht (B, y).
53

67
Ga (tw2 =78 h): Lokalisierung von Entziindungsherden; als hydrolysierender
31 Citratkomplex (y).

99m
Tc (t12 = 6 h): Schilddriisen-Untersuchungen; als TcO4 verabreicht (y).
43
Fur das Tc-Isotop wurden schon viele Komplexe synthetisiert, die einen zielgerichteteren

Einsatz fur bestimmte Organe erlauben wirden. Man arbeitet hierbei mit Mo-Komplexen

(nicht radioaktiv; relativ ungiftig); im Beschleuniger wird aus Mo das Tc.

98 +n 99 - B~ (66 h) 99m -y(6h) 99
Mo —» Mo ———> Tc —> Tc
42 42 43 43

- B~ (210 000 a)

99

Ru
44

m bei 99m zeigt hier den kernangeregten Zustand an.

Eine der Mdglichkeiten, einen Tumor durch Nuclid-Chemie direkt zu zerstoren, ist die Boron
Neutron Capture Therapy (BNCT). Hier wird eine Verbindung mit vielen Bor-Atomen

(groRere Wirkung) maoglichst im Tumor direkt mit Neutronen beschossen. Dazu missen die
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Verbindungen, oft modifizierte Carborane des Typs (RC)2(BH)1o (R ist ein organischer Rest),
wenn maoglich, nur das Bor-10-Isotop enthalten, denn nur dieses Isotop zerfallt nach

Neutroneneinfang in der gewunschten Weise.

B —_— B* — Li + He

(RC),(BH)4g besitzt Ikosaeder-artige Anordnung der zwolf Gerlstatome
(10 Ecken werden von B-H-Einheiten besetzt)

R
C

N
Ao

Die Wirkung ist auf Grund der Masse der Heliumkerne sehr effektiv. Praktisch jeder Zerfall

wirkt so zerstorerisch auf die Tumorzelle.
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c) Die Elektronenhlle in Atomen

(Welle-Teilchen-Dualismus)

Ende des 19. Jhr. bis in den Anfang des 20. Jhr. haben Naturwissenschaftler viele
Experimente unternommen, um die Natur von mikroskopisch kleinen Teilchen wie Atomen,
Bestandteile von Atomen oder dem Licht zu erkunden.

Sehr schnell konnten zwei prinzipiell verschiedene Charakteristika von mikroskopisch
kleinen Teilchen oder dem Licht (das ja nach Planck und Einstein ebenfalls

Korpuskeleigenschaften besitzt) herausgearbeitet werden:

I) Mikroskopisch kleine Teilchen verhalten sich auch wie Korpuskeln (Teilchen)
(z.B. duBerer photoelektrischer Effekt).
I1) Mikroskopisch kleine Teilchen verhalten sich wie Wellen

(z.B. Lichtbeugung am Spalt, Elektronen im Elektronenmikroskop).

Es stellte sich heraus, dass mikroskopisch kleine Teilchen immer beides sind, Welle und
Teilchen. Diese ,,zwei Seiten einer Medaille® sind mit dem ,,gesunden Menschenverstand*
nicht zu erfassen, da wir nur Erfahrungen aus der makroskopischen Welt besitzen.

Es hangt nun immer vom Experiment ab, welche Natur, | oder Il, zum Vorschein kommt.

Eine herausragende Erkenntnis dieser Experimente war, dass mikroskopisch kleine Teilchen
nach de Broglie (1924) als ,,Materiewellen* aufgefasst werden konnen, denen eine

Wellenldnge zugewiesen werden kann.
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A Wellenlange

h Planck'sches Wirkumsquantum
m-v m Masse

v Geschwindigkeit (bei Photonen c)

So besitzt ein Photon roten Lichts (A = 700 nm) eine Masse von 3,16:10°3 g (bei v = c; aber
keine Ruhemasse; c ist die Lichtgeschwindigkeit).

Es bendtigte viele Experimente, um zu der Einsicht zu gelangen, dass eine korpuskulare
Beschreibung des Elektrons im Einflussbereich des Kerns nicht zum Ziel flihrt. Als Beispiel
sei hier das Bohr’sche Atommodell genannt, das in den Bohr’schen Postulaten miindete. Sie
konnten nur konstatieren, wie sich das Elektron nach Ansicht von Bohr um den Kern bewegt,
aber nicht erklaren, warum das so war.

Es war z.B. schon aus dem 19. Jh. bekannt, dass im Emissionsspektrum des Wasserstoffs nur

ganz bestimmte Linien auftauchten (siehe Abb. 3).
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A
E=0 n=<o
n==6
n=>5
n=4
Brackett
n=3
Paschen
YYVYY n=2
Balmer
(sichtbar)
S~ 1/22-1/n2
YYYY n=1
Lyman

Abbildung 3: Linien des Emissionsspektrums des Wasserstoffs. Die Namen sind die der
Entdecker der entsprechenden Serie. Die Balmer-Serie ist im sichtbaren

Bereich des Lichts (Erklarung der GesetzmalRigkeit s.u.).
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Das Elektron des Wasserstoffs wird thermisch angeregt. Ist die Anregungsenergie zu hoch,
wird das Elektron aus dem Anziehungsbereichs des Kerns entfernt (n = «o; E = 0). Im
Anziehungsbereich des Kerns fallen die Elektronen auf definierte Energiezustande zurtick.
Die freiwerdende Energie wird als Licht abgegeben. Die L&nge eines Pfeils ist direkt

proportional zur Energie des ausgesandten Lichts.

E=hv v =_c/h v=1/A h = Plank’sches Wirkungquantum
v = Frequenz
A = Wellenlange
¢ = Lichtgeschwindigkeit
¥ = Wellenzahl
damit ist E ~ V.

Es war schon bekannt, dass ¥ ~ (1/22 - 1/n?) war, nur konnte n nicht gedeutet werden.
Bohr hat nun in seinem Ansatz die elektrostatische Anziehung des Kerns auf das Elektron mit
der Zentrifugalkraft gleichgesetzt. Er stellte fest, dass der Drehimpiuls des Elektrons auf

seiner Bahn der folgenden Beziehung entspricht:

Me Ve r'=n"h/2n me = Masse des Elektrons
Ve = Bahngeschwindigkeit des Elektrons
r = Radius der Bahn
n = ganze positive Zahl

Der Ansatz hat mehrere Probleme:

1) Woher kommt n?

2) Bewegte elektrische Ladung in einem elektrischen Feld gibt Strahlung ab, verliert also
Energie. Das Elektron misste nach einiger Zeit in den Kern fallen. Das wird nicht
beobachtet.

3) Der oben gezeigte Ansatz Uber ein Kréftegleichgewicht misste nahezu jede Bahn erlauben.

Ein Kontinuum an Linien wadre die Folge. Beobachtet werden aber nur einzelne Linien, die

wiederum etwas mit n zu tun haben.
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Der Gordische Knoten konnte erst durchschlagen werden, als Schrédinger und Heisenberg
das Elektron im Einflussbereich des Kerns als dreidimensionale stehende Welle deuteten
und entsprechende mathematische Ansatze entwickelten.
Dabei werden die kinetische und potentielle Energie des Elektrons erfasst und es wird
versucht, die daraus entwickelten nicht geschlossen losbaren Differentialgleichungen zu

l6sen. Die Schrédingergleichung steckt im sogenannten Hamilton-Operator H und es gilt:

Hy=E vy

v sind die Eigenvektoren, sie entsprechen den Ldsungsfunktionen und E sind die Eigenwerte,
die wiederum den Energien des Elektrons entsprechen. Eine Lésungsfunktion y kann nur
erhalten werden, wenn ganz bestimmte Zahlen, die Quantenzahlen, mit in Betracht gezogen
werden. Daher sind die Differentialgleichungen nicht geschlossen I6sbar, sondern nur fur
bestimmte Zahlen, eben die Quantenzahlen. Das war der Sieg der Quantenmechanik, denn
durch die Anwendung der Quantenzahlen waren nur bestimmte Lésungen und damit
bestimmte Energien moglich, was sich auch in den Linienspektren der Elemente (siehe Abb.
3) offenbart.

Das Wasserstoffatom-Problem (ein Proton, ein Elektron) war so exakt l6sbar. Treten
mehrere Protonen und Elektronen auf (schwerere Atome als Wasserstoff), ist das jeweilige
Problem nicht mehr exakt I6sbar (wichtiger Gesichtspunkt: Korrelationen

(Wechselwirkungen) zwischen Elektronen). Es gibt aber heute sehr gute Naherungslésungen.
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Welche Quantenzahlen gibt es und welche Bedeutung haben sie?

n Hauptquantenzahl (ist verknlpft mit dem Radialabstand des Elektrons)
Sie charakterisiert die jeweilige ,,Schale®, 1,2, 3 ... (frither K, L, M, ...)

I Nebenquantenzahl oder Drehimpulsquantenzahl (ist verknupft mit dem
Bahndrehimpuls des Elektrons).

m Magnetische Quantenzahl (ist verknlpft mit der rdumlichen Ausrichtung des
Bahndrehimpulses).

S Spinquantenzahl (ist verknupft mit dem Eigendrehimpuls des Elektrons).

Die moglichen Quantenzahlen:
n=1,2,3,...

1=0,1,2,...,n-1

In der Abb. 4 ist fiir das Beispiel n = 3 das Set der Quantenzahlen aufgefihrt.
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m=2 N
m=1
m=0 >3d
m = -1
m = -2
_/
m=1 A
n=3 m=20
> 3p
m = -1
S.u.
J
=0
s=-1/2

Abbildung 4: Anzahl der Quantenzusténde fiir n = 3. Es gibt ein 3s-Orbital, drei 3p-

Orbitale und funf 3d-Orbitale. Insgesamt kdnnen 2n? Elektronen eingebaut

werden.
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In Abb. 5 sehen Sie nun die Besetzung in ihrer energetischen Abfolge bis zu den 4p-

Orbitalen. Sie gilt fur neutrale Atome.

A

4p —
4s &=
3p

Abbildung 5: Energetische Besetzung der Orbitale. Gezeigt ist die Besetzung bis zu den 4p-
Orbitalen. Entartete (energiegleiche) Sets von Orbitalen sind zusammen-

gefasst.

Besetzt werden die Orbitale, denn dabei handelt es sich bei den Energieniveaus in Abb. 4 und
Abb. 5 nach dem Pauli-Prinzip und der Hund’schen Regel.

Das Pauli-Prinzip bedeutet, dass kein Elektron einem anderen Elektron in allen vier
Quantenzahlen gleichen darf. Daher passen nur zwei Elektronen in ein Orbital, da dabei die
letzte Unterscheidungsmaoglichkeit s = +/-%2 ausgenutzt wird.

Die Hund’sche Regel besagt, dass man bei der Besetzung energiegleicher Orbitale zuerst

jedes Orbital nur einmal besetzt, bevor die Zweitbesetzung der Orbitale erfolgt. Grund daftr
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ist zum grofiten Teil einfach die elektrostatische AbstoRung der Elektronen untereinander. In

Abb. 6 sind zwei Beispiele, ndmlich C und O wiedergegeben.

E A E A

1 | 2p ! ! 2p

1s 1s

Abbildung 6: Besetzung der Orbitale von C und O nach dem Pauli-Prinzip und der

Hund’schen Regel.

Man erkennt an Abb. 6 auch die Edelgasregel. Erst beim Ne sind die Valenzorbitale mit 8
Elektronen gefillt. Die Oktett-Regel fir ein Element der 2. Periode wirde erfiillt.

Bevor eine genauere Betrachtung der Orbitale und den Mdéglichkeiten der Kombination von
Atomorbitalen (AO) zu Molekdlorbitalen (MO) erfolgt, soll zuerst eine einfache
Beschreibung der chemischen Bindung und deren Folgen erfolgen.

Dazu werden zuerst die groben Tendenzen der Atomradien und der Elektronegativitat im
Periodensystem aufgezeigt (Abb. 7). Die Elektronegativitat ist die Fahigkeit eines Atoms
das Bindungselektronenpaar, an dessen Bindung es beteiligt ist, zu sich zu ziehen. Man

spricht von der Polarisation der Bindung. Als Beispiel sei das HCI-Molekdl gezeigt.
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o+ o—

Die Partialladungen &+ und &- sollen die Polarisierung der Bindung verdeutlichen.

Periodensystem

Atomradien

Elektronegativitat

Abbildung 7: Grober Verlauf der Atomradien und Elektronegativitaten im Periodensystem.

Die Atomradien nehmen mit zunehmender Ordnungszahl innerhalb einer Periode ab, da bei
Zufligung eines neuen Protons die neue Kernladung von den vorhandenen Elektronen nicht
mehr so effektiv abgeschirmt werden kann. Die sogenannte effektive Kernladung, also die
tatsachlich wirksame Kernladung, steigt und die Elektronenhille wird n&her an den Kern
herangezogen. Der Atomradius schrumpft. Innerhalb der Gruppe dagegen kommt mit jeder

Periode eine komplette neue Schale hinzu. Der Atomradius steigt.
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Das elektronegativste Element ist laut Abb. 7 das Fluor (rechts oben), wahrend das Casium

unter den gebrduchlichen Elementen das elektropositivste ist (links unten).

d) Einfaches Modell der chemischen Bindung

Gegeben sei die fiktive Verbindung AB.

EN A klein } AEN klein: metallische Bindung: Metalle, Legierungen
EN B klein
EN A klein AEN groB: ionische Bindung: Salze EN A groB AEN Klein:
EN B grof EN B grof® kovalente
Bindung:
Moleklile

Abbildung 8: Einfaches Modell des Charakters der chemischen Bindung definiert durch

Elektronegativitéatsdifferenzen (AEN).

In Abb. 8 wird fir ein grolRes AEN die ionische Bindung angegeben. Dabei gilt als Faustregel
ein AEN-Wert von ca. 1,7, damit lonen erwartet werden kénnen.

So sind einfache, auch fir die Schule brauchbare Erklarungsansétze, moglich.



31
1) Die metallische Bindung
a) Elektronengasmodell, wobei die Leitfahigkeit L ~ 1/T ist (Bilder in der VL).

b) Genauer Ansatz tiber MO-Theorie (Fachwissenschaft).

I1) lonische Bindung
lonen verhalten sich wie Punktladungen und bilden kugelférmiges, elektrostatisches Feld
aus. Es werden durch Anlagerung der gegensatzlich geladenen lonen die Salzstrukturen
(,,Salzgitter) ausgebildet. In der Schule wird das rein phdnomenologische Modell einer

3-d-Kugel-Stab-Anordnung (,,Gitter*) vorgestellt (z.B. NaCl).

111) Die kovalente Bindung

Anwendung der MO-Theorie.
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e) Die kovalente Bindung

o.. Atomorbitale

Um die kovalente Bindung zu verstehen, muss man sich zuerst eine Vorstellung der
Atomorbitale (AO) machen. Diese werden dann im sogenannten MO-Ansatz zu
Molekdlorbitalen (MO) kombiniert.

Die aus der Schrodingergleichung entwickelten Wellenfunktionen w sind nicht direkt
sichtbar, wohl aber die Wahrscheinlichkeitsdichte 2. In den nachfolgenden Abbildungen soll
versucht werden, in schematischen Graphen der Zusammenhang zwischen der Funktion v,
der Wahrscheinlichkeitsdichte y? und einer dreidimensionalen Darstellung des Atomorbitals

zu verdeutlichen.

Zuerst soll das 1s-Orbital gezeigt werden. Eine vereinfachte Wellenfunktion wére
— . -ar2
yis(r) = ce
wobei in ¢ und a Naturkonstanten und feste Zahlen erfasst sind. In Abb. 9 sehen Sie v, y? und

die raumliche Darstellung des 1s-Orbitals. Da 2 sich der r-Achse nur asymptotisch nahert, ist

die raumliche Darstellung in Lehrbiichern meist bei 90 % von 2 geschnitten.

2
YV 1s
WV1s

N—

Abbildung 9: Das 1s-Orbital.
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Als néchstes Orbital wird das 2p,-Orbital eingefiihrt. Die vereinfachte Wellenfunktion ist:
— -ar2
Yap (1) = ree
In Abb. 10 ist wieder y, y? und die raumliche Darstellung des 2p,-Orbitals dargestellt.

2
YV 2p
Y2p

& X

Abbildung 10: Das 2p,-Orbital.

Man erkennt in Abb. 10, dass p-Orbitale am Ursprung keine Elektronendichte besitzen. Die
Kombination aus 2px, 2py und 2p; (alle drei Raumrichtungen) ergibt wieder eine kugelformige
Ladungsverteilung. In der VL werden noch das 2s-Orbital und die 3d-Orbitale vorgestellt.
Des Weiteren ist in Abb. 10 zu erkennen, dass es nur dann ein Orbital ist, wenn das

Vorzeichen der Wellenfunktion mit angegeben wird (Schraffierung hell/dunkel oder -/+)

Man kann nun untersuchen, in welchem Gebiet eines Orbitals sich das Elektron besonders
haufig aufhalt. Dazu unterteilt man den Raum in Kugelschalen von 4nr?. Das Ergebnis sehen

Sie in Abb. 11.
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\V15247Tr2

; r
's

Abbildung 11: Die radiale Aufenthaltswahrscheinlichkeit hat ein Maximum bei r,. Dieser

Wert entspricht dem Bohr’schen Radius des Bohr’schen Atommodells.

