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Schlsselbegriffe sind im Folgenden unterstrichen und in der alphabetische Ubersicht am
Ende des Skripts alphabetisch zusammengestellt.

Definitionen; Einteilung der Stoffe; Messgréf3en

,Chemie* kann man als diejenige Naturwissenschaft definieren, die stoffliche Verdnderungen
beschreibt (im Gegensatz zur Physik, die sich mit Zustandsédnderungen von Stoffen befasst,
ohne dass deren stoffliche Identitat veréandert wirde). Ein Beispiel ist das Rosten von Eisen
(Fe): Das Metall Eisen ist charakterisiert durch seinen metallischen, silbrig-grauen Glanz, eine
Dichte von 7.8 g cm™, die Befahigung den elektrischen Strom und Warme zu leiten, von
einem Magneten angezogen zu werden, duktil (schmiedbar) zu sein. Im Kontakt mit feuchter,
Kohlendioxid-haltiger Luft rostet Eisen — ein chemischer VVorgang, denn die stoffliche Natur
andert sich nun. Aus dem Element Fe wird die Verbindung Rost (ungefahre
Zusammensetzung Fe,03-xH,0), mit neuen Eigenschaften: Rost ist eine rotbraune, pulvrig-
porése Substanz, die den elektrische Strom und die Warme nicht mehr leitet und nicht
magnetisierbar ist. Ein weiteres Beispiel fir einen chemischen Vorgang ist die ,,Verbrennung*
der Glucose (CgH1206) durch den eingeatmeten Sauerstoff im Organismus: Glucose wird
hierbei durch den Sauerstoff (O,) zu H,O und CO, abgebaut. Diese Reaktion liefert Energie,
die zuvor als ,,chemische Energie* in der Glucose gespeichert war. Chemische Umsatze sind
generell mit energieliefernden oder -verbrauchenden Prozessen verkniipft; meist wird hierbei
die Energie in Form von Warme umgesetzt.

Um die Vielfalt der uns umgebenden Stoffe zu ordnen, unterteilt man die Stoffwelt in
Gruppen. Dies kann auf unterschiedlichen Ebenen geschehen: Im voraristotelischen
Griechenland kannte man vier ,,Elemente” (Feuer, Wasser, Erde, Luft) als unterschiedliche
Auspragungen einer ,,prima materia“; unter Aristoteles kam eine ,,quinta essentia“, der
»Geist“ oder ,,Ather*, hinzu. Eine praktisch deckungsgleiche Unterteilung gibt es im
Buddhismus (Feuer, Wasser, Erde, Wind; Raum).

Systematisch, und fir die Chemie ,,passend”, kdnnen Stoffe nach folgendem Schema,
dem ein hierarchisches Prinzip zugrunde liegt, eingeteilt werden:
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Heterogene — uneinheitliche — Systeme setzen sich aus Phasen zusammen, an deren Grenzen
sich die Eigenschaften des die Phase aufbauenden Stoffes sprunghaft andern. Beispiel: Granit
(zusammengesetzt aus Feldspat, Quarz und Glimmer), Blut (eine Suspension von
Blutkdrperchen im Blutplasma), Milch (eine Emulsion von Fetttrépfchen in einer wéassrigen
Losung), Rauch und Nebel (Aerosole, die feste Teilchen oder Flussigkeitstropfchen in Luft
dispergiert enthalten). Homogene — einheitliche — Stoffe weisen keine sprunghaften
Anderungen ihrer Eigenschaften innerhalb des Stoffsystems auf. Man erhalt sie durch
Auftrennung heterogener Stoffe (Sedimentation, Filtration, Zentrifugieren, Sieben, Auslesen,
...). Homogene Systeme kdnnen entweder Lsungen sein (Salzldsung, Zuckerlésung, Wein,
Messing, Wasserstoff in Platin) oder Reine Stoffe. Reine Stoffe erhédlt man aus Lésungen
durch Trennverfahren wie Destillieren, Extrahieren oder Chromatographie. Reine Stoffe
kénnen Verbindungen sein (Feldspat, Quarz, Glimmer, Salz, Zucker, Wasser, Alkohol,
Kohlendioxid) oder Elemente (Sauerstoff, Kupfer, Zink, Schwefel, Helium, Phosphor).
Verbindungen lassen sich mittels chemischer Verfahren in Elemente zerlegen. Elemente
kénnen molekular aufgebaut sein (O, Os, Sg, P4) oder atomar (Edelgase, Hg-Dampf).
Natdrlich vorkommende Atome sind in der Regel polynuklid (Ausnahme: Fluor, das
mononuklid ist). Polynuklide Elemente (z. B. die drei Wasserstoffisotope Wasserstoff,
Deuterium, Tritium) kdnnen aber mit speziellen Methoden, z.B. Massenspektrometern oder
Diffusion, in Mononuklide zerlegt werden. Die Begriffe ,,Nuklid“ und ,,Isotop* werden im
néchsten Kapitel erlautert.