Aus Abb. 11 ist ersichtlich, dass das Bohr’sche Atommodell zwar nicht richtig ist, aber unter
gewissen Randbedingungen - keine rdumliche Verteilung der Wahrscheinlichkeit sondern

eine fixe Bahn - ein interessantes Ergebnis liefert, ndmlich den Bohr’schen Radius rg. Hier

halt sich das Elektron besonders haufig auf.
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B. Molekulorbitale

Um aus Atomorbitalen MolekUtlorbitale zu formen, bedarf es dreier Faktoren, die zu

bertcksichtigen sind.

1) Anzahl AO = Anzahl MO.
2) Kombiniere madglichst energieahnliche AO.

3) Beachte die Symmetrie!

Zuerst werden die Kombinationsmaglichkeiten der AO zu den MO anhand des Ho-Molekiils
vorgestellt.

Die erste mathematische Moglichkeit besteht in der Kombination von w1 und w2 der beiden

H-Atome H: und H2 zum H-H-Molekdl, wenn beide Wellenfunktionen gleiches Vorzeichen

haben:

Wi+

Die Wahrscheinlichkeitsdichte ist dann:

(W1 + y2)? = yi? + g2 + 2y 1y
Man erkennt, dass es einen ,,Mehrwert* 2y 12 gegeniber der Summe der Einzel-
wahrscheinlichkeitsdichten gibt. Er ist direkt mit der gewonnen Bindungsenergie zwischen

den beiden Wasserstoffatomen in Beziehung zu setzten.

Das Ergebnis ist ein bindendes Molekdlorbital.
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Das Gegenteil wird erreicht wenn die Wellenfunktionen verschiedene VVorzeichen besitzen:

Vi — 2

Die entsprechende Wahrscheinlichkeitsdichte ist dann:

(W1 —y2)? = yi* + y2 - 2yye

Nun erkennt man einen Verlust gegentber den Einzelwahrscheinlichkeitsdichten.

Das Ergebnis ist ein antibindendes Molekulorbital.

Abb. 12 zeigt das Ergebnis der Kombination der Atomorbitale 1s der beiden

Wasserstoffatome zu den Molekilorbitalen.
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WA yoA

Y2
Abbildung 12: Die konstruktive und die destruktive Wechselwirkung (WW) zweier 1s-

Orbitale des Wasserstoffs. Bei der destruktiven WW geht die

Elektronendichte zwischen den beiden H-Atomen sogar auf null.

In Abb. 13 sehen Sie die Kombination der 1s-Orbitale zum bindenden Orbital und zum
antibindenden Orbital. Darunter ist das Ganze bezuglich der Energien abgebildet. Da nun
MOs geformt werden, miissen die neuen MOs beziglich Threr Symmetrie neue
Bezeichnungen bekommen.

Das bindende MO hat o-Symmetrie, d.h. es ist rotationssymmetrisch zur
Kernverbindungsachse. Aber auch das antibindende MO hat o-Symmetrie; damit es vom

bindenden MO unterschieden werden kann, heif3t das antibindende MO c*.



1s

E

1s G1s

|
O

1s G*1s

Abbildung 13: Kombinationsmdglichkeiten der beiden 1s-Orbitale des H>-Molekiils zu den

entsprechenden Molekulorbitalen. Die schon in Abb. 12 fir die antibindende

WW gezeigte Abwesenheit von Elektronendichte an einem Punkt zwischen

den Atomen ist dreidimensional gesehen eine Knotenflache im c*1s-Orbital.

Aus Abb. 13 ist zu entnehmen, dass zwischen den beiden H-Atomen eine Einfachbindung

vorliegt. Daher ist die Lewis-Schreibweise

H-H
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hier direkt nachvollziehbar. Der Strich zwischen beiden H-Atomen sind die beiden
Elektronen, die das Molekul zusammenhalten. Auch die Besetzung der MOs erfolgt mittels
Pauliprinzip und Hund’scher Regel (vgl. Abb. 6).
In der VL werden weitere Beispiele wie das H»*, das Hz™ und das potentielle He, vorgestellt,
um die Vorgehensweise einzutben.
Was aber muss man tun, um 2p-Orbitale zu kombinieren?

In Abb. 14 sind die Mdglichkeiten vorgestellt.

z
y
* X >
2p O2px

X

+

G*)px

2p

X

X X X

2p, Topz

z
y
X
2p,
z
y
X
2p,
z
y
2p,
z z
y y
+
X X
2p, 2p

z T[*sz

Abbildung 14: Mdglichkeiten der Kombination von 2p-Orbitalen. Die Kombination zweier

2py-Orbitalen fuhrt ebenfalls zu um 90 ° verdrehten Ti2py- und TC*Zpy'

Orbitalen.



40
Bei der =-Symmetrie liegt keine Rotationssymmetrie bezliglich der Kernverbindungsachse
vor. Im Gegenteil, wird z.B. ein pz-Orbital in der xz-Ebene in Richtung y-Achse verdreht,
wird die n-Bindung aufgebrochen.
Beide, s- und p-MO werden benétigt, und die einfachen zweiatomigen Molekile wie N2, O
oder NO zu bilden. Hier soll das O2-Molekiil vorgestellt werden (Abb.15); in der VL werden
weitere Beispiele behandelt.
Fur die Bestimmung der Bindungsordnung (BO) in zweiatomigen Molekdlen kann die

folgende einfache Formel verwendet werden:

(Anzahl bindender Elektronen) - (Anzahl antibindender Elektronen)

BO

Auf den Disauerstoff angewendet, erhdlt man die BO = 2. Daher wird die Lewis-Formel des
O2-Molekuls meist mit

/O :O\
AN /

angegeben. Diese Formel ist falsch, denn sie gibt nicht den Diradikal-Charakter des Molekiils
wieder. Das O2-Molekiil kann nicht ohne Informationsverlust in der Lewis-Schreibweise
wiedergegeben werden. Die gezeigte Lewis-Formel ist also didaktisch reduziert und
rekonstruiert. Fur den Schulbetrieb existiert keine Alternative. Wenn Sie Abb. 15 betrachten,
fallt auf, dass das Grenzorbitalschema, also die MO, die von den 2p-Orbitalen aufgebaut
werden, genuigt, um das Molekdl zu verstehen. 1s- und 2s-Orbitale bilden bindende und

antibindende MO, die sich gegenseitig in ihrer Wirkung aufheben.
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A
E
4 )
/’,‘ G *2px .~
//' d T*2pz A A T*2py . T ...
,”;—Q———— ,—“% \\~‘~
I IR
2p, ” 2py| 2p, 1| I |2pZ |2py [ 2p,
- = " .-
-_\\\\ ‘ I
G2px
A
\ J
A
; G*2s
AR

Abbildung 15: MO-Schema des O2-Molekiils (nicht maRstablich; Zuordnung der 2p-Orbitale

ist willkdrlich). Der blau markierte Bereich ist der Grenzorbitalbereich.
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Aus Abb. 15 ist zu erkennen, das die Formel fiir die Bindungsordnung (BO) zu
(10-6)/2=BO =2

flhrt. Es genligt aber das Grenzorbitalschema (6 - 2)/2 = BO = 2, um das zu berechnen.

Der Disauerstoff ist ein Diradikal, da zwei Elektronen in antibindenden r-Orbitalen nicht
gepaart sind. Atome und Verbindungen der Hauptgruppenelemente, die ungepaarte
Elektronen enthalten, nennt man Radikale aufgrund ihrer grof3en Reaktivitat.

Da ungepaarte Elektronen vorliegen, ist das Molekiil paramagnetisch (Magnetismus siehe
Seite 71).

Treibende Kraft hinter der Ausbildung von kovalenten Bindungen in Molekiilen ist die

Maoglichkeit, einer Edelgaskonfiguration moglichst nahe zu kommen.
H——CI 1
Schon beim einfachen Moleklil Chlorwasserstoff ist das zu erkennen. Durch die kovalente

Bindung bekommt das Wasserstoffatom Edelgaskonfiguration (He, 2 Elektronen), ebenso wie

das Chloratom (Ar, 8 Elektronen).
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v. VB-Methode (Hybridisierung)

Fur zweiatomige Molekiile ist der globale MO-Ansatz, d.h. alle AO-Orbitale werden
unverandert eingesetzt um die MO zu formen, noch ohne gréReren Aufwand durchfthrbar.
Werden die Molekiile aber groRer, kann der globale Ansatz, alle AO mit einzubeziehen, sehr
aufwandig werden. Daher mdchte man einen lokalen Ansatz, der nur Orbitale der
betrachteten Bindungen beinhaltet, benutzen, der gleichzeitig die korrekte Struktur des
betrachteten Molekdils liefert. Man baut dann praktisch das Molekil wie mit dem
Molekiilbaukasten auf und steckt das Molekil Bindung fur Bindung zusammen.

Das kann die Valence-Bond-Methode (VB) liefern, die auch unter dem Namen
Hybridisierung bekannt ist.

Im VB-Ansatz werden s- und p-Orbitale miteinander gemischt und Hybridorbitale gebildet.
Das erfordert Energie. Die aufgewandte Energie bekommt man zuriick, da die Hybridorbitale
nun in Richtung der Bindungen ein deutlich groReres Uberlappungsintegral mit den Orbitalen

des zu bindenden Atoms ausbilden kénnen (vgl. Abb. 16 und Abb. 17).

E E 4
Energiezufuhr
— 20
2] | | | |
‘ | | ¢ AE' ‘ AE
2s 2s
Cc C
E 4
Energiezufuhr
—_—
1 1 1| 1 Vier sp3-Hybridorbitale
C

Abbildung 16: Verlauf der Hybridisierung fiir einen sp3-Hybrid am Kohlenstoffatom.
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In Abb. 16 wird in einem ersten Schritt die Spinpaarungsenergie und die s-p-Anregung
aufgebracht, so dass alle AO einfach besetzt sind. Danach erfolgt die energetische

Angleichung der Orbitale nach dem ,,energetischen Schwerpunktsatz*:

E(2s) + 3 (E(2s) + AE)
= E(2s) + % AE

Nun liegen vier energiegleiche sp3-Hybridorbitale vor, die in die Ecken eines Tetraeders
zeigen, womit gleichzeitig die koordinative Umgebung eines sp-hybridisierten C-Atoms

vorgegeben ist, ndmlich tetraedrisch (1. Fall in Abb. 17).

Q

2s 2p

C tetraedrisch

OO

3

sp
+ 2 E—— |
O 8 3 &) ¢ trigonal planar
2s 2p PN
sp?
2 O
sp

- C—— linear

0”8—’

2s 2p

Abbildung 17: Standardhybridisierungen beim Kohlenstoffatom.

In Abb. 17 sind die fiir die sp?- und die sp-Hybridierung nicht verwendeten p-Orbitale

weggelassen. Sie spielen aber flr eventuelle n-Bindungen eine wichtige Rolle. Die
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Verbindungsklassen der Alkane, Alkene und Alkine werden in Abb. 18 mit 5- und mt-

Bindungen an den Beispielen Ethan, Ethen (Ethylen) und Ethin (Acetylen) vorgestellt.

H H H H

\ / AN /
Hoon + T v T
H/&D &)\HH . HH/ICOC HH

3 3
sp>-C sp>-C Ethan mit zentraler
o-Bindung. Das *-Orbital
wurde nicht gezeichnet.

Lewis-Schreibweise HoonunC——CiinnH
H H

H"l/// + \\\\\‘H H "y g \\\\“H
H H H'lOS‘H

sp2-C sp2-C

. Ethen mit zentraler -
+ p-Ortital ~ + p-Orbital °

und g-Bindung. Das 5-Orbital
ist nur als Strich reprasentiert.
o - und £*-Orbitale

wurden nicht gezeichnet.

. . . H H
Lewis-Schreibweise "y =—=cw""
H'tC CS‘H

D G g

sp-C sp-C o
+2p- +2 p- Ethin mit zentraler 5-
Orbitale Orbitale und 2 z-Bindungen.

Das g-Orbital ist nur

als Strich reprasentiert.

o - und 7*-Orbitale wurden
nicht gezeichnet.

Lewis-Schreibweise H c=—cC H

Abbildung 18: Ethan, Ethen und Ethin mit o- und -Bindungen.
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Molekiile mit mehr Bindungen als vier sind ab der 3. Periode nicht ungewoéhnlich wie PFs

oder SFs. Gleiches gilt fir Molektle wie H3PO4 oder H2SO4. Die Fachwissenschaft behandelt

diese Probleme heute mit Gruppenorbitalen und Bindungen in o*-Orbitale.

In unserem Kontext ist es aber einfacher, auch hier das VB-Modell zu verwenden.

Dazu werden einfach zusétzliche d-Orbitale eingesetzt, so dass fiir PFs ein spd-Hybrid

verwendet wird, der zu einer trigonalen Bipyramide filhrt. Beim SFe-Molekiil kann ein spd?-

Hybrid verwendet werden, der ein Oktaeder ergibt (vgl. Abb. 19).

F

| F
F— P\

| F

F

trigonale Bipyramide

|
2 38 43 @ e
3d sp3d? F
Oktaeder

Entstehung der Doppelbindungen in H,SO,,:
Volles p-Orbital am O bindet in leeres d-Orbital
am S. Eine z-Bindung ist gebildet worden.

Die g-Bindung zwischen S und O war bereits
vorhanden und wurde nur als Strich reprasentiert.

Lewisdarstellung und

raumliche Darstellung

von H,S0,

Abbildung 19: Mdglichkeiten des VVB-Modells fiir mehr als vier Bindungen.
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f) Das VSEPR-Konzept

Das VSEPR-Konzept (Valence Shell Electron Pair Repulsion) ist eine einfache Mdglichkeit,
die raumliche Struktur von Molekulen aus der Hauptgruppenchemie vorauszusagen. Dazu

mussen nur einige Regeln beachtet werden.

1) Vollstandige Hybridisierung der AO des Zentralatoms.

2) Es werden Atome und Pseudoatome (freie Elektronenpaare) des Zentralatoms addiert.

3) Der Summe wird ein Polyeder zugeteilt.

4) Freie Elektronenpaare sind am volumingsesten und stoRen sich untereinander maximal ab.
Freie Elektronenpaare und Bindungselektronenpaare stof3en sich stark ab.
Bindungselektronenpaare untereinander stof3en sich nur schwach ab.

5) Fur die AbstoRung sind nur Wechselwirkungswinkel ab < 90 ° interessant.

In Abb. 20. sehen Sie einige Beispiele. In der VL werden weitere Beispiele vorgestellt.
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m: Anzahl Atome um Zentralatom
n: Anzahl freie Elektronenpaare am Zentralatom

Co,
62026 m+n=2+0=2 bei2gehtnurlinear
~ /
BF,
| F,
_\B F m+n=3+0=3 bei3 gehtnurtrigonal planar
|E/

NH; Tetraeder A

H—N—H m+n=3+1=4 0

N /Iln,
H H &HH

W-tetraedrisch

trigonale Bipyramide

m+n=2+3=5

- /?\ —I_\ il nh
| ) | y-trigonal-
(- i Q bipyramidal
| 1]
[ICl, ]
Oktaeder
[ ICl| 1 - _ 3
| ¢, Ja.li
T—212 G| men=a+2=6 | = """ | -oktaedrisch
i 11”7 O\CH
|Cl

Abbildung 20: Beispiele zur Anwendung des VSEPR-Konzeptes.
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In Abb. 20 erkennen Sie, dass das entsprechende Polyeder als y-Polyeder beschrieben wird.
Damit will man darauf hinweisen, dass ein Teil der ,,Atome*, die fiir den Aufbau des
Polyeders bendtigt werden, freie Elektronenpaare sind.
Das Beispiel Is” zeigt, dass die volumindsen freien Elektronenpaare am zentralen lod-Atom
nur in der trigonalen Ebene zu liegen kommen kénnen. Nur dann bekommt man einen
Wechselwirkungswinkel weit entfernt von 90 °, namlich 120 °.
Ahnlich verhélt es sich fir [I(Cl)4]". Nur die beiden apikalen Positionen oberhalb und
unterhalb der quadratischen Ebene eigenen sich flr die freien Elektronenpaare
(Wechselwirkungswinkel 180 °). Liegt nur ein freies Elektronenpaar in der quadratischen
Ebene, wirde ein Wechselwirkungswinkel von 90 ° zustande kommen, was zu einer starken

AbstolRung fuhrt.
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g) Schwache Wechselwirkungen

Neben den drei Arten der Bindung, ionische, metallische und kovalente, muss es noch weitere
Wechselwirkungen geben. Denn sonst konnte ein Edelgas wie Argon niemals flissig oder fest
werden. Das sind die van-der-Waals-Wechselwirkungen, die im Prinzip schwachen
elektrostatischen Anziehungskraften entsprechen.

Die Wasserstoffbriickenbindung ist hier die starkste Wechselwirkung. Sie wird zumeist extra
abgehandelt, da eine Wasserstoffbriicke so stark werden kann, dass eine Behandlung als
schwache kovalente Bindung durchaus in Betracht zu ziehen ist.

Dass die van-der-Waals-WW nur schwach sind, kann man den Schmelzpunkten und

Siedepunkten von ungeladenen, unpolaren Teilchen entnehmen.

Schmp(Ar) =-189,2 °C
Sdp(Ar) =-185,7 °C

Sdp(N2) =-195,8 °C
Wie aber kommt es bei Atomen wie Ar Uberhaupt zu schwachen elektrostatischen WW?

1) Spontaner Dipol

Bei tiefer Temperatur wird die geringe Schwingung der Elektronenhdille relevant. Durch die
Schwingung entsteht immer wieder kurzzeitig ein schwacher Dipol. Der induziert beim
Nachbaratom ebenfalls ein schwaches Dipolmoment. Durch die niedrige Temperatur gentigt

die schwache elektrostatische Anziehung und das Gas wird flissig (vgl. Abb. 21).



Der spontane Dipol
@@@@ hat bei den Nachbar-

atomen ebenfalls
einen Dipol induziert.

Die Atome lagern sich
zusammen.

Spontaner Dipol
in einem Ar-Atom

Abbildung 21: Zusammenlagerung von Ar-Atomen, ausgeldst durch einen spontanen

Dipol.

2) Permanenter Dipol mit induziertem Dipol

Etwas starker wird die elektrostatische WW, wenn ein permanenter Dipol vorliegt, der in
einem Nichtdipol-Atom oder -Molekil ein Dipolmoment induziert (vgl. Abb 22). Das
Beispiel ist HCI und Ar. Dass die WW noch immer schwach ist, sieht man am

Dissoziationsdruck des Addukts von 105 atm bei 0 °C.

Cl-H Ar

Permanenter Dipol und
induzierter Dipol

Abbildung 22: WW zwischen Chlorwasserstoff und Ar.

3) Dipol und Dipol
Noch stérker werden die WW, wenn zwei Dipole miteinander interagieren. Beim Beispiel
HCI kann man sogar schon von schwachen Wasserstoffbriickenbindungen sprechen. Das

driickt sich auch im Schmelzpunkt (-114,8 °C) und Siedepunkt aus (-84,9 °C) (vgl,. Abb. 23).
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Cl-H CI-H

Wechselwirkungen zwischen
permanenten Dipolen

Abbildung 23: WW zwischen HCI-Molekilen.

4) Wasserstoffbrickenbindungen
Starke Wasserstoffbriickenbindungen bewegen sich beztiglich ihrer Starke im Bereich von ca.
10 % einer entsprechenden kovalenten Bindung (vgl. Abb. 24). Die stérksten
Wasserstoffbriicken werden im [HF2]-lon gefunden. Sie sind so stark, dass eine kovalente

Beschreibung durchaus adaquat ist.

6_
/\ _ - - - _
F—H---1F| === IF|---H—F
n \H | F F F Fl
6+ N 8- \ j
6+
/O\
P _ o — 1-
" N | F—H—F|
5+ - -

Abbildung 24: H-Briicken beim Wasser und im [HF2]-lon.

Die schwachen WW sind Grundlage der Luftverflissigung nach dem Linde-Verfahren (siehe
Abb. 25). Das Linde-Verfahren nutzt den Joule-Thomson-Effekt aus, eine adiabatische
Expansion eines realen Gases. Dabei wird abgekiihltes und komprimiertes Gas durch ein
Drosselventil in ein ,,Vakuum*® expandiert. Da das Behéltnis thermisch von der Umgebung

abgeschirmt ist, handelt es sich um einen adiabatischen Prozess. Die Gasmolekiile streben
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gegen die van-der-Waals-WW auseinander. Die Energie zum Bruch der van-der-Waals-WW
miussen die Gasmolekiile aus ihrer eigenen inneren Energie entnehmen. Das bedeutet, dass ein
Teil der kinetischen Energie verloren geht und das wiederum bedeutet gemaR der kinetischen
Gastheorie, dass die Temperatur der Gasmolekle sinkt; sie werden langsamer. Wird der
Prozess mehrmals im Kreis durchlaufen, sinkt die Temperatur so weit, dass das Gas
verflissigt wird. Die Gasmischung, Luft, kann nun fraktioniert destilliert werden. So werden
heute N2, O2, Ar, CO2 und andere Spurengase gewonnen. Nur He muss aus Erdgaslagerstétten
isoliert werden, in die es ,,eingesickert” ist. Es entsteht beim radioaktiven Zerfall durch o-
Strahlung. Gelangt es in die Atmosphaére, kann es nicht vom Schwerefeld der Erde

zurlickgehalten werden und entweicht in das Weltall.

Kihler Gegenstromkihler

Drosselventil

Kompressor Expansion
ins "Vakuum"

Abbildung 25: Luftverfliissigung nach dem Linde-Verfahren.
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Bedeutung der schwachen Wechselwirkungen ftir die Synthese von Medikamenten:
Es fallt auf, dass bei der Entwicklung neuer Medikamente immer haufiger auf Verbindungen

mit C-F-Bindungen zuriickgegriffen wird (vgl. unten stehende Beispiele).

H;C._ _CHj

O\ 0 OH OH o
N e N/\/[\/[\/H\OH
H —
':

Atorvastatin

Sitagliptin
(Cholesterinspiegel) (Diabetes 2)

Die Grinde dafir sind vielschichtig, haben aber fast immer etwas mit van-der-Waals-WW

oder H-Bricken zu tun.

1. Modellierung der Struktur (,,Schliissel-Schloss-Prinzip®).

2. C-F-Bindung hat unter den C-X-Bindungen hdchste Polarisierung &+ - 6-.

3. Durch die v.-d.-W.-WW und H-Briicken verbleibt der Wirkstoff langer in der
Rezeptortasche. Schwache H-Briicken sind besser als keine.

4. Folge: geringere Dosis, weniger Nebenwirkungen.

Rezeptortasche
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1. SAure-Base-Theorien

a) Bronsted-Theorie

Die Bronsted-Theorie bedeutet, dass die Chemie im wassrigen Medium stattfindet. Danach
sind Sauren Protonenspender und Basen Protonenakzeptoren.

Hier eine Beispielreaktion:

HC|(g)+ H,O hary H30+(aq)+C|'(aq)
Saurel Basel Saure? Base?2

Die Basel Wasser wird durch das Proton des Chlorwasserstoffs (Saurel) protoniert (vgl. Abb.

26).
6_
/O\ +
H/Sp3\H + Ht —— HEE—H_|
sp
ot 5+ IL O_l +

A A

Abbildung 26: Protonierung des Wassermolekiils zum HzO*-lon (mit raumlicher

Darstellung).

Die Lage des Gleichgewichts (GG) bei starken S&uren ist weit rechts, d.h. praktisch alle
Protonen liegen als Hydronium-lonen vor. Starke S&uren sind die wéssrigen Losungen der
Halogenwasserstoffe HCI, HBr und HI, Schwefelsdure H.SO4, Salpetersdure HNO3 oder die

Perchlorsaure HCIO,.
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Bei schwachen Sduren liegt das GG deutlich auf der linken Seite, so z.B. bei der Essigsdure.
HOAC(aq) + HZO : H30+(aq) + OAC-(aq) (1)

Bei normalen Konzentrationsverhéltnissen liegen nur ca. 1 % der Essigsaure in Gl. (1) als

lonen vor. Die Starke einer Saure ist am Ks-Wert abzulesen. Wie kommt dieser zustande?

C " C )
H30+ “~OAc- _ CH30+ COAc-

K=
C "C

Konzentration des Wassers
nahezu konstant

Man sieht, dass Ks die Konzentration des Wassers enthélt. Daher sind Begriffe wie
Saurestarke und Basenstéarke nur im Wassrigen verwendbar. Der Ks-Wert von Essigsaure
betragt bei 25 °C und 1 atm 1,78:10"° mol/L und ist abhingig von Druck und Temperatur. Ks
ist eine Stoffeigenschaft und muss bei einer neuen unbekannten Séure gemessen werden.

Dipolmolekile wie das Wasser kénnen mit sich selbst reagieren.

H,O + HO S H30% g + OH (o)

Auch das Wasser ist eine schwache Saure.
K" Ch.0 " CH,0 = Kw = Ch,0** Con
Der Wasserwert Kw betragt 104 mol?/L2. Damit ist cr,0* = Con bei 25 °C und 1 atm

107 mol/L.
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In der Praxis werden gerne die Beziehungen -IgKs, -IlgKw oder -IgCH 0+ verwendet, der pKs:-,

der pKw- oder der pH-Wert. Dabei wird nur der Zahlenwert logarithmiert.

Der pH-Wert einer starken Séure ist einfach aus der Stoffmengenkonzentration der
entsprechenden Saure, C°saure, aUSZUrechnen Chgo* = C°saure, da ja vollstandige Dissoziation

vorliegen soll.
Wie aber wird der pH-Wert einer schwachen Saure bestimmt? Hier macht man sich zunutze,

dass durch die geringe Dissoziation die aktuelle Stoffmengenkonzentration der Sdure Csure ~

C°saure ISt.
Ch30+ CoAc- Naherung Ch3o+ CoAc-
K = — K=
S o
CHoAc C HoAc
-C° = . I =
— » KsChoac= Ch3o0+ CoAc- MIt Cyy304 = Copc-

—> CH3o+ =V KgChonc

Daraus lasst sich dann der pH-Wert errechnen.

Die Formel zu Errechnung von mittelstarken S&uren ist gemischtquadratisch und wird in
unserem Kontext nicht besprochen.

Die starkste Base im wassrigen System ist das OH™-lon, weswegen die gesamte
Stoffmengenkonzentrationen von starken Basen wie Natronlauge oder Kalilauge direkt den

pOH-Wert ergeben. Der pH-Wert lasst sich leicht Giber die Beziehung

pH = 14 - pOH

errechnen.
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Schwache Basen wie Ammoniak kann man im Prinzip so behandeln wie schwache Sauren.

NH3(aq) + Hzo S NH4+(aq) + OH-(aq)

Con. = °
oH- =V KgC s

In der Praxis ist man bei schwachen Elektrolyten, also schwachen Séauren oder

schwerldslichen Salzen, daran interessiert, den Dissoziationsgrad o zu ermitteln.

_AO
CH30+ v KsC hoac

(o] (o]
C HoAc C HoAc

Interessant ist, dass der Dissoziationsgrad umso groRer wird, je mehr die Losung verdiinnt
wird. Wer Gl. (1) betrachtet, kann das leicht mit dem Prinzip von Le Chatelier erkléren.

Wasser kommt hinzu, das System weicht in Richtung Dissoziation aus. Es gilt:

limg =1
cC->0

Schwache Sauren und Basen sind ideal, um Puffersysteme aufzubauen. Das Blut z.B. enthélt
eine ganze Reihe von pufferfahigen Substanzen, wie Proteine, Aminoséauren oder HCO3'-
lonen.

Was muss ein Puffer knnen?

Er muss in einem bestimmten pH-Wert-Bereich den pH-Wert bei Zugabe von S&ure oder

Base relativ konstant halten. Dazu muss der Puffer sowohl HzO*-lonen als auch OH™-lonen
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abfangen kénnen. Die oben erwdhnten Kombinationen von Puffersubstanzen in unserem Blut
fiihren z.B. bei Zugabe von Lauge zu einem sehr langsamen Anstieg des pH-Wertes iber
einen grolRen Bereich. Das ist physiologisch sinnvoll, fiir die Laboruntersuchung tber den
Charakter eines Puffers aber unbrauchbar.
Deshalb nimmt man im Labor nur immer eine Kombination einer schwachen Saure mit ihrer
korrespondierenden Base oder eine schwache Base mit ihrer korrespondierenden Séure.
Typische Beispiele sind HOAc/OAc™ oder NH4*/NHs. Um mehr tber die Wirkungsweise
eines Puffers zu erfahren, titriert man z.B. die schwache S&ure Essigsdure mit Natronlauge

und nimmt die Titrationskurve auf (vgl. Abb. 27).

A @ Aquivalenzpunkt

Neutralpunkt: ¢35, = Cop.

g

C+ Pufferpunkt: pH = pKq

B I I I I I I

"1/2 A" A"
mL NaOH(aq)

Abbildung 27: Schematische Titrationskurve von Essigsaure mit Natronlauge.
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Aus Abb. 27 ist zu entnehmen, dass der Aquivalenzpunkt (A; es ist die identische Stoffmenge
an OH-lonen zugesetzt worden, wie am Anfang HOAc vorhanden war) im basischen Bereich
liegt. Das ist die Folge der relativ starken Basizitét des Acetat-lons, das mit dem Hydroxid-

lon in Konkurrenz steht [GI. (2)]. Das GG liegt nicht vollstandig auf der rechten Seite.

Obwonhl die aquimolare Menge Natronlauge zugegeben wurde, sind noch Essigsaure-
Molekdile und Hydroxid-lonen Ubrig. Die Hydroxid-lonen sorgen fur den basischen pH-Wert.
Punkt B ist der Neutralpunkt, der nur bei 25 °C und 1 atm den Wert 7 hat. Veréndert sich z.B.

die Temperatur, veréndert sich auch der Neutralpunkt bezlglich des pH-Wertes. Daher ist die
korrekte Definition des Neutralpunktes Cr,0* = CoH'™.

Der Halbaquivalenzpunkt ist der Pufferpunkt. Bei einem definierten S&ure/Base-Paar gibt es
nur einen Pufferpunkt. In Abb. 27 liegt er bei pH = 4,75, da der pKs-Wert der Essigséure 4,75
betragt. Die entsprechende Beziehung l&sst sich leicht aus der Henderson-Hasselbalch-

Gleichung ersehen.

pH = pKg + Ig

CHoAc und damit pH = pKg

Die Titrationskurve in Abb. 27 erflllt so mehrere Aufgaben.
1) Der Aquivalenzpunkt einer schwachen Saure wurde bestimmt.
2) Der Pufferbereich wurde identifiziert.

3) Der pKs-Wert wurde bestimmt. Wichtig flr neue, unbekannte Sauren.
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b) Lewis-Theorie

Die Lewis-Séure-Base-Theorie ist die ,,Ubertheorie®, die alle anderen Saure-Base-Theorien
einbindet. Nach Lewis ist eine Saure ein Elektronenpaarakzeptor, wahrend eine Base ein
Elektronenpaardonator ist. Dabei ist das Losungsmittel Wasser nicht von Noten, es kann

durch andere Losungsmittel ersetzt werden.

B—F| + | E | (solv) =——= ©

Lewis-Saure Lewis-Base

Das B-Atom der Lewis-Saure BFs ist sp?-hybridisiert und besitzt noch ein leeres p,-Orbital.
Dieses wird von einem vollen p-Orbital (freies Elektronenpaar) der Lewis-Base F~ gefillt.
Damit ist eine neue kovalente Bindung entstanden. Das B-Atom des Tetrafluoridoborat(I11)-
lons ist nun sp*-hybridisiert.

Auch die Reaktion in Abb. 26 ist eine Lewis-Sdure-Base-Reaktion. Das Proton ist die Lewis-
Séure, das Wasser die Lewis-Base. Das bedeutet, dass die Lewis-Sdure-Base-Theorie alle
Séaure-Base-Theorien mit einschlief3t.

Da die Lewis-Séaure-Base-Theorie unabhangig vom Medium ist, sind nun neue
Begrifflichkeiten erforderlich.

Die neuen Begrifflichkeiten lauten hart und weich.

Sie sind im HSAB-Konzept zusammengefasst (Hard and Soft Acids and Bases).
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Harte Lewis-Sauren:
Klein, hochgeladen, stark polarisierend (nicht immer kommen alle Eigenschaften zusammen):

H*, Li*, Be?*, Fe®*, Cr3*, AP, ...

Weiche Lewis-Sauren:
GroR, wenig geladen, wenig polarisierend:

Cs*, Ag*, Au*, TI", Hg?, ...

Harte Lewis-Basen:
Klein, wenig negativ geladen, wenig polarisierbar:

F-v OH-, HZO, NH3, e

Weiche Lewis-Basen:
Grol3, stark negativ geladen, gut polarisierbar:

Br, I, S, P, ...

Was passt gut zusammen? Es gilt das Pearson-Prinzip:

Gut sind hart-hart-WW und weich-weich-WW.