In der Chemie geldufige MessgroRRen sind in der Tabelle zusammengestellt. Eine
Besonderheit ist hier die Stoffmenge (Einheit: mol). 1 mol eines beliebigen Stoffes umfasst
stets 6.023-10% elementare Einheiten (Avogadrosche Zahl N,). Elementare Einheiten kénnen
sein: Atome, Molekiile, Elektronen, Photonen usw. Konzentrationen und Energieumsatze
werden Ublicherweise auf die Stoffmenge bezogen. Die in der Chemie verwendete
EnergiegroRe ist meist die Enthalpie (H, von heat content = Warmeinhalt) bzw. die

Reaktionsenthalpie AH. AH gibt den molaren Energieumsatz (Energieumsatz pro mol) einer
chemischen Reaktion bei konstantem Druck an.

In der Chemie gelaufige Messgréfzen

Messgrofie Symbol Einheit

Masse? m g (oder kg)

Stoffmenge n mol

Volumen Y | (oder ml, oder cm®)
Energie (hier: Entahlpie) H J (Joule)

Dichte D glcm® p=mNV
Stoffmengenkonzentration  c¢° mol/Il c=n/V
Molmasse M g/mol; D& M=m/n"
molare Reaktionsenthalpie AH kJ/mol

& Nicht zu verwechseln mit Gewicht (eigentlich eine schwereabhangige Kraft; K =m-b, b =
Beschleunigung). ® Die Einheit Da (Dalton) wird vornehmlich in der Biochemie verwendet. 1
Da ~ 1 atomare Masseneinheit u; s. weiter unten). ¢ Z. B. entspricht eine isotonische
Kochsalzldsung (0.9 %ig) einer Stoffmengenkonzentration von rund 0.15 mol/I. d Bezogen
auf 1/12 der Masse des Kohlenstoffisotops **C.



Teile und Vielfache der Grundeinheiten:

102 milli (m) 10 kilo (K)
10°  mikro (p) 10°  mega (M)
10°  nano (n) 10°  giga (G)
102 pico (p) 10 tera (T)
10" femto (f) 10"  peta (P)
10" atto (a) 10" exa (E)
Atombau

Im Jahre 1911 stellte Rutherford ein Experiment vor, mit dem zum ersten Mal der Aufbau der
Atome entschliisselt wurde. Bis dahin hielt man Atome fir ,,miniaturisierte, ideal-elastische
Ballchen®, die nicht weiter teilbaren Grundeinheiten eines Elementes. Das Experiment ist in
der unten stehenden Abbildung skizziert: Rutherford beschoss — unter Verwendung einer
Radiumquelle — eine duBerst diinne, nur wenige Atomschichten dicke Goldfolie (Gold = Au)
mit a-Teilchen. a-Teilchen sind zweifach positiv geladene Heliumkerne (2 Protonen + 2
Neutronen). Er beobachtete, dass der weitaus grofite Teil der a-Teilchen ungehindert durch
die Folie hindurchtrat und schloss daraus, dass die Atome im Wesentlichen leer sind. Ein
kleiner Teil wurde abgelenkt, und zwar in einer Weise, wie sie nur durch eine abstoRRende
Wechselwirkung zwischen zwei gleichnamig geladenen Teilchen erklart werden kann; ein
noch kleinerer Teil wurde reflektiert. Aus diesen Beobachtungen liel? sich der Schluss ziehen,
dass (i) die Masse der Atome auf einen sehr kleinen Raum konzentriert ist — den Atomkern,
und dass (ii) der Atomkern wie die a-Teilchen positiv geladen ist. Da ein Atom insgesamt
neutral ist, muss eine nahezu masselose Hille negativer Ladung die positive Ladung des
Kerns kompensieren. Die negative geladene Hille definiert das Volumen des Atoms. Die
Relation zwischen Kerndurchmesser und Durchmesser des Atoms liegt bei 10™ (Wasserstoff:
Atomdurchmesser: 10™° m = 100 pm, Kerndurchmesser: 10™>m = 1 fm). Das entspricht grob
der Relation eines Kirchenschiffes zu einem Stecknadelkopf.
N
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Tréger der positiven Ladung sind die Protonen (p; Ladung +1, molare Masse ~1), Trager der
negativen Ladung sind die Elektronen (e’; Ladung —1, molare Masse 1/1836 der des Protons).
Zusatzlich zu den Protonen enthalten die Kerne (mit Ausnahme des ,,normalen* Wasserstoffs)
noch Neutronen (n; Ladung 0, molare Masse vergleichbar der des Protons). Weitere
Elementarteilchen (s. Tabelle), die u.a. im Kontext Radioaktivitit eine Rolle spielen, sind das
Positron (e*oder B*, das Antiteilchen zum Elektron) und das Neutrino v.