Dieses von Pearson zuerst als Faustregel aufgestellte Prinzip ist durch die moderne MO-
Theorie bestatigt worden.

In Abb. 28 sehen Sie ein klassisches Beispiel aus der Komplexchemie. Das Thiosulfat-lon
konnte mit jedem seiner freien Elektronenpaare eine Bindung mit dem Ag*-lon eingehen.

Aber nur das endsténdige, weiche S-Atom bindet an das weiche Metall-lon.
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1(_)16

Agt+ 2 D=S=0 =——= [Ag(S:03),]*

Sl
_ - 3-
7/~\ PR
O O
© | - e _ | =©
oS —R—s——B
\O/ \O/

Abbildung 28: Komplexbildung unter Berticksichtigung des HSAB-Konzeptes.
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I11. Komplex-Bildung als Beispiele fiir Lewis-Saure-

Base-Reaktionen

Komplexe sind Produkte klassischer Lewis-Sdure-Base-Reaktionen. Die Lewis-Saure, meist
ein Metall-Kation M™ (Zentralteilchen), reagiert mit der Lewis-Base, einem Liganden mit
einem freien Elektronenpaar (vgl. Abb. 28).

Die Eigenschaft des Zentralteilchens ist die Koordinationszahl. In Abb. 28 hat das Ag*-
Kation die Koordinationszahl (KZ oder cn fiir coordination number) zwei.

Die Eigenschaft des Liganden ist die Zahnigkeit, d.h. die Anzahl an freien
Elektronenpaaren, die der Ligand zur Bindung zur Verfiigung stellt. In Abb. 28 hat der
Thiosulfat-Ligand die Zahnigkeit eins. Beriicksichtigt werden nur die tatsachlich zur
Verfligung gestellten Elektronenpaare, nicht die potentiell méglichen.

Die meisten gut l6slichen Salze dissoziieren in Wasser in die lonen. Dabei wird das

Metallkation von Wassermolekiilen eingehdillt und komplex gebunden (vgl. Abb. 29).

Wieviel Wassermolekiile werden an M™" gebunden? Das hangt von drei Faktoren ab.
1) GroRe von M™ und Ligand.
2) Ladung von M™ und Ligand.

3) Valenzelektronenkonfiguration von M™. Zumeist ist das die d-Elektronenkonfiguration.
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Mg2+ +6H,0 S [Mg(H20)6]2+

4@‘0\ H Mg

|
|-|_®o( | \o//H ‘

- . @--0

Abbildung 29: Mdglichkeiten der Darstellung eines Magnesium(l1)hexaqua-Komplexes.

In Abb. 29 sehen Sie in der linken Darstellung die korrekte Angabe der Formalladungen. Die
Summe der Formalladungen ist die elektrostatische Ladung des Komplexes. Die KZ des Mg?*
ist sechs, die Zdhnigkeit des Liganden eins. Typisch ist KZ 6 fur Kationen wie Mg?*, Ca®*,
A, Cr¥*, Fe?*, Fe®* und viele mehr. Das zugehorige Koordinationspolyeder ist das Oktaeder.
Nur sehr kleine Kationen wie Li* oder Be?* bevorzugen KZ 4 wie im [Li(H20)4]", wobei das
zugehorige Koordinationspolyeder das Tetraeder ist. Bei sehr groBen Kationen wie Ba?* oder
den Lanthanid-Kationen Ln®* kénnen auch KZ von 8 und mehr beobachtet werden.

In den UB und der VL werden verschiedene die Moglichkeiten der KZ vorgestellt.

Die Anionen der geldsten Salze sind von Wasser mittels meist schwacher H-Briicken
solvatisiert.

Mehrzahnige Liganden haben bei der Komplexbindung gegeniiber einzdhnigen Liganden
Vorteile, die sowohl thermodynamischer als auch kinetischer Natur sind. Das [Mg(H20)s]**-
Kation lasst sich sehr gut mit dem zweizéhnigen Liganden Ethylendiamin (en) nach Gl. (3)

umsetzen.
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[Mg(H20)6]* ae) + 3 €Nag) S [Mg(eN)3]** ag) + 6 H20  (3)

4 Teilchen 7 Teilchen
In Abb. 30 sind das Ethylendiamin und der Produktkomplex [Mg(en)s]?* wiedergegeben.

H,C—CH, \
/N F\
H,N NH, N

/

en

ohne Formalladungen

Abbildung 30: Einfache Wiedergabe des Komplexes [Mg(en)s]?*. Das Mg?*-lon besitzt KZ 6
(oktaedrische Koordination), der Ligand en ist zweiz&hnig. Man erkennt, dass
der Chelatligand das Mg(I1)-lon wie eine Krebsschere packt (daher die

Namensherkunft) und ein relativ spannungsfreier Funfring ausgebildet wird.

Bei Reaktion (3) ist die Reaktionsenthalpie AH ~ 0, d.h. die L6sung wird weder warm noch
kihlt sie sich ab. Die Reaktion ist entropiegetrieben aufgrund der Erhohung der Teilchenzahl,

also der Unordnung.
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AG=AH-T AS

Durch Erhéhung der Entropie wird die Reaktion stark exergonisch, d.h. sie lauft freiwillig in
die gewiinschte Richtung ab. Der Produktkomplex [Mg(en)s]?* ist also stabiler als der
Eduktkomplex [Mg(H20)s]%*.

Gleichzeitig sind Chelatkomplexe inerter als Komplexe mit einzdhnigen Liganden, da man
eine hohere Aktivierungsenthalpie bendtigt, um den Chelatliganden wieder durch Wasser zu
verdréngen, als bei der Verdrangung des einzahnigen Liganden Wasser.

Auch die Natur bevorzugt Chelatliganden in Naturstoffen. Typisch sind Porphyrin- oder
Porphyrin-ahnliche Liganden (vgl. Abb. 31) wie z.B. im Chlorophyll, im Hdmoglobin oder im

VitB12. In den UB werden verschiedene Naturstoffe mit ihren Zentralionen vorgestelt.

Abbildung 31: Porphyrin-Gerist zur Aufnahme von Metallkationen. Der Ligand ist
vierzdhnig und planar. Die fur die verschiedenen Naturstoffe typischen

Seitenketten und Substituenten sind weggelassen.
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Wie aber kann man das Bindungsgeschehen zwischen Zentralteilchen und Liganden
beschreiben? Die Fachwissenschaft benutzt drei Ansétze, die kurz beztiglich Bedeutung und

Aufwand genannt werden. Nur Ansatz 1) ist in unserem Kontext sinnvoll verwendbar.

1) VB-Methode (Hybridisierung)
Vorteile: echte Bindungstheorie; einfach; liefert Struktur und Magnetismus.

Nachteile: kann Farben der Komplexe nicht erkléaren; verlangt Zusatzinformationen.

2) Ligandenfeld-Theorie
Vorteile: Verhalten der d-Orbitale wird gut wiedergegeben; erklart Struktur, Farben
und Magnetismus der Komplexe.

Nachteile: keine Bindungstheorie. Erfordert mehr theoretischen Grundlagen als 1).

3) MO-Theorie
Vorteile: erklart alles.

Nachteile: aufwandig; verlangt viel an theoretischen Grundlagen.

Ansatz 1) verlangt nur einige neue Aspekte.
a) Dadurch, dass als Zentralteilchen fast immer Kationen vorliegen, muss auf die nun
verénderte energetische Abfolge der Orbitale hingewiesen werden:

Beispiel 3d-Metallkationen (Sc®* bis Zn?")
3d - 4s — 4p —4d

Kurz gefasst hat sich durch die kationische Ladung (beeinflusst effektive Kernladung) die
Losung der Schrédinger-Gleichung verandert und zur neuen energetischen Abfolge der

Orbitale gefihrt.
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b) Die Zusammensetzung des Komplexes muss bekannt sein.
¢) Als zusétzliche Information muss fast immer angegeben werden, ob es sich um einen
,»high-spin“-Komplex oder einen ,,low-spin“-Komplex handelt, d.h. wie die 3d-Elektronen
zu behandeln sind. Entweder werden die 3d-Orbitale mit ihrer derzeitigen
Elektronenkonfiguration nicht angetastet (high-spin) oder es wird maximale Spinpaarung
der 3d-Elektronen durchgefuhrt (low-spin). Erst dann werden die freien Elektronenpaare

des Liganden in die freien Orbitale eingebaut.

Im Folgenden werden einige Beispiele vorgestellt.

[Fe(H20)6]3": Fe®*, Elektronenkonfiguration d®, high-spin.

SPXZ
- N
FPLATALALE ] ) [ AL

paramagnetisch @ Oktaeder

Die flinf ungepaarten Elektronen fiihren zu Paramagnetismus. Die ,,blauen® freien

Elektronenpaare ergeben nach sp*d?-Hybridisierung einen oktaedrischen Komplex.

[Fe(CN)g]*: Fe**, Elektronenkonfiguration d°, low-spin.

i{ﬁ
s I
(AR EEER AR f Lo

paramagnetisch @ Oktaeder



70
Der Ligand CN" erzwingt die Spinpaarung zum low-spin-Komplex. Der Komplex ist

paramagnetisch aufgrund des ungepaarten Elektrons.

[Co(Cl)4]*: Co?*, Elektronenkonfiguration d’, high-spin.

- jis 2
O] G GO

paramagnetisch A Tetraeder

[Ni(CN)4]>: Ni?*, Elektronenkonfiguration d®, low-spin.

4 Jip N
InnnnEnEnL

diamagnetisch O quadratisch planar

Die dsp?-Konfiguration ist fiir quadratisch-planare Komplexe wichtig, wie z.B. fiir das
bekannte ,,cis-Platin“, das zu den altesten und am haufigsten benutzten Cancerostatica gehort.
Cl Cl  Das ,trans-Platin“ (Transstellung von Cl- bzw. NHs-Liganden)

'l///// P‘t\\\\\
ist unwirksam (Wirkmechanismus in VL und UB).
H.N?  WNH, ( )

c/s-Platin
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[Ag(NHs)2]*: Ag*, Elektronenkonfiguration d*°.

INNnEGED

Keine Angaben zum Spinzustand nétig, da d*°-Konfiguration vorliegt.
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V. Magnetismus

Diamagnetismus

Eigenschaft der gesamten Materie.
Hervorgerufen durch Lenz'sche
Regel. Elektronen sind bewegliche
elektrische Ladungen, die Magnet-
felder induzieren, die der Wirkung ent-
gegengerichtet sind.

Die Probe wird aus dem Feld gedrangt.

Paramagnetismus

Ungepaarte Elektronen sind
"Elementarmagnete"”, die durch das
Feld ausgerichtet werden.

Kann bis zu 103-mal starker

sein als der Diamagnetismus.

Probe
/ Probe
/\ CDE
N\
ah ~~
N S N S
\\_// N\
Antiferromagnetismus ordnungSphanor_nene
Ferri " des Paramagnetismus.
errimagne |§mus Auftreten von kooperativen
Ferromagnetismus bzw. kollektiven Phdnomenen.

Dauermagnete

Werkstoffe die ferromagnetisch sein kbnnen wie g-Eisen oder ferrimagnetisch
wie der Magnetit Fe;O,. Vogel oder Bakterien konnen sich am Magnetfeld der
Erde orientieren, zumeist Uber Magnetit-Kristallchen.

Sehr starke Dauermagnete sind die sogenannten "Supermagnete”, die viele

ungepaarte Elektronen enthalten, wie das Nd,Fe,,B.
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V. Heterogene Gleichgewichte

Bisher fand die Chemie in einer Phase statt, die es erlaubte, das Massenwirkungsgesetz
anzuwenden. Welche GesetzmaRigkeiten finden Anwendung, wenn die Komponenten in

verschiedenen Phasen vorliegen? Hier sollen die wichtigsten Beispiele behandelt werden.

1) Das Henry-Dalton’sche Gesetz (gasformig/fliissig)

Das Henry-Dalton’sche Gesetz wird immer dann benétigt, wenn ein Gas im Gasraum mit der
Konzentration des Gases in der Losung in Beziehung gesetzt werden muss. Dricke im
Gasraum sind uber Manometer einfach zu messen, die Konzentration des Gases in der

Flussigkeit ist dagegen nicht einfach zu bestimmen. Hier hilft die einfache Beziehung.

Ccas ~ Paas
flussige Phase ~ Gasphase

Mit der Proportionalitatskonstanten k lautet das Gesetz:

Ccas = K Paas

k ist abhdngig von Druck und Temperatur.
Tagliche Anwendungen sind leicht zu finden. Unsere Atmung, bei der Luft aus dem Gasraum
in Blut Gbergehen muss oder der damit zusammenhangende Begriff der ,,Taucherkrankheit*

sind nur zwei Beispiele.
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2) Das Nernst’sche Verteilungsgesetz (fliissig/fliissig)

Hier wird ein Stoff (pharmakologisch wirksamer Stoff oder ein Farbstoff) zwischen zwei
flussigen, schwermischbaren Phasen verteilt. Das einfache Gesetz, bei dem o auch wieder

von Druck und Temperatur abhingig ist, ist das Nernst’sche Verteilungsgesetz.

CA( Farbstoff )
a = A, B: Phasen
CB( Farbstoff)
Q
o Q
n-Hexan
Q0 5
O = —mm—
it :
(@)
Q
HZO
\

Ein fiktiver roter Farbstoff wird zwischen den beiden schwermischbaren Phasen n-Hexan und
Wasser verteilt, wobei ein dynamisches GG vorliegt. Standig wechseln Farbstoffmolekiile
von der organischen Phase in die wassrige Phase und umgekehrt. o ist hier 5/2. n-Hexan ist

aufgrund seiner deutlich geringeren Dichte, verglichen mit Wasser, oben.
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3) Das Loslichkeitsprodukt (fest/fliissig)
Die Kombination fest/flussig ist fur schwerldsliche Salze typisch. Der Versuchsaufbau ist

denkbar einfach: Becherglas, Wasser und das schwerldsliche Salz.

A+(aq) + B-

AB

Das Salz dissoziiert zu einem geringen Teil.

ABi S ABag S A'eg + B

AB(ag), und die lonen A* (g und B ag) kdnnen in ein Massenwirkungsgesetz einbezogen
werden, da alle Komponenten Teil der wéssrigen Phase sind. Anders das Vorgleichgewicht
zwischen ABs) und ABag). Hier liegen kaum Informationen vor. Zwar ist bekannt, dass
bestimmte Salze wie HgCl> in Wasser hauptsichlich in Form des ,,bereits geldsten, noch nicht
dissoziierten Anteils* vorliegen, also in Form von Molekiilen HgClz(q); wie groRR aber AB ag)
flir ein beliebiges Salz ist, ist oft nicht bekannt. Aber solange sich Druck und Temperatur
nicht &ndern und immer ein Bodensatz des Salzes ABs) zugegen ist, sorgt das
Vorgleichgewicht fuir eine unbekannte, aber konstante Konzentration an AB(.q). Daher ist

folgende Beziehung mdglich:
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Cp,' C
K = At B Cap ist konstant

K-cag = Ca+' €. =L,g  Loslichkeitsprodukt

Das Loslichkeitsprodukt Lag ist ebenfalls wieder abhangig von Druck und Temperatur.

Die folgenden schwerldslichen Salze haben groRe Bedeutung (Auswahl).

AgX (X =CI, Br, I): AgBr fir die klassische Photographie.

CaCOs: Calcit (Kalk, Kreide, Marmor, AuRenseite der Muschelschalen)
Aragonit (Perlmutt, Perlen, Innenseite der Muschelschalen)

CaS042H,0: Gips

CaOx: Calciumoxalat, der anorganische Hauptbestandteil der Nierensteine

Cas(PO4)3(OH): Zdhne und Knochen

BaSO4: Rontgenkontrastmittel

Vorsicht! Die in vielen Blichern mit der Formel

/ L
(n+m) m;-n”
M, = —T

berechnete molare Loslichkeit M gibt nur die Anzahl ,,Molekiile” AnBm(solv) an, die

dissoziiert sind, nicht immer aber cax+ oder cgy-. Diese Stoffmengenkonzentrationen missen

oft noch ausgerechnet werden.
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V1. Thermodynamik der LOsung

Wann aber geht ein Stoff in Lsung?

Dazu muss die freie Reaktionsenthalpie AG flr diesen Prozess < 0 sein, d.h. die Reaktion
muss exergonisch sein und damit freiwillig in diese Richtung verlaufen.

Das bedeutet, dass im gunstigsten Fall der Loseprozess exotherm verlauft (AH < 0) und

gleichzeitig moglichst viel Unordnung produziert wird (AS > 0). Dann ist sichergestellt, dass

AG =AH - TAS

auf jeden Fall < 0 wird.

Wann tritt dieser Fall ein?

Chemisch gesehen unterteilt man den Fall gerne in die ,,Enthalpie-Frage* und die ,,Entropie-
Frage®.

Enthalpisch gesehen muss die Gitterenthalpie AHg aufgebracht werden, damit die
Ladungstrennung ablaufen kann. Gleichzeitig werden Kationen und Anionen mit
Losungsmittelmolekilen umhdllt, in unserem Kontext meist Wasser. Dabei werden die
Aquakomplex-lonen [M(H20)m]™ gebildet und die Anionen mit schwachen H-Briicken in

Losung gehalten.

AH_ = AHg + AHs
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In Abb. 32 ist der exotherme Fall gezeigt. AHs ist die Solvatationsenthalpie, im Falle Wasser

die Hydratationsenthalpie. Die Entropie ist faktisch immer positiv, so dass AG. < 0 ist, d.h.

der LOseprozess findet statt.

A
AH A+ + B_
(9) (9)
A T
AB(S) AH_ = AHg + AHg <0
. T exotherm
A (solv) * B(solv)

Abbildung 32: Exotherme Solvatation (Hydratation) der lonen.

Was aber, wenn die Solvatationsenthalpie nicht ausreicht (Abb. 33)? Weil AGL in unserem
Beispiel aber verlangt, dass das Salz in Lsung geht, muss die entsprechende Energie fur den
LOseprozess der inneren Energie der Losung entzogen werden, d.h. die Losung kdihlt sich ab.

Damit AGL < 0 wird, muss die Entropie, also die erzeugte Unordnung entsprechend grof3 sein.
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Ist ASL nicht groR genug, bleibt AGL > 0. Der Léseprozess ist endergonisch, das Ausfallen
des Salzes ist exergonisch.

Ahnliche Vorstellungen kann man auch fiir neutrale Molekiile wie Zucker und Harnstoff

entwickeln.
A
AH L A+ L B
(9) (9)
Ny 1
I ]
+ . B AH = AHg + AHg >0
E— (solv) (solv)
AB(S) T endotherm

Abbildung 33: Endothermer Fall eines Loseprozesses.

Was aber sind Griinde fiir eine geringe Solvatationsenthalpie?

Salze, die sich endotherm 16sen, sind nicht selten. Kochsalz gehort dazu, aber auch NH4Cl
oder NHsNO3.

In Abb. 34 ist ein chemischer Grund dargestellt. Die Hydratation der Kationen und Anionen

liefert nicht gentigend Solvatationsenthalpie, da nur H-Bruicken ausgebildet werden kdnnen.
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Aquakomplex-lonen [M(H20)m]™ sind hier nicht vorhanden, damit fehlt die

Bindungsenthalpie zwischen M und O in den Bindungen M-O.

S +
| H n
H.\\\\\ \ 6| .7 O/
H H 5 Q @/ N /90
NG 0. IE_N\
O AN \©
+H/ \H8+ 8+H H5+ O/. . 5+
0 \‘H 0 H
O/
s 0

Abbildung 34: Solvatation (Hydratation) von NHsNOz. Vier Wassermolekiile sind bei-

spielhaft eingezeichnet.
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VI1I. Redox-Reaktionen

Wie die Uberschrift zeigt, ist der Begriff der Redox-Reaktion ein Kunstwort,
zusammengesetzt aus Reduktion und Oxidation.
Urspriinglich war die Oxidation eine Reaktion, an der der Disauerstoff, O, beteiligt war.

Diese starke Beschrankung wurde zu einem allgemeinen Begriff erweitert.

Oxidation: Ein Teilchen wird oxidiert, wenn es Elektronen abgibt.

Reduktion: Ein Teilchen wird reduziert, wenn es Elektronen aufnimmt.

Ob ein Redoxprozess vorliegt ist einfach an der Veranderung der Oxidationsstufen

(Oxidationszahlen) erkennbar. GI. (4) zeigt ein typisches Beispiel.

0 0 +3 -1
2 FE(S) +3 C|2(g) 5 2 FEC|3(S) (4)

Die Oxidationsstufe von Elementen ist immer 0. Die Elektronen sind vom elektropositiven
Eisen auf das elektronegative Chlor Gibergegangen. Daher ist das Chlor hier das
Oxidationsmittel, das Eisen das Reduktionsmittel.

Das Oxidationsmittel wird reduziert, das Reduktionsmittel oxidiert.

Die Triebkraft ist zumeist die Ausbildung von Edelgaskonfigurationen, z.B. das Cl-Atom wird
zum CI-lon.

Wie Oxidationsstufen bestimmt werden, wird ausfiihrlich in den UB besprochen. Ebenso die

Aufstellung von Redoxgleichungen mit Ermittlung der stochiometrischen Faktoren.
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Will man Redoxreaktionen elektrochemisch nutzen, miissen die Reaktionspartner radumlich
voneinander getrennt werden. Nur so kann man die ausgetauschten Elektronen fur die eigenen

Zwecke einsetzen.
Fur die Herleitung entsprechender Gleichungen mussen zwei weitere Definitionen der freien
Reaktionsenthalpie miteinander verknupft werden. Denn AG ist ein MaR fur die Nutzbarkeit

einer chemischen Reaktion im elektrochemischen Sinne.

AG =-nFAE
AG =AG° +RTInQ
n = Anzahl der ausgetauschten Elektronen

F = Faradaykonstante (96.485 C/mol; entspricht der Ladung von einem Mol

Elektronen
AE = Spannungsdifferenz in V
AG° = freie Standardenthalpie; reaktionsspezifisch
R = allgemeine Gaskonstante (8,314 J mol™t K)

T = Temperatur in K
Q = Reaktionsquotient (wenn AG = 0 ist, ist die Reaktion im GG, d.h. eine

Batterie ware entladen und Q wird zu K, der GG-Konstanten; dann gilt AG°® = -R'T'InK)

-nFAE = AG° + RTInQ
und
AE =-AG°/nF - (RT/nF)InQ
und

AE = AE° - (RT/nF)InQ (5)
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Aus GI. (5) werden nun in die beiden Redoxpaare aufgeteilt und umgeformt, so dass die

Nernst’sche Gleichung angewendet werden kann:

AE=EMK=E,-E,
EMK = elektromotorische Kraft

0,059 Cox1
g

n Cred1

EMK = E,° + Ig

0,059 Cox2 )
n Cred2

_ (E2°+

E1 bzw. E; sind die sogenannten Reduktionspotentiale, weil fur die Spannungsreihe (s.u.)
immer der Reduktionsschritt angegeben wird, damit das VVorzeichen richtig ist.
E1° und E>° sind Relativwerte, die von einem Startpunkt aus gemessen werden. Der

Startpunkt ist in Gl. (6) wiedergegeben:

2Haq)+2€ S Haeg (6)

E°H*m, ist per Definition 0 V. Die Reaktion (6) findet in der Norm-Wasserstoffelektrode

Anwendung (Abb. 35).
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i

Salzbriicke

o T~

Gaseinleitungsrohr fiir H, H* aq) Platinelektrode

Abbildung 35: Schematischer Aufbau der Norm-Wasserstoffelektrode.

(6) findet an der Oberflache der Platinelektrode statt. Das Pt bietet nicht nur eine Mdglichkeit,
Gasen zu einer leitendenden Elektrode zu verhelfen, sondern ist in diesem Fall auch ein

Katalysator, damit (6) bei Zimmertemperatur ablaufen kann.
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Gegen die Norm-Wasserstoffelektrode konnen nun alle anderen Redoxpaare gemessen
werden, um deren E°-Werte zu bestimmen. Im einfachen Fall ,,Metall-lon/Metall*“ erhélt man
die Spannungsreihe der Metalle (Abb. 36). Positive Werte bedeuten Edelmetalle, negative

Werte unedle Metalle.

E/NV

- 1,69 Aut+e 5 Au

- 0,8 Ag"+e 5 Ag

- 0,34 Cu?*+2e 5 Cu
- 0 2H"+2e 5 H,
L 0,44 Fe?*+2e & Fe

L -0,76 Zn?*+2e 5 Zn

- -1,66 APR*+3e 5 Al

- -3,05 Lif+e glLi

Abbildung 36: Spannungsreihe der Metalle mit ausgewahlten Beispielen (nicht mafstéblich).

Die Konzentration der Protonen in Abb. 35 betragt 1 mol/L und der Partialdruck des

Diwasserstoffs 1 atm.
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Die Konzentrationen Creq1 Und Cred2 im Falle von Metallelektroden wird nach ITUPAC-Regeln
per Definition zu 1 mol/L festgelegt.

Als Beispiel fiir eine Batterie sei hier das bekannte Daniell-Element gezeigt (Abb. 37).

)}

Salzbriicke
Cu-Blech cull Zn-Blech
Zn2t
_ o 0,059
EMK = E°cyoucy + > 19 Ceyos
o 0,059
- ( E®Zn2sizn * I9‘:2n2+)

Abbildung 37: Daniell-Element als Beispiel flr eine galvanische Zelle.

Die entsprechende Reaktionsgleichung fiir Abb. 37 ist in der richtigen Richtung (exergonisch)

aufgestellt:

Cu* @ + Zne S Cugg + Zn*'(ag)

Redoxreaktionen, in denen alle Beteiligten Reaktionspartner lonen sind, kénnen ebenfalls in
einer galvanischen Zelle zu einer Batterie zusammengestellt werden. Im folgenden Beispiel
soll MnO4 das Oxidationsmittel sein.

+7 -2 +2 +1 +2 +3 +1-2
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In Abb. 38 ist der Aufbau der Batterie gezeigt. Man erkennt, dass es nur Pt-Elektroden gibt.

An deren Oberflachen laufen die Redoxprozesse ab.

)

Salzbriicke

H* =

Pt-Blech D L— Pt-Blech

Mn2*
MnO,’ ( Fo2+

Fe3*

0,059 | CMnO4- * Cpys®
: g
CMn2+
0059 | Cregs’ )
5

EMK = E*\inoamn2+ *

o
- ( E%restFezs *

Cre2+
Abbildung 38: Aufbau eines galvanischen Elementes mit kombinierter Redox-Saure-Base-

Reaktion.

Die in Abb. 38 behandelte Reaktion ist eine kombinierte Redox-Séure-Base-

Reaktion. Die Protonen werden bendtigt um die O%-lonen der Permanganat-lonen als Wasser
abzufangen. Dadurch wird die EMK pH-abhéngig. Je niedriger der pH-Wert, desto starker
wird die Oxidationskraft des MnOa4™-lons, da sich dann das Reduktionspotential der Halbzelle

MnO4/Mn?* erhoht.

Kombinierte Redox-S&ure-Base-Reaktionen sind recht hdufig. Schon die einfache Reaktion

zwischen I und I" ist eine, wie aus Gl. (7) ersichtlich wird.
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0 -1 -1/3
g + gy S 157 (7)

(7) ist sowohl eine Lewis-Sdure-Base-Reaktion (Struktur: Abb. 20), als auch eine Redox-
Reaktion, denn die Oxidationsstufen haben sich verandert.

Eine spezielle Form sind die Kom- oder Synproportionierungen bzw.
Disproportionierungen.

Hier soll das Beispiel von Chlor-Wasser genannt werden, das fiir die Hygiene des
Trinkwassers und von Schwimmbédern eine grofe Rolle spielt. Wird Dichlor, Clz, in Wasser
gelost, so 16st sich die Hauptmenge physikalisch in Form von hydratisierten Clag)-

Molekilen. Ein geringer Teil reagiert mit dem Wasser nach Gl. (8).

0 +1-2 +1-2+41  +1 1
Cla@g) + H20 S HOClq) + H"@g) + Clagy  (8)

Elementares Chlor ist ein starkes Gift fur Bakterien und Viren, aber die geringe Menge an
HOCI, der hypochlorigen Séaure, wirkt sich ebenfalls aus. Das Hypochlorit, OCI", ist stark
desinfizierend und z.B. in sogenannten Chlor-Haushaltsreinigern enthalten.

Gl. (8) ist von links nach rechts betrachtet eine Disproportionierung, die Riickreaktion ist eine

Komproportionierung.
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Anhang: Stoffchemie

VI1II. Sauerstoff

Wie viele Elemente hat der Sauerstoff allotrope Modifikationen, d.h. die Modifikationen
unterscheiden sich in ihrer Struktur und MolekdlgroRe. In diesem Kontext wird auf zwei

Modifikationen des Sauerstoffs eingegangen.

02 03
Disauerstoff Trisauerstoff
(Trivialname ist der Name des (Trivialame: Ozon)

Elementes: Sauerstoff)

Die Gewinnung von O kann durch Elektrolyse des Wassers oder fraktionierter Destillation
der Luft (vgl. S. 53) erfolgen. Man erhalt ein farbloses Gas (zu hohe Verdiinnung in der Luft
um die Eigenfarbe zu erkennen), das beim Verfllssigen und Verfestigen blau ist.

MO-Schema, Bindungsordnung und Magnetismus siehe S. 40 - 42.

Das Ozon wird in unserer Erdatmosphare durch UV-Strahlung erzeugt, kann aber auch bei
elektrischen Entladungen nachgewiesen werden. Gezielt hergestellt (vgl. die Gin. (9)) wird es

mit dem Siemens-Ozonisator (Abb. 39) mittels stiller elektrischer Entladung.

< 0. UV
O2() S 2 O()

O2¢) + O) 5 Os(g) 9)
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Wasserkuhlung

© C)

95 Gew-%
5 Gew-%

Abbildung 39: Herstellung von Ozon mittels stiller elektrischer Entladung im Siemens-

Ozonisator. Oz ist Edukt und Trégergas.

Das Gas O3(g) ist in grofier Konzentration blau, in flissiger Phase als O3y violettblau (Sdp.
-110 °C) und als Feststoff Oz) schwarzviolett (Smp. -193 °C).

Physiologisch gesehen ist das Ozon ein starkes Gift, das auf niedere Lebewesen toxisch wirkt.
Es kann deshalb zur Desinfektion von Wasser benutzt werden. Es ist allerdings sehr
geruchsintensiv und auch fir den Menschen gesundheitsschadlich. Die Lewis-Formel gibt den

Charakter des Molekiils sehr gut wieder.

® ®
@)
o Ng 107 “ge
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Die Bindungsordnung ist 1,5. Das Molekdl besitzt keinen Radikalcharakter, ist also
diamagnetisch aber sehr reaktiv aufgrund des Energieinhalts, der investiert werden musste,
um es zu erzeugen (vgl. die Gln. (9)).

O3(g) wird gerne als Oxidationsmittel verwendet, wie die Gln. (10) und (11) beweisen.

1 0 0 -2
6 I'ag) + O3 + 6 H'eg) S 3 loagy + 3 H0  (10)

-1 0 0 0
2 I'aq) + O3g) + 2H%aq) S loag) + Oz’ + H20  (11)

In beiden Fallen wird I, gebildet, das mit Uberschissigen I™-lonen zum braunen I3~ abreagiert.
Ozon ist verglichen mit Disauerstoff sehr energiereich; deswegen zerféllt es auch sehr leicht

wieder.

Einschub I
Woflr braucht ein biologischer Organismus lodid-lonen?
Eines der wichtigsten iodhaltigen Produkte der biochemischen Verwertungskette bildet das

Thyroxin.

H NH,

PR

HO 0 c|:—c|:—c\
H

HH O

Thyroxin ist eine Aminosdaure, die vom Kaorper selbst aufgebaut wird (auf die exakte
Stereochemie am a-C-Atom wird nicht eingegangen). Dazu bendtigt er aber die lodid-lonen.

Der sogenannte ,,Jodmangel* kann zu verschiedenen Problemen fiihren.
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1) Thyroxin ist fur den Energiestoffwechsel zustandig. Mangel kann zu Kropfbildung oder
stdndigem Kaéltegefthl fuhren.

2) Stehen lodid-lonen nicht im ausreichendem Mal3e wéhrend der Sduglings- und
Kleinkindphase zur Verfligung, fuhrt das zu Kretinismus (Unterentwicklung des Gehirns),
was nicht durch nachtrégliche Verabreichung von lodid-lonen korrigiert werden
kann.

3) Fur manche Organismen ist der Ubergang von der Jugendphase zum adulten Tier
entscheidend mit der Gegenwart von Thyroxin verkniipft. Das bekannteste Beispiel ist der

Axolotl, ein Querzahnmolch aus Mexico, der sein gesamtes Leben als Kiemenatmer
verbringt. In Gegenwart von lod-haltiger Nahrung wird Thyroxin gebildet und das Tier

wird zum ,,erwachsenen Molch mit Lungenatmung.

,lodiertes* Speisesalz enthélt keine Iodid-lonen, da diese oxidationsempfindlich sind (vgl. Gl.
(12)). Das Speisesalz wird mit lodaten, NalO3z oder KIOs, versetzt. Im Korper werden lodate

durch biochemische Prozesse in lodid-lonen verwandelt.