Elementarteilchen

Name Symbol Ort/ Ruhemasse (u?) bzw. Ladung
Entstehung Molmasse (g mol™)

Proton p, H Atomkern 1.00728 +1



Neutron n Atomkern 1.00867 0

Elektron e,p Atomhdille/ 0.00055 -1
Zerfall eines n

Positron e", B’ Zerfall eines p 0.00055 +1

Neutrino % Zerfall eines p ~0 0
oder n°

& ,u“ steht fur atomic mass unit (atomare Einheit = 1); 1 u ~1Da
b Beim Zerfall eines Neutrons entsteht ein Antineutrino, beim Zerfall eines Protons ein
Neutrino

Charakteristische Grof3en fiir einen Atomkern sind die Massenzahl und die Kernladungszahl.
Ein derart gekennzeichneter Kern heil3t Nuklid. Die Massenzahl ergibt sich als Summe aus
Protonen und Neutronen, die Kernladungszahl ist die Summe der Protonen (und somit die
Gesamtladung des Kernes). Sie hei3t auch Ordnungszahl, da sie zugleich angibt, an welcher
Stelle des Periodensystems ein Atom eingeordnet ist. Nuklide derselben Kernladungszahl aber
unterschiedlicher Massenzahl nennt man Isotope (ein und desselben Elementes); Isotope
unterscheiden sich also nur durch die Anzahl der Neutronen; sie stehen im Periodensystem an
der selben Stelle (iso topos). Man pflegt die Kernladungszahl (Ordnungszahl) unten links, die
Massenzahl oben links an ein Elementsymbol zu schreiben. Beispiele:

1 2 3 . _ . . i
H iH 1H  Die Wasserstoffisotope Protium, Deuterium und Tritium
12 13 . 14 _ . .

€ & 6C Diedrei wichtigsten Kohlenstoffisotope
zgg U Zggu Zwei der gebrduchlichsten Uranisotope

Fur Deuterium ist auch das Symbol ,,D* gebrauchlich. Tritium (auch mit dem Symbol ,, T*
abgekdrzt), C-14 und die beiden Uranisotope sind instabil (radioaktiv).

Radioaktivitat

Radioaktivitét ist eine die Instabilitat von Atomkernen begleitende Eigenschaft. Instabil sind
vor allem die schwereren Nukliden (Beispiele: Radium, Uran, Plutonium); Radioaktivitat tritt
aber auch bei leichteren Nukliden auf, wenn diese eine gegeniber den Protonen gréReren
Neutronenuberschuss haben (Beispiele: Tritium, Kohlenstoff-14). Die wichtigsten
Zerfallsformen sind

- a-Zerfall (Emission zweifach positiv geladener Heliumkerne der Masse 4)

- [B’-Zerfall (Emission von Elektronen)

- B’-Zerfall (Emission von Positronen)
Begleitend tritt fast immer auf

- y-Strahlung (extrem kurzwellige = energiereiche elektromagnetische Strahlung)

o-Teilchen werden im elektrischen Feld zum negativen, 3-Strahlen zum positiven Pol hin
abgelenkt. Die y-Strahlen erfahren keine Ablenkung. Wéhrend y-Strahlen eine hohe
Durchdringkraft haben (Abschirmung erfolgt erst durch 80 mm dickes Aluminiumblech), ist



die Reichweite von a-Strahlen wegen ihres hohen Wirkungsquerschnittes besonders gering
(0.005 mm Alu-Blech). Elektronen liegen dazwischen (0.5 mm Alublech).