10 0 -2
4 1@ + Oz + 4 H'agy S 2 Ioaq) + 2H0  (12)

KI wird aber in sogenannten ,,Iodtabletten* bereitgehalten, falls es z.B. zu nuklearen Unféllen

kommt, und, wenn notig, dann zur Verfligung gestellt.
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Singulett-Sauerstoff

Disauerstoff Oz liegt in der Luft als Triplett-Sauerstoff, 2Oy, vor. Der Begriff Triplett
weist auf die drei Einstellungsmoglichkeiten der beiden ungepaarten Elektronen in den r*-
Orbitalen hin (vgl. Abb. 15), ndmlich 11, ||, und die symmetrische Kombination von 1.
Der Singulett-Sauerstoff, 102, ist sehr energiereich und hat nur eine Méglichkeit der
Einstellung seiner Spins, namlich die antisymmetrische Kombination 1.

Er kann in chemischen Reaktionen z.B. nach GI. (13) entstehen. Hier werden die Edukte
Clyg), Natronlauge und Wasserstoffperoxid in Wasser gemischt. Das Ergebnis ist das
O-0O-Cl ag)-lon, das dann nach (13) zerféllt. Dabei wird dunkelrotes Licht abgestrahlt.

© _ - hj'}’,\r’/

10— 0—Cl|
N

Wie man an (13) erkennt, entstehen nur Produkte, die einen Singulett-Zustand besitzen und

10—0 + |CI|  (13)

damit diamagnetisch sind. Zur Erinnerung: 20 ist paramagnetisch! In Abb. 40 sind die
unterschiedlichen Spezies anhand der Grenzorbitale wop* charakterisiert. Die Symbolik der
Bezeichnungen stammt aus der korrekten fachlichen Darstellung und muss nicht gelernt

werden.



94

=108-109s =104s :,\\,ilj
-63 KJ/mol -95 KJ/mol

S B | SR
| } I; | |

'0, '0, %0,

12g+ 1A9 329'

diamagnetisch diamagnetisch para-

magnetisch

Abbildung 40: Abfolge der energetischen Zustéande von Os.

Wie aus Abb. 40 ersichtlich wird, ist der erste Ubergang mit =~ 108 - 10 s sehr schnell, da er
spinerlaubt ist. Der Gesamtspin von S = 0 bleibt erhalten. Der zweite Ubergang ist mit
10 s ca. vier GréRenordnungen langsamer. Spinverbotene Ubergéange sind deutlich
langsamer und auf den ersten Blick haben wir es damit auch zu tun, denn im 2Oz ist durch die
beiden ungepaarten Elektronen mit s = +1/2 der Gesamtspin nun XS = 1.
Singulett-Triplett-Ubergénge in der Zeitskala von Sekunden sind in der Chemie nicht
ungewahnlich.

Hier wird der lange Zeitraum aber bendtigt, damit sich 102-Molekiile in einem

Begegnungskomplex finden kénnen. Der eigentliche Ubergang ist spinerlaubt (Abb. 41).

Oulh) - oulh) == rou(h)roff) <= Lxl)ouh) == o)+ ouh)

J
~
ZS =0 h'\:%\ ZS =0

1-Photon-
2-Teilchen-
Prozess

Abbildung 41: Ubergang vom Singulett-Zustand in den Triplett-Zustand des O2-Molekills.
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-95 kJ/mol wirden nur fir Quanten im infraroten Bereich ausreichen. Dadurch, dass aber
zwei Teilchen ihre Energien ,,zusammenlegen®, erhdlt man ein Photon im roten
Lichtspektrum.
Singulett-Sauerstoff kann auch mit sogenannten Sensibilisatoren, zumeist Farbstoffe, erzeugt
werden. Die altertimliche Rasenbleiche konnte nur mit Wasser, Luft und UV-Strahlung
durchgefihrt werden. Wurden feuchte, weil3e Tucher auf Rasenflachen ausgebreitet so
bewirkte die UV-Strahlung mit Oy die Bildung geringer Mengen von Osz(g und mit Wasser
die Bildung von geringen Mengen H20,. Mit Hilfe des Chlorophylls aus den Grashalmen als
Sensibilisator wurden auch Spuren von 1Oz erzeugt. Alle drei gebildeten Stoffe wirken
oxidativ auf Farbstoffe in der Wasche und zerstoren diese. Die Wé&sche wurde gebleicht.
Man kann Sensibilisatoren mit Laserlicht ,,pumpen®, also in einen hoheren Energiezustand
tiberfiihren. Die Energie wird wieder tiber einen Begegnungskomplex an 20,-Molekiile

abgegeben, 10 wird gebildet nach Abb. 42.

s(ff) 20, () == SU)-20u(}}) == USU)0uh) s s () <10, (H)

\ ¥S =0 >S=0

durch Laser angeregter
Triplettzustand

Abbildung 42: Der Prozess ist ebenfalls spinerlaubt.

Singulett-Sauerstoff ist zu nicht-radikalische Additionen, z.B. an die Doppelbindungen von
Alkenen, in der Lage. Eines der wichtigsten Anti-Malaria-Mittel, das Artemisinin, hat einen

Reaktionsschritt mit Singulett-Sauerstoff in der Synthese-Kaskade.
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I X. Stickstoff

Stickstoff besitzt nur eine Modifikation, den Distickstoff N,. Die Lewis-Formel gibt korrekt
die BO 3 im Molekil N=N wieder. Er liegt zu ca. 78 % in unserer Atmosphare vor und wird
technisch durch das Linde-Verfahren (vgl. Abb. 25) gewonnen.

Im Labor ist N2 sehr einfach durch eine Komproportionierung nach GlI. (14) zuganglich.

-3 +3 A O
NH4N02(aq) s Nz(g)+2 H,O (14)

Das wichtigste chemische Produkt, das aus N2(g gewonnen wird, ist der Ammoniak, NHs.
Er steht am Anfang einer Verwertungskette zu Diinger und Sprengstoffen.

Ammoniak wird nach GI. (15) groRtechnisch erzeugt.

0 0 p, A, <Kat> -3+1
Nog +3Hzgy 5 2 NHsg  (15)

Die praktische Umsetzung erfolgt bei 400 - 500 °C, 150 - 250 bar mit ca. 15 % Umsatz. Der
Katalysator besteht im Wesentlichen aus a-Fe und speziellen Zuschlédgen. Der Grund fir die
drastischen Bedingungen liegt in der hohen Aktivierungsenergie fur die Aufspaltung der
Dreifachbindung im N2 und der ebenfalls stabilen Einfachbindung im Hzg). Der Katalysator

unterstttzt mit seiner Oberflache diese Aufspaltung.
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Die Verwertungskette verlauft wie folgt:

(O] (O] 02, H20
NH; — NO — NO, — HNO;

Aus HNOg, der Salpetersaure, kann man Dinger wie das Ammoniumnitrat, NH3sNO3z, oder
Sprengstoffe wie Nitroglycerin und TNT herstellen.

Die Natur stellt NHs, der fur die Bildung von Aminoséuren unerlasslich ist, ebenfalls aus dem
Luftstickstoff her, allerdings unter Normaldruck und bei Zimmertemperatur. Typisch daftr
sind die Knollchenbakterien an den Wurzeln von Schmetterlingsbliitlern wie Bohnen oder
Klee. Die Kndllchenbakterien besitzen das Enzym Nitrogenase, das in der Lage ist, N2 zu

NH3 nach Gl. (16) zu formen.

+ 16 ATP*, + 16 H20
<Nitrogenase>

N2 + 8 H'(aq) + 8 € — 2 NH3q) + Hag) (16)
- 16 ADP?, -16 H2PO4

Da in (16) auch Diwasserstoff entsteht, ist die Nitrogenase auch eine Hydrogenase. Die
sogenannte ,,Aktivierung® des Distickstoffs, also die Lockerung der N=N-Dreifachbindung,
findet in Fe-S-Clustern statt (Fe-S-Cluster werden in den UB besprochen).

Das oben erwéhnte Ammoniumnitrat erlaubt einen einfachen Zugang zu Lachgas nach

Gl. (17).

-3 +5 A +1
NH4NO3(S) s NQO(g) + 2 HzO(g) (17)
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Isotopenmarkierungen zeigten, dass die Stickstoffatome im N2O genau definiert vorliegen:

aus NHs" ““NO3 wird >N="N=0.

NHz3(g) wird mit Oz zu NO nach Gl. (18), dem Ostwald-Verfahren, umgesetzt, wobei der

Gasstrom durch ein glithendes Pt/Rh-Netz geleitet wird (Kontaktzeit nur 107 s).

-3 0 <Pt/Rh> A +2-2 -2
4 NH3(g) +5 Oz(g) s 4 NO(g) + 6 HQO(g) (18)

Wird auf den Katalysator verzichtet, entsteht nur N> und H20. Der Katalysator zeigt hier eine

seiner wichtigen Eigenschaften: er eroffnet neue Reaktionswege.

Einschub Katalysator
Was muss ein Katalysator konnen und was kann er nicht?
1) Er beschleunigt die Reaktion durch Senkung der Aktivierungsenthalpie.
2) Das GG stellt sich dadurch schneller ein.
3) Er geht unzerstort aus der Katalyse hervor.

Vorsicht! Hier existieren immer Missverstandnisse: Damit die Aktivierungsenthalpie
gesenkt werden kann, muss der Katalysator ins Reaktionsgeschehen eingreifen. Er wird
nur am Ende wieder unzerstort freigesetzt.

4) Ein Katalysator kann neue Reaktionswege eréffnen (vgl. Gl. (18))

5) Er veréndert nicht die Lage des GG.

In Abb. 43 ist das Geschehen stark vereinfacht wiedergegeben. In der OC wird auf das Thema

noch intensiver eingegangen.
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E
Kinetik
- Aktivierungsenthalpie
—_— - - Geschwindigkeit der
Edukte Reaktion
.
Produkte
/ Reaktionskoordinate
Thermodynamik Kurvenverlauf
- Triebkraft der Reaktion mit Katalysator

- GG-Konstante

Abbildung 43: Einfaches Bild eines Reaktionsverlaufes. Man erkennt, dass sich nur die

Aktivierungsenthalpie erniedrigt hat, die Reaktion also schneller verlduft.

Aus Abb. 43 wird weiterhin ersichtlich, dass der Katalysator auch die Riickreaktion
katalysiert. Die investierte Aktivierungsenthalpie in der Hinreaktion ist nicht verloren,
sondern wird im Laufe der Reaktion wieder freigesetzt (zumeist als Warme).

Anders bei der Ruckreaktion. Hier ,,verliert“ man einen Teil der Aktivierungsenthalpie.

Dieser Teil steckt aber nun als ,,potentielle Energie wieder in den Edukten.
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Das NO ist radikalisch und damit paramagnetisch. Die Bindungsordnung betragt 2,5. Das
kann man nur Gber das MO-Schema (Abb. 44) verstehen. Die Lewis-Darstellung ist limitiert

und kann die Verhéltnisse nur ungeniigend wiedergeben, da das ,,Radikalelektron® in einem

n*-Orbital steckt.

N ° 9
/ .
N—O/ B \N_O/
A
E .
Cp

—_———
——

.

T-

~
S
|
———

|
2 p | | “““ "l ," | | y 2 p

Abbildung 44: Grenzorbitalschema des NO-Molekils.

NO ist ein giftiges, farbloses Gas, das in unserem Kaorper in Spuren erzeugt wird. Es dient als
Neurotransmitter und erweitert die Arterien. Daher sind Medikamente, die z.B. Nitroglycerin
enthalten, schon lange in Gebrauch. Der Korper macht daraus NO, welches zur Erweiterung

der Herzkranzgefalie bei Angina pectoris dient.
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Aus NO und O wird nach Gl. (19) NO..

NO() + %2 Ozq) S NOzg (19)

NO: ist ein giftiges, braunes Gas. Es ist ein Radikal und damit paramagnetisch. NO) und

NOz2() koénnen zu drei Produkten ,,dimerisieren* (vgl. Abb. 45).

® ®
N a S, /N\ braun
Z A o7 ol
I(_) </ S) -
. N—N
2NO ——— farblos
7 N\
— ©
” NG |O\ //O>
2 >r\(1+)_(?\1\ farblos
Y N
O, Ol
©
- ©
10 /o>
—— \ @ / blau
NO +NO, ——— \N—N\
Ol

Abbildung 45: Reaktionsprodukte durch Reaktion zweier Radikale.
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Stickstoffdioxid kann nun nach GI. (20) zur Salpetersédure umgesetzt werden.

2 NOz(g) + 1 Oz(g) +H,0 5 2 HNOg(aq) (20)

Mit NH3) kommt es in einer einfachen Sé&ure-Base-Reaktion zur Ausbildung von
Ammoniumnitrat, NHsNO3s. Ammoniumnitrat ist ein guter Diinger, denn die Pflanzen sind
nach Aufnahme in der Lage, sowohl die Ammonium-Funktion also auch die Nitrat-Funktion
in Aminosaure-Aquivalente umzuwandeln.

Gleichzeitig ist Ammoniumnitrat nicht ungefahrlich. Bei schlagartiger Energiezufuhr zersetzt
es sich explosionsartig; es wird als ,,Billigsprengstoff* von Minengesellschaften verwendet.
Der Grund ist das gleichzeitige Vorliegen eines lons, in dem N eine niedrige Oxidationsstufe

hat, und eines lons, in dem eine hohe Oxidationsstufe des N vorliegt.

-3 +5
NHsNOs

Bei der Explosion findet ein schneller Elektronenaustausch statt. Hauptprodukte sind H2O(g)
und Nz(g).
Salpetersdure, die auch Scheidewasser genannt wird, weil sie den ,,K6nig™ der Metalle, das

Gold von Silber scheiden kann (vgl. GI. (21)), ist schon lange bekannt.

+5 0 +1 +2
4 HNO3(aq) +3 Ag(s) s 3 AgN03(aq) + NO(g) + 2 H,O (21)
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(21) ist gleichzeitig die Reaktion, mit der Hollenstein, das Silbernitrat AgQNO3, hergestellt
wird. Au reagiert nicht, da dessen Reduktionspotential zu hoch ist. Beachten Sie bitte, dass
Salpetersdure nicht als Sdure Ag oxidiert hat, sondern die Nitrat-lonen!
Aus HNOs und H2SO. wird Nitriersaure hergestellt, die NO2*-lonen nach den Glin. (22)

freisetzt. Sie sind das Agens, das bei Nitrierungen wirksam wird.

HNOg(aq) + H2304(aq) s H2N03+(aq) + HSO4'(aq)

HaNO3"ag) + H2SOseg) S NO2™ag) + H3O%(ag) + HSO47agy  (22)

Die Schwefelsdure ist so stark, dass sie im ersten Schritt die Salpeterséure protoniert und im
zweiten Schritt durch ihre hygroskopische Wirkung das Wasser aufnimmt. Das Wasser wurde
durch die Protonierung der Salpetersaure als gute Abgangsgruppe vorgebildet. In Abb. 46

sehen Sie zwei typische Reaktionsprodukte von Nitrierungen und das NO>".
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Abbildung 46: Nitrierung von Glycerin und Toluol.

Das ,,Nitroglycerin“ (Trivialname) ist keine Nitro-Verbindung, das TNT sehr wohl. Eine
Nitro-Verbindung muss eine C-NO2-Funktion enthalten.

Die Salpetersdure ist Grundlage einer weiteren aggressiven Sduremischung (vgl. Gl. (23)).
Aus Salpetersdure und konz. Salzsaure wird das Kdnigswasser gemischt, welches den

,,Konig der Metalle®, das Gold, oxidativ nach den GIn. (24) l6st.

+5 -1 -1+3 0
HNO3(aq) + 3 HCI(aq) : CINO(g) + Clz(nasc) + 2 Hzo (23)
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Das reagierende Agens ist das naszierende Chlor (Cl2 im Augenblick seines Entstehens). Das

Nitrosylchlorid CI-N=0 ist ebenfalls Reaktionsprodukt.

AU(S) +1,5 CIZ(nasc) S AUC|3(aq)

AUCl3gqg) + Cliag) S [AU(C4] (ag) (24)

Das entstehende Gold(lI11)chlorid AuCls reagiert sofort mit einem tberschissigen Chlorid-lon
zum Tetrachloridoaurat(l11), [Au(Cl)4]", einem quadratisch-planaren Komplex-Teilchen.
Bei der Reaktion entwickeln sich auch nitrose Gase, NOx. Daher ist es manchmal sinnvoll,

auf Euchlorin-L6sung zurtickzugreifen [GI. (25)].

+5 -1 0

HCIO3@q) + 5 HClag) S 3 Clo(ase) + 3 H20  (25)
Auch hier wird naszierendes Cl. entwickelt, welches Gold oder Platin wie das Kdnigswasser
oxidativ in Losung bringt.
Dazu kann man mit Euchlorin-Ldsung Gewebeproben komplett in kurzer Zeit in wassrige
Losung tberfihren.
Eine Nitrat-Belastung des Trinkwassers stellt fir Sduglinge ein Problem dar. Aus Nitrat wird
im Korper Nitrit, welches das Desoxyhamoglobin zum Methdmoglobin oxidiert (vgl. Abb.
47).
Ab einem gewissen Alter kann der Kérper mit Hilfe der Methamoglobin-Reduktase Fe'"
wieder zu Fe' reduzieren. Daher ist fiir Erwachsene die Aufnahme eines gewissen Nitrat-
Spiegels im Trinkwasser sowie der Verzehr von gepokeltem Fleisch (enth&lt NO3/NO- -

lonen) relativ unbedenklich.
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Sauglinge entwickeln bei zu hohem Nitrat-Gehalt durch einen Mangel an Desoxyhamoglobin
eine ,,Blausucht®, eine Form der Zyanose. Die Haut farbt sich blau, da Methdmoglobin kein

O»-Molekil binden kann.

/N/—\ NO, /‘/—\

N—Fe!l—N \Fe'”-—N

NJ <Reduktase> \ /
; ;

Desoxyh&moglobin Methamoglobin

Abbildung 47: Oxidation des Desoxyhamoglobins zum Methdmoglobin (vereinfachte

Reaktionsgleichung).
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X. Kohlenstoff

Kohlenstoff hat mehrere allotrope Modifikationen, von den die drei wichtigsten der Graphit,

der Diamant und die Fullerene sind.

a) Graphit

Der Graphit ist die bei Zimmertemperatur stabile Modifikation und in Produkten wie Li-
Akkus, Bleistiften oder Elektrodenmaterialien enthalten.

Graphit ist schwarz durch sein ausgedehntes n-Elektronensystem (vgl. Abb. 48) und leitet den
Strom anisotrop. Gute Leitung in der Schicht, schlechte Leitung senkrecht zur Schicht. Daher

sind die Elektroden zumeist polykristallin um eine gleichmaRige Elektronenleitung zu

QS
<> < >
‘ ==
QS
< > < >
==

Ausschnitt aus der 2d-unendlichen Auschnitt aus der 3d-Anordnung
Schicht der Graphitstruktur. Die C-Atome der Schichten im Graphit
sind sp2-hybridisiert.

QLI

Drei mdgliche Resonanzstrukturen bei einem Ausschnitt aus der Graphitschicht.
Daher betragt die BO 1,33.

garantieren.

Abbildung 48: Der Graphit.
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b) Diamant
Der Diamant hat seine enorme Hérte aus der 3d-Raumnetzstruktur (vgl. Abb. 49). Denn zur
Spaltung missen C-C-Bindungen gebrochen werden. Da die r-Elektronen fehlen, ist er
farblos. Er leitet aber durch kollektive Gitterschwingungen die Wérme sehr gut.
Gewonnen wird der Diamant, da er die Hochtemperatur-Hochdruck-Modifikation des
Kohlenstoffs ist, bei ca. 3000 °C und 130.000 bar (geologische Bedingungen). Flr eine
Erzeugung im Labor wird der Diamant, aus in einer Metallschmelze (Fe, Ni) gelostem
Graphit, bei 1500 °C und 60.000 bar kristallisiert. Der Trick besteht darin, dass sich Graphit
in der Schmelze gut 16st, der Diamant aber nicht und an der Oberflache ausgeschieden wird.

So sind kunstliche Diamanten von mehreren Karat gewinnbar.

Abbildung 49: Der Diamant.

Ausschnitt aus der 3d-Raum-
netzstruktur des Diamanten.

Die C-Atome sind sp3-hybridisiert.
Als zentrales Strukturmotiv

kann sowohl der gewellte Sechs-
ring als auch der Adamantan-
Kéafig gelten. Die BO ist 1.

¢) Fullerene
Fullerene sind viele allotrope Modifikationen, die alle unter dem Namen Fullerene
zusammengefasst werden. Das bekannteste Fulleren ist das Ceo-Molekiil. Es sind aber auch

,» Teppichrollen*- oder Rohrenstrukturen bekannt (vgl. Abb. 50).



Das Cg,-Molekdl in zwei Ansichten. Rechts geht der Blick entlang der 5-
zahligen Achse. Das Molekil hat Ikosaeder-Symmetrie.

Wird in das Zentrum eines jeden der 12 Flinfringe im Cgy-Molekdl ein Punkt
eingezeichnet und die Punkte auf einer Oberflache miteinander verbunden,
erhalt man ein lkosaeder.

N

Ausschnitt eines
Nanorohrchens.

Alle C-Atome der
Fullerene sind

sp2-hybridisiert.

Abbildung 50: Zwei Beispiele aus der Modifikation der Fullerene.

Die Fullerene sind nach dem beriihmten US-amerikanischen Architekten Richard
Buckminster Fuller benannt, der durch seine Arbeiten zu geodatischen Kuppeln beriihmt
wurde.

Soll bei den Fullerenen ein sphérisches Gebilde entstehen, muss ein Fiinfring eingebaut
werden, der die Graphitschicht zur Woélbung zwingt. 12 Flinfringe sind nétig, wenn das
sphérische Gebilde vollstdndig geschlossen sein soll (vgl. Abb. 51). Das Ceo-Molekiil, das wie

ein traditioneller FuBball aussieht, hat 12 Flinfringe und 20 Sechsringe.
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Aufgefalteter Bereich

eines Cgy-Molekiils.

Die Lucken zwischen
' ] Finf- und Sechsringen

schlielen sich, wird der
O gezeigte Bereich gwolbt,

®

wie im FulRball zu sehen.

Abbildung 51: Kombination von 5- und 6-Ringen im Cgo-Molekiil.

Die Fullerene kdnnen nach Gl. (26) hergestellt werden. Die verschiedenen Molekule werden

dann durch Chromatographie aufgetrennt.

elektr. Lichtbogen, A 200 mbar He
zur Kuhlung
Graphits — Ca) — Ruf + Fullerene (ca. 20 %) (26)

Da es sich bei den Molekulen Ceo, C70, C76 etc. um relativ , kleine Molekiile handelt, ist der
Unterschied der bindenden MO zu den antibindenden MO, das HOMO-LUMO gap, im
sichtbaren Bereich des Lichts. Ceo ist rotviolett, Czo

Wenn 12 Finfringe fur ein geschlossenes Gebilde bendtigt werden, muss das kleinste
Fulleren das Czo-Molekiil sein, denn es besteht nur aus 12 Funfringen und bildet ein

Pentagondodekaeder. Es ist aber deutlich instabiler als Ceo.

/N
/)

%
VN
Kodremel

| _—
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Kohlenstoff reagiert bei 20 °C mit O2(g) zu CO> unter der VVoraussetzung, dass gentigend
Disauerstoff vorhanden ist. Sonst wird auch CO erzeugt, das eigentlich die Hochtemperatur-
Variante ist, die entsteht, wenn Kohlenstoff bei 1000 °C mit Disauerstoff reagiert.
Dass CO, das also bei 20 °C nur metastabil ist, nicht weiterreagiert, liegt an der hohen
Aktivierungsenergie, die aufgewendet werden muss, um die C=0-Dreifachbindung zu
spalten.
In Abb. 52 ist die thermodynamische GG-Reaktion zwischen CO(g), CO2(g) und Cgs) zu sehen,

das Boudouard-GG.

COyq *+Ci = 2CO0
°© o N
|C=0| —-=-— | C:O/
o,
Vol% 100
co,
co

100 5 o

400 1000 °C

Abbildung 52: Das Boudouard-GG mit den Existenzbereichen von CO2() und CO().

Aus Abb. 52 wird ersichtlich, dass von den beiden mesomeren Grenzstrukturen des
Kohlenstoffmonoxids nur die linke mit C=0-Dreifachbindung verwendbar ist. Die rechte
enthalt ein Elektronensextett am Kohlenstoff, welche das Molekiil ganz schlecht reprasentiert.
Beide Oxide sind im Prinzip Anhydride von Sduren. Anhydrid bedeutet ,,ohne Wasser*. Man

muss also nur Wasser zusetzen, damit die Sdure entsteht (vgl. Abb. 53).
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CO Co,
HC(O)OH H,CO,
Ameisensaure, Kohlensaure
Methansaure —
5 95—+
/ {o—c
H—C W= \
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Abbildung 53: Die zugehdtrigen Séuren zu CO und COx.

Da das CO eine Dreifachbindung besitzt, ist es dem Wasser nicht méglich, auf diese Weise
die S&ure durch nukleophilen Angriff am C-Atom zu erzwingen. Die Ruckreaktion ist kein
Problem. Mit der stark hygroskopischen Schwefelsdure kann das Wasser aus Ameisenséure

entrissen werden. Es entwickelt sich CO nach Gl. (27).

HC(O)OHag) + H2SOu4konz) S H3zO0%(aq) + HSO47@g) + CO(g)  (27)

COqz ist ein farbloses, geruchloses, erstickend wirkendes und giftiges Gas, das eine héhere
Dichte als Luft besitzt. In Tropfsteinh6hlen mit Verbindung zu vulkanischer Aktivitat ist es
daher nicht ratsam, Hunde mitzuftihren. Der Kopfe der Menschen ragen aus dem ,,See* aus

CO3, wahrend Hunde dem Gas voll ausgesetzt sind.
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CO ist ebenfalls farblos, geruchlos aber deutlich toxischer als CO2. Bei 0,3 Vol% CO-Gehalt
in der Luft tritt der Tod nach 15 min ein (vgl. Abb. 54). Es ist auch Bestandteil von
Rauchgasen bei Branden. Dazu ist CO ein brennbares Gas, das als Reduktionsmittel bei

grol3technischen Prozessen verwendet wird.

O,
)Y i )V I
N\Fe——' +CO - N‘Fe*"‘ *+0,

X ‘_ NRLRN
% kirschrot %

Hamoglobin

Abbildung 54: CO-Belegung des Hamoglobin-Molekiils.

CO wird deutlich besser gebunden als der Disauerstoff, der ja in den Zellen abgegeben
werden muss. Ein Zurickdréngen des gebundenen Kohlenstoffmonoxids gelingt nur nach Le
Chatelier mit einer erhohten O2-Zufuhr im Atemgas.

Der CO-Komplex des Desoxyhdmoglobins ist intensiv kirschrot.

CO: ist ein sehr schlechter Komplexligand und wird im Blut hauptséchlich als HCO3(ag)
transportiert. Es kann auch mit R-NHz-Funktionen zu Carbamaten R-N(H)C(O)O" reagieren.
Die Kohlenséure ist sehr zersetzlich, vor allem in Gegenwart von Wasser, das den
Zersetzungsprozess katalytisch unterstutzt, doch ein gewisser Anteil liegt im GG mit
physikalisch gelostem COzq) vor. Die Kohlenséure kann als zweiprotonige Sdure nach den

GIn. (28) reagieren.
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Coz(aq) + H2O : H2CO3(aq)

HZCOS(aq) + HZO S H30+(aq) + HCO3-(aq)

HCO3-(aq) + H2O : H30+(aq) + CO32-(aq) (28)

wobei ¢(COxzg) : ¢(H2C034q) = 600 : 1

Salze wie Hydrogencarbonate (Anion: HCO3") und Carbonate (Anion: COs%) sind in der
Natur weit verbreitet und sehr wichtig in Chemie und Technik.

Das Salz Calciumcarbonat gehort zu den bekanntesten und tragt auch zur Gebirgsbildung bei
(Alpen, Schwibische Alb, ...). Es gibt zwei Kalkkreislaufe, einen natiirlichen und einen
klnstlichen. Sie sind in Abb. 55 wiedergegeben.

Im natirlichen wird Kalk formal durch Kohlenséure in das l6sliche Calciumhydrogencarbonat
umgewandelt. Dieses kann bei Gebirgsformationen in Spalten mit dem Wasser versickern. In
Hohlen im Berg tritt das Sickerwasser wieder hervor und unter giinstigen &ul3eren
Bedingungen kann der Ldseprozess unter Freisetzung von Wasser und CO2 wieder
zuriuckgefuhrt werden. Kalk fallt aus und Tropfsteine bilden sich.

Im kinstlichen Kalkkreislauf wird CO2 durch Erhitzen bei ca. 1000 °C ausgetrieben. Der
verbleibende gebrannte Kalk wird mit Wasser angeteigt. Es bildet sich der geloschte Kalk.
Er mit Sand und Steinen zum Luftmdrtel verarbeitet und im Baugewerbe eingesetzt. Bei
Zutritt von CO- aus der Luft wird unter Wasserabspaltung wieder Kalk ausgeféllt, der die

Bestandteile des Mortels miteinander verbindet.
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Natirlicher Kalkkreislauf

Y
"

- H,0, COy,

a(HCO,)

CaCOy 2(aq)

Kinstlicher Kalkkreislauf

gebrannter
Kalk
CaO
(s)
A, -COyy Fho
geldschter
Kalk CaCO3(s) Ca(OH)z(aq) Kalk
+ COZ(g), - H,0

Abbildung 55: Natrlicher und kiinstlicher Kalkkreislauf.



116

X1. Phosphor

Phosphor ist in Phosphaten, Diphosphaten oder Triphosphaten enthalten und damit wichtiger
Bestandteil von z.B. ADP, ATP, RNA und der DNA.
Die Phosphorséure ist wichtige Grundlage dafuir und kann fir Dingemittel einfach aus

Calciumphosphat mit Schwefelsaure nach Gl. (29) gewonnen werden.

Caz(PO4)2) + 3 HoSOuag) S 3 CaSOugag) + 2 H3POuag) (29)

Fur die Medizintechnik und die Nahrungsmittelindustrie muss die Phosphorséure aber sehr
rein sein. Deswegen muss man den teuren Umweg Uber den weil3en Phosphor, P4, machen, da
dieser sehr gut durch Sublimation gereinigt werden kann.

Hierbei wendet man im Prinzip das Verfahren an, mit dem der Alchemist Brand 1669 den

Phosphor entdeckte. Kohlenstoff ist hier das Reduktionsmittel.

+ Cs); A; Luftabschluss
Urin (enthalt Phosphate) — P4 (leuchtet im Dunklen bei
Luftzutritt; phosphoresziert)

Im grof3technischen Mafstab wird noch SiO als Verschlackungsmittel (CaSiOs wird

gebildet) zugesetzt (vgl. die Gln. (30)).
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+5 0 1500 °C 0 +2
C&3(PO4)2(5) +3 SiOz(s) +5 C(s) s Pz(g) + 3 C&SiOg(z) +5 CO(g)

in H20 geleitet
2 Py S Pssy  (30)

In Abb. 56 sieht man die Strukturen von Pz und Pa(s). Mehrfachbindungen bei Elementen
hoherer Perioden sind bei 20 °C thermodynamisch instabil, weswegen P2 nur bei hoher

Temperatur existent ist. Bei 20 °C sind 6 Einfachbindungen stabiler als 2 Dreifachbindungen.

__—Wachshaut
|P==P|
P,-Tropfen (s)

P
I — Holz
N 60 °
P
LA
P P,
\
Abbildung 56: Strukturen von P2 und Ps. Das P4-Molekiil ist durch den Bindungswinkel von
60 ° sehr gespannt und daher hochreaktiv. Gezundet wurde ein historisches
Streichholz, das Pa) enthélt, durch Aufreilen der Wachshaut an einem rauen

Gegenstand.

Die hohe Reaktivitat von weiliem Phosphor zeigt sich in seinem pyrophoren Verhalten. Er
entziindet sich spontan an Luft. Dazu ist er hochtoxisch. Vergiftungen mit weil3em Phosphor
konnte der Forensiker Eilhard Mitscherlich durch Austreiben von P4 aus einer wassrigen
Aufschlammung des Mageninhaltes der vergifteten Person anhand der Phosphoreszenz des
weilRen Phosphors nachweisen. Der weie Phosphor wurde den vergifteten Personen zumeist
in Form von Streichholzkdpfen zugefihrt. Drei zerriebene Streichholzkdpfe in der Nahrung
sollen todlich gewesen sein (vgl. Abb. 56). Die Produktion von Streichholzkdpfen aus

weiRem Phosphor ist seit Beginn des 20. Jh. nicht mehr Gblich.
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Die Phosphoreszenz tritt bei einem Teilprozess der Oxidation des P4 mit Luftsauerstoff auf

(vgl. Abb. 57).
Paysy +3 034 = = P,Ogs)
h-v
- PO

1
o= Qo
ﬁw/

P406(3) I:>4O1O(s)

(R
ﬁf/ o5 it

Abbildung 57: Reaktion des weien Phosphors mit Luftsauerstoff. Im rechten Strukturbild

ist das freie Elektronenpaar am P-Atom durch die =O-Funktion ersetzt.