Beispiele fur radioaktiven Zerfall:

) . 223 219 4
a-Zerfall: o Ra —— 86Rn + 2He

1 1 0 O
{On — lp+-le+0V]
1 1 0 0
{1p — 0n+ 1e+0\/]

p-Zerfall: iC  —— UN + Je
Bt-Zerfall: 0K — 40 0
19 18Ar + 1€

. 99
y-Zerfall: 0Tc —— BTc+y

Beim a-Zerfall (Erniedrigung der Kernladungszahl um zwei Einheiten) riickt das neu
entstandene Element (das Tochterelement) im Periodensystem um zwei Positionen nach links,
beim B’-Zerfall (Erhohung der Kernladungszahl um eine Einheit) um eine Position nach
rechts, beim B*-Zerfall (Erniedrigung der Kernladungszahl um eine Einheit) um eine Position
nach links. Der Tochterkern liegt in der Regel zunachst im angeregten Zustand vor, der sich
durch Emission eines y-Quants stabilisiert (Ubergang in den Kern-Grundzustand). In einigen
Fallen sind die angeregten Zusténde vergleichsweise stabil, was durch ,,m* (fur metastabil)
hinter der Massenzahl gekennzeichnet wird (s. das Technetium-Beispiel oben). In der
Radiodiagnostik finden vor allem die Positronen-Emissions-Tomografie (PET) insbesondere
mit Jodisotopen, sowie — in der y-Strahlen Diagnostik — *™Tc Verwendung.

Fur die das Ausmald an Aktivitét eines radioaktiven Elementes ist die Halbwertszeit ti; ein
Mal. Sie gibt an, in welchem Zeitraum die Hélfte der Kerne einer urspriinglich vorhandenen
Menge eines Elementes zerfallt. Je kirzer die Halbwertzeit, um so ,,aktiver” ist also ein
Nuklid. Beispiele fur Halbwertszeiten. (a = Jahr [annum], h = Stunde [hora], s = Sekunde).

3 - 14 -

H 12352 P ic 55708 P ®Mrc 6h v BTc 210°a f
123 235 285

51 132h B HU 710%a « U 4510°a « 11,Cn 34s o

Uran wird in Kernkraftwerken und auch waffentechnisch (Atombombe) verwendet.
Technetium-99m (**™Tc) ist ein metastabiler y-Strahler, der mit einer Halbwertszeit von 6
Stunden in **Tc zerfallt (das als B-Strahler mit einer Halbwertszeit von 2-10° Jahren weiter
zerfallt). **™Tc spielt in der medizinischen Radiodiagnostik eine wichtige Rolle. Copernicium
(Cn) ist das z.Zt. ,,jungste* kinstlich hergestellte Elemente. Kohlenstoff-14 und Tritium
(beide Isotope sind B -Strahler) werden bei der Altersbestimmung verwendet, Tritium z.B. bei
der Alterskontrolle von Wein oder der Datierung von unterirdischen Wasserreservoirs, C-14
bei der Datierung archaologischer Funde, sofern diese organische Materialien enthalten
(Carbon-Methode): Solange ein Organismus, z.B. ein Baum, lebt, tauscht er seine Biomasse
und damit auch seinen Kohlenstoff stdndig mit der umgebenden Atmospharenluft aus, die im
Kohlendioxidgehalt stets einen weitgehend konstanten Prozentsatz an **CO, aufweist. Nach
dem Fallen des Baumes, erfolgt dieser Austausch nicht mehr. Der Gehalt an **C nimmt stetig
ab; uber die Rest-Aktivitat lasst sich der Zeitpunkt bestimmen, zu dem der Baum gefallt
worden war.




Gemessen wird die Aktivitdt eines Radionuklids in Bequerel (Bq). 1 Bq = 1 Zerfall pro
Sekunde. (Mitunter wird auch noch die Einheit Curie, Ci, verwendet. 1 Ci = 3.7-10"° Bg; dies entspricht
der Aktivitat von einem Gramm Radium).

Die Beurteilung der biologischen Wirkung radioaktiver Strahlung erfolgt durch die
Energiedosis; sie wird in Gray (Gy) angegeben; 1 Gy = 1J/1kg (d.h. absorbierte
Strahlungsenergie pro Masse). Die Aquivalentdosis beriicksichtigt auch die Strahlungsart:

Aquivalentdosis = Energiedosis x Q, wo Q ein von der Strahlungsart abhangiger Faktor ist (Q

= 20 fur o; 1 flr B, y und Rontgenstrahlen; 3-10 fur Neutronen). Angegeben wird die
Aquivalentdosis in Sievert (Sv), Einheit J/kg. (Gebrauchlich ist auch noch die Einheit rem [rontgen
equivalent man);1 Sv entspricht 100 rem).

Strahlenbelastung des menschlichen Korpers in mSv/Jahr

Naturlicher Hintergrund (z.B. Radon, kosmische Strahlung) 1
Interne Belastung (z.B *C und “°K) 0.25
Eine Rontgendurchleuchtung 0.1
Computer-Tomographie 20
Krebstherapie 30-70
Umgebung Tschernobyls 100

Kernchemische Prozesse spielen weiterhin eine Rolle bei der Kernfusion und bei der
Kernspaltung. Die Kernfusion ist z.B. der energieliefernde Prozess in unserer Sonne (und
anderen Fixsternen): Hier verschmelzen 4 Protonen (= Wasserstoffkerne) zu Helium. Dabeli
werden Positronen freigesetzt. Daneben entstehen Neutrinos.

1 4 0 0
41H —— THe+ 2 p*+2.v

Vergleicht man die Masse des Heliumkernes mit der Summe der Massen der den Heliumkern
aufbauenden zwei Protonen und zwei Neutronen, so kommt man zu einem Defizit von
0.036608 g/mol. Die Umrechnung dieses Massendefektes in Energie mit Hilfe der
Einsteinschen Energie-Masse-Beziehung E = mc? (E = Energie, m = Masse, ¢ =
Lichtgeschwindigkeit = 3-10® m/s) ergibt eine Energiemenge von 3.3-10%? J/mol; vergl. die bei
der Knallgasreaktion (2H, + O; — 2H,0) frei werdende chemische Energie von ca. 3-10°
J/mol).

Kinstlich Fusion, z.B. in der Wasserstoffoombe, verlauft gemal folgender Reaktion:

6pi+ 2 4

Die in Kernkraftwerken durchgefiihrte kontrollierte Kernspaltung z.B. von angereichertem
Uran (Anreicherung des Isotops U-235) liefert Nutzenergie. Die Spaltung wird mit
langsamen, so genannten thermischen Neutronen durchgefihrt, z.B. gemé&l der Gleichung:

235 92 142 1

1
+ E—— Kr +
92U 0n 36 56 Ba + 2 On

Da hierbei mehr Neutronen frei als eingesetzt werden, bedarf es einer diffizilen Steuerung, um
einerseits das Erléschen, andererseits das Durchbrennen des Reaktors zu verhindern. 1 g Uran
liefert 8:10% J; das entspricht dem Brennwert von 2.4-10% kg Kohle.




Das Bohr-Sommerfeldsche Atommodell

Das von Niels Bohr ab 1913 entwickelte und von Sommerfeld verfeinerte Atommodell
beschreibt in differenzierter Form die Struktur der Elektronenhille der Atome und vermittelt
damit einen Zugang zum Verstandnis chemischer VVorgéange: Stoffumwandlungen sind
Umstrukturierungen der (&ufReren Bereiche) der Elektronenhillen. Grundlage der Bohrschen
Vorstellungen waren Beobachtungen von Spektren insbesondere des Wasserstoffatoms: Fihrt
man einem Wasserstoffatom Energie zu, so geht es unter Aufnahme dieser Energie in einen
angeregten Zustand Uber. Ein solcher angeregter, energiereicher Zustand hat aber nur eine
geringe Lebensdauer (Mikro- bis Nanosekunden); der Wasserstoff kehrt, tiber
Zwischenzustande, in den Grundzustand zuriick und emittiert die Energie dabei wieder, u.a. in
Form sichtbaren Lichtes.

H + Energie — {H}* — H + Energie (in Form elektromagnetischer Strahlung, ,,Licht*)

Energieinhalte sichtbaren Lichts

Farbe ~Wellenldnge (nm) Energie (kJ/mol)
Rot 700 171
Grun 550 217
Blau 450 266
Violett 400 299

Durch ein Prisma wird das emittierte Licht in eine Reihe enger Frequenzbénder aufgelost.
Bohr interpretierte diese Vorgange mit einem ,,Planetenmodell“ des Atoms:

Elektronenspriinge von angeregten
Zustanden auf den Zustand n = 2

Blende Aufzeichnung

,,,,,,,,,,

656 nm
Spektral-
linien im Vis
486 nm )
(Balmer-Serie)
434 nm
_ 410 nm
Wasserstoffatom mit ) . . _
Elektronenbahnen (n =1, 2, 3, 4, 5, 6) fr Spriinge, die auf n = 2 enden:
(n = 1 ist der Grundzustand) Balmer-Serie (sichtbares Licht, Vis)

1. Das die Atomhiille des Wasserstoffatoms reprasentierende Elektron umkreist den
Atomkern auf einer Bahn (Schale). Dies geschieht ohne Energieverlust. (Mit diesem
Postulat liegt eine Abkehr von klassischen Vorstellungen der Physik vor: bei
klassischer Betrachtung musste eine bewegte Ladung Energie abstrahlen; das Elektron
wirde also kontinuierlich Energie verlieren und schlief3lich in den Kern stiirzen, was
einer Instabilitat des Atoms entsprache, die aber nicht beobachtet wird).



2. Das Elektron kann unterschiedliche Bahnen mit unterschiedlichem Abstand vom Kern
einnehmen. Erlaubt sind aber nur Bahnen, die der folgenden Bedingung genlgen:
Bahnumfang x Impuls = ganzzahliges Vielfaches des Plankschen
Wirkungsquantums,
2nr x mv = nh
r = Bahnradius, m = Masse, v = Geschwindigkeit, n = 1,2,3..., h = Planck-
Konstante. In anderen Worten: Der Bahndrehimpuls ist gequantelt.

3. Bei der Aufnahme von Energie springt das Elektron vom Grundzustand (n = 1,
entsprechend der kernndchsten Bahn, der K-Schale) auf einen der hoher liegenden
Zustande (n = 2: L-Schale, n = 3: M-Schale, n = 4: N-Schale, usw.). Dieser Ubergang
vom Grundzustand zu angeregten Zustédnden erfolgt diskontinuierlich, d.h. das
Elektron befindet sich zum Zeitpunkt x im Grundzustand, zum Zeitpunkt y im
angeregten Zustand, im Zeitintervall x bis y aber nicht dazwischen.

4. Bei der Rickkehr in tieferliegende Zustande und in den Grundzustand (auch wieder
diskontinuierlich) werden Energiebetrage emittiert, die den Energiedifferenzen
zwischen den einzelnen Zustanden (Bahnen) entsprechen. Eine Analyse des
emittierten Lichtes gibt dann Auskunft uber die energetischen Zusténde der diskreten
Bahnen, auf denen das Elektron sich befinden kann.

Die Zahl n (1, 2, 3, ...) definiert die erlaubten Energiezustéande des Elektrons. Sie wird als
Hauptguantenzahl bezeichnet. In der Verfeinerung von Sommerfeld sind diese
Hauptenergieniveaus unterteilt in Energie-Unterniveaus, anschaulich Ellipsenbahnen
unterschiedlicher Exzentrizitét, charakterisiert durch die Nebenquantenzahl I. | kann Werte
von 0 bis n-1 annehmen:

n=1 1=0 (s) (Exzentrizitat = 0: Kreisbahn)

n=2 1=0 (s) =1 (p)
n=3 1=0 (s) =1 (p) =2 (d)
n=4 1=0 (s) =1 (p) =2 (d) =3 (f)

Fur die Nebenquantenzahlen, die die Energieunterniveaus unter der jeweiligen
Hauptquantenzahl bestimmen, werden auch die Buchstabens (I=0),p (I=1),d (I=2) und f
(I'=3) verwendet, und man spricht dann von s-Elektronen, p-Elektronen usw., bzw. von s-
(Unter)niveaus, p-(Unter)niveaus usw.

Im Magnetfeld spalten die durch n und | gekennzeichneten Niveaus weiter auf, beschrieben
durch die Magnetquantenzahl m, die von —I Gber 0 bis +I lauft, also z.B.

I=2:m=-2,-1,0, +1, +2

Damit gibt