Die Strukturen von P4Os und P4O10 werden als Heteroadamantan-Strukturen bezeichnet, weil
ihnen die Struktur des Adamantans Ci1oH16 zugrunde liegt (siehe auch Diamantstruktur, Abb.
49). In den Heteroadamantan-Strukturen erkennt man noch das Ps-Tetraeder, eingezeichnet
beim P4O10. Da das Tetraeder beim P4-Molekul hochgespannt ist, werden die P-P-Bindung
zuerst angegriffen und nicht das freie Elektronenpaar am P-Atom.

P4Oqo ist das Anhydrid der Phosphorsaure und reagiert auRerst heftig mit Wasser zur Ortho-

Phosphorséure nach GI. (31).

P4010(s) +6 H,O S 4 H3PO, (31)
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XI1. Arsen

Arsen gehort zu den &ltesten anorganischen Wirkstoffen, das als Medikament verwendet

wurde (https://www.yumpu.com/de/document/view/13051901/morden-und-heilen-mit-arsen-

deutsches-museum/4).

Dabei stand nicht das Element As im Vordergrund, denn das ist ein schwarzer, polymerer,
fester Halbleiter, sondern das Arsen'"'oxid, As;O3, genannt Arsenik. Arsenik besitzt die
Struktur von Phosphor''oxid, P4Os (vgl. Abb. 57) und ist in gewissem Mafe wasserléslich. Es
bilden sich H,AsO3™ oder HAsO3%, die Anionen der arsenigen Saure.

Naturlich war die Giftwirkung des Arseniks seit dem Altertum bekannt. Arsenik wurde daher
als Rattengift verwendet oder Arsenik-Ldsungen im Weinbau und der Landwirtschaft als
Insektizid.

In geringer Dosis wirken Losungen mit den Anionen der arsenigen Saure wie ein
Aufputschmittel und wurden in den Apotheken als ,,Starkungsmittel* verkauft.

Im 19. Jh. war daher ein gewisser As-Gehalt allgegenwartig. Dazu kam der Einsatz von
Arseniten im sogenannten ,,Schweinfurter Grin®, einer Modefarbe mit der z.B. Tapeten
eingefarbt waren. In den damaligen feuchten Wohnraumen machte Pilze mit Hilfe des
MeVitB12-Enzyms daraus organische Arsane, die von jedem eingeatmet wurden, der sich in
solchen Raumlichkeiten aufhielt.

Wie also eine ,,echte® Arsenvergiftung nachweisen?

Dem britischen Chemiker James Marsh gelang dieses mit seiner Marsh’schen Probe.

Der Mageninhalt wurde mit Zn und H2SO4 in Wasser behandelt. Der daraus entwickelte

naszierende Wasserstoff reduzierte das Arsenik zu AsHz gemaR den GIn. (32).


https://www.yumpu.com/de/document/view/13051901/morden-und-heilen-mit-arsen-deutsches-museum/4
https://www.yumpu.com/de/document/view/13051901/morden-und-heilen-mit-arsen-deutsches-museum/4

120

Zne + HaSOueq) S ZN* (ag) + SO4% (ag) + Hagnase)

ASZOS + 6 H2(na5c) S 2 ASHS(g) + 3 HZO

4 AsHzq) + 30 S 4 As + 6 HO (32)

Das Arsan, AsHz(g), verbrennt mit fahlblauer Flamme und ein Arsenspiegel scheidet sich auf
einer kiihlen Porzellanflache ab. Man kann nun anhand der GroRe des Arsenspiegels gut
abschétzen, ob eine Menge, die zum Tode fuhrt, im Mageninhalt war.

Arsen war auch der Grundstoff fur das erste brauchbare Heilmittel gegen die Syphilis, dem
von dem deutschen Mediziner Paul Ehrlich entwickelte Salvarsan. Er gilt somit als ,,Erfinder*
der Chemotheraphie.

In Abb. 58 sehen Sie die Struktur des Salvarsans. Eine Strukturvariante war auf dem letzten

200-DM-Schein von Deutschland gezeigt.

OH OH
NH, NH,
NH,
HO,
/As\ As®
\ e
/AS—As A\S \Ai OH
H,N \As—As/
NH,
H,N
HO OH
H,N
HO H,N OH

Abbildung 58: Zwei Molekile mit verschiedenen RinggréRen, die im Salvarsan enthalten

waren.
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X111, Quecksilber

Friher wurde die Syphilis mit Quecksilber-Kuren behandelt. Es kamen sowohl Hg-
Schwitzbader, HgClxs)-Gaben als auch Hgg)-Inhalationen zum Einsatz.

Quecksilber als fliissiges Metall wurde auch als Abfihrmittel gegeben; es wirkte durch seine
hohe Dichte. Hg wird aufgrund seines Status‘ als Edelmetall nicht von der Magensdure
angegriffen.

Geféahrlich sind Quecksilber-Ddmpfe, da das Metall einen relativ hohen Dampfdruck bei

20 °C hat und Hg(g) in der Lunge zum Hg?*-lon metabolisiert wird. Giftig ist das Hg?*-lon
insbesondere deshalb, weil der Kdérper mit Hilfe von MeVitB1» daraus das toxische

Kation [MeHg(OH2)]* macht (in der Lit. meist als MeHg-Kation bezeichnet), das die Blut-
Hirn-Schranke tiberwinden kann. Quecksilber-Vergiftungen fiihren zu Haar- und Zahnausfall
und zur Zerrittung des ZNS. Ein berihmtes literaturbekanntes Beispiel ist die Figur des
,,verriickten Hutmachers® in Lewis Carols Méarchen von ,,Alice im Wunderland®. Die Hiite
wurden damals mit HgCl>-haltigen Losungen behandelt. Beim HeiRdampf-Pressen der Filze
auf Modellkdpfe wurden groBe Mengen Hg?*-haltiger Dampfe freigesetzt und eingeatmet.
Daher war ,,mad as a hatter* in angelsdchsischen Landern ein géngiger Ausdruck.

Fallen kann man das Hg?*-lon mit Sulfid-lonen nach GI. (33) als schwarzen Niederschlag.
HY* e + S¥a) S HYS (33)
HgS besitzt ein Loslichkeitsprodukt von 10->* mol?/L2,

Quecksilber'-Salze mit dem lon (Hg-Hg)?* sind ebenfalls bekannt, so das Kalomel (,,schones

Schwarz*), Hg,Cl,. Es ist farblos und heift so, weil das Hg2?*-lon in Gegenwart von
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Ammoniak nach Gl. (34) disproportioniert. Das gebildete elementare Quecksilber fallt

schwarz aus.

Cl-Hg-Hg-Cl) + 2 NHz@qy S Hgqy, + [HI(NH3)2]" @g) + 2 Cleg)  (34)
schwarz

Das [Hg(NH3)2]%*-1on ist valenzisoelektronisch zu [Ag(NHs)2]* und besitzt daher die gleiche
Struktur.

Quecksilber(11)-lonen werden fiir die Uberwachung der Qualitat des Trinkwassers benétig. In
Gl. (35) wird die Bildung von Nesslers Reagenz gezeigt, das in Gegenwart von Ammoniak zu
einem braunen Salz der Millon’schen Base reagiert (vgl. Abb. 59). Ammoniak im
Trinkwasser deutet auf Verwesungsprozesse hin, z.B. auf tote Nagetiere im

Trinkwassersystem.

HO*eq) + 4 ey S [HI(Da]*@q) (35)

) NH,
[Hg(1),]= —
Nesslers Reagenz [Hg,NIIH,0
—
Reaktionskaskade braun

Salz der Millon'schen Base

Abbildung 59: Nachweis von Ammoniak im Trinkwasser.
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XI1V. Schwefel

Die Gewinnung von Schwefel lauft heute Uber den Claus-Prozess, der sich an die

Entschwefelung von Erddl anschlielit [vgl. die GIn. (36)].

2 HaSg) +3 Ozg) S 2302 + 2 H0(g)
Soz(g) +2 HzS(g) S 3/8 Sg(s) + 2 HzO(g) (36)

Bei 20 °C liegt der Schwefel in der ,,Kronenform* als Sg-Molekiil vor (Abb. 60).

\S\

7 /7

~

7N
Abbildung 60: Schwefel-Molekl.
Das Sg-Molekiil 16st sich sehr schlecht in Wasser, hervorragend aber in CS,.
Der Schwefelwasserstoff in (37) ist extrem (ibelriechend (Geruch nach faulen Eiern) und

toxisch (Toxizitat ungefahr wie H-C=N). Fur kleine Handversuche kann er mittels Gl. (37)

entwickelt werden.
FES(S) + 2 HCl(aq) s FGC'g(aq) + HQS(g)T (37)

Wird Schwefel verbrannt, entsteht SO2(g) nach Gl. (38).
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A
Sg) + 8 Ozq) 5 8 S0z (38)

Das SO»-Molekul wird zum Schwefeln von Wein oder Trockenfriichten verwendet, da es die

enzymatische Braunung stoppt und desinfizierend wirkt. Dazu bindet es im Wein den

Acetaldehyd, der ansonsten zu unangenehmen Geschmacksnoten fuihren wirde (Abb. 61).

S
107 o
7 7 ¢
3 \L\—/ o Y
= H O
—O _ 9,51 70N
101 //OI H I?I ﬁ /
/ =——= H.C—C—S—
HC—C—S® * o, = "R VD
'?H/ﬁ\
H,C—C—S—0|
LN
H \O/

Abbildung 61: Reaktion von SO> mit Acetaldehyd mit Darstellung des SO2-Molekiils nach

dem VSEPR-Konzept.
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Aus SO und Disauerstoff kann SOz nach Gl. (39) hergestellt werden.

A, <V205>
SOy + %20y S SOz (39)

Das gasformige SOz wird in Schwefelsdaure geleitet um Dischwefelsdure zu gewinnen. Wirde

man das SOz direkt in Wasser leiten, wére die Reaktion zu heftig. In Abb. 62 ist die Reaktion

dargestellt.
IO\S/OI
0, (9)
SOz +HySO, H25,07()
© Ho _
— - O! o — -0
10 Ol - N Ol N
p\ﬁ/ o /. \ﬁ(_ |2
+ pd \ o—
H—07 "\
\O/\/_ | o \O/ |(-D \EOI
H
©) Ho _ Ho _
CN o 7 s H—0_ o 9 s
\S/_ S/O/ - \S/_ S/O/
[\ |\
\O/ |/‘ \Ol \O/ \OI

Abbildung 62: Herstellung von Dischwefelséure.

Die Dischwefelsdaure wird mit Wasser zur Schwefelsdure nach Gl. (40) hydrolysiert.
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H23207(|) +H,0O 5 2 HzSO4(|) (40)

Eine weitere wichtige Schwefelverbindung ist das Thiosulfat, S,03>". Es wird in der
lodometrie als Reduktionsmittel verwendet. Dazu dient es im Fixierprozess der Photographie
und als ,,Antibrom* bei Unféllen mit Bryg).

Die Herstellung erfolgt nach Gl. (41).

0 +4 +2
1/8 Sg(s)'*'SOBZ-(aq) S SZOSZ_(!’J‘Q) (41)

In Abb. 63 ist der Reaktionsmechanismus zu sehen.

©
IS s S| o NN\
NN N //\/\/\/\/
N S VAN
oo N4
101 \/@
©

v
7S\ /D S

//\/\/\/\/

@\ \/ \ /\
t etc. \/e
7 1S0,%

Abbildung 63: Abbau des Sg-Rings mit Sulfit-lonen zum Thiosulfat.

Das Sulfit-lon in Abb. 63 greift den Sg-Ring nukleophil mit dem freien Elektronenpaar am
Schwefel an und nicht mit einem freien Elektronenpaar der Sauerstoffatome aufgrund des
Pearson-Prinzips (HSAB-Konzept, weich-weich-WW).

Ist der Ring gedffnet, konnen weitere Sulfit-lonen die Schwefelkette abbauen, bis nur noch
Thiosulfat-lonen vorliegen. Die Reaktion ist eine kombinierte Lewis-S&ure-Base-

Redoxreaktion. In GI. (41) ist nur der Charakter der Redoxreaktion erkennbar.
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Thiosulfat-lonen sind auch sehr geeignet im Schulunterricht den Faraday-Tyndall-Effekt
vorzustellen. Er ist fur die -rote Farbe des Sonnenuntergangs verantwortlich. Beim
Durchtritt des Sonnenlichts in der Erdatmosphére wird der blaue Teil des Sonnenlichts an
mikroskopisch kleinen Teilchen (Staub, Wassertropfen) gestreut, der -rote Anteil fallt in
unser Auge. Der Grund liegt in der kurzen Wellenldnge des blauen Lichts, die eine
Streuwechselwirkung mit den kleinen Teilchen zuldsst (die Teilchengrofie liegt in derselben
Grolkenordnung wie die Wellenlénge).

Die Reaktionsmischung besteht aus Thiosulfat und Salzséure (vgl. die GIn. (42)).

2 H'@g) + $205% (@) S H2S203()

H28203(aq) S HZO + Soz(aq) + 1/n Sn (42)

Es wird die instabile Thioschwefelséure gebildet, welche in Wasser, Schwefeldioxid und
nanoskalige Schwefelkristéllchen zerfallt. An den nanoskaligen Schwefelkristallchen wird das
blaue Licht gestreut. Die Schwefelkristéllchen enthalten viel vom bei

20 °C metastabilen Se-Ring, der sich langsam in den stabilen Sg-Ring umwandelt. Je weiter
die Kristallchen wachsen, desto dunkler wir das rote Licht bis zum Erléschen des Lichtkegels.

In Abb. 64 ist der Aufbau im Labor und fiir die Schule (mit OH-Projektor) zu sehen.



128

<.,
E
weildes Licht
7 — gelb-
rotes
. nanoskalige Licht
weiRblaues S,-Teilchen.
Licht
Aufbau fiir die Schule
-~ \)
g Leinwand

% \
/ Petri-Schale mit

OH-Projektor . .
Reaktionsmischung

Abbildung 64: Aufbau fur den Faraday-Tyndall-Effekt.
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Periodensystem der Elemente

1
Ordnungszahl Elektronegativitét
2 1 220 | (Pauling-Skala) [ - gasférmig (25 °C, 1013 mbar)
H Br - flussig (25 °C, 1013 mbar)
3 098|484 157 : B
) Wassoratof Li - fest (25 °C, 1013 mbar)

Li Be 1.01

“;'9“;“ B"g‘,':]"{'"' relative Atommasse Tc* - kein stabiles Isotop bekannt
11 93|12 131

Na | Mg

Matri Magnesi Alumini i
—+— - 4 5 6 7 8 9 0 N 12 | Myminam | St
19 o082 |20 100|201 135 |22 15423 163|24 166 |25 155|26 183 |27 188|28 197|290 190 [30 165|31 181 |32 200

K Ca Sc Ti \' Cr | Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga | Ge
Kalium Calcium Scandium Titan Vanadium Ghrom Mangan Eizen Cobalt Nichsl Kupfsr Zink ‘Gallium Garmanium
30,10 40,08 44,96 47,87 50,94 52,00 54,04 55,85 58,03 58,60 63,55 65,20 69,72 72,61
37 062|38 095|390 122 |40 133 |41 160 |42 216 |43 190 |44 22045 228 |46 220|47 193 |48 169 |40 178 |50 1,9

Rb | Sr Y Zr Nb | Mo | Tc* | Ru | Rh | Pd | Ag | Cd In Sn
Rubidium Strontium Ytrium Zirconium Niob El Technatium Ruthenium Rhodium Palladium Silbar Cadmium Indium Zinn
85,47 87,62 88,91 91,22 92,91 95,94 98,00 101,07 102,91 106,42 107.87 11241 114,82 118,71
55 079 |56 089 72 130 |73 150 |74 23 |75 190 |76 220 |77 22078 228|79 254 |80 =200 [81 204 |B2 233

57 -

Cs | Ba Hf Ta w Re | Os Ir Pt | Au | Hg Tl Pb
Caszium Barium 71 Hafnium Tantal Wolfram Rhenium ‘D=mium Iridium Platin Gold Quecksilbar Thallium Blsi
132,91 137.33 178,49 180,94 183,85 186,21 190,2 192,22 195,08 196,97 200,59 204,38 207,20
87 070|888 090 104 105 106 107 108 109 110 111 112 113 114
Fr* | Ra* Db* | Sg* | Bh* | Hs* | Mt* | Ds* | Rg* | Cn* | Nh* | FI®
Francium Radium i i Bohrium Hassium vitniaril il i [ i il HNihonium F i
223,00 226,03 262,00 263,00 262,00 265, 266,00 281,00 282,00 285,00 280,00

59 113|60 114 |61 193 |62 117 120 |64 12065 120|66 12267 123|68 1,24|69 125|70  1i0|7T1 127
Pr Nd [Pm* | Sm | Eu | Gd | Tb | Dy | Ho Er [ Tm | Yb | Lu
140,91 144,24 145,00 150,36 151,97 157,25 158,93 162,5 164,93 167. 168,93 173,04 174,97
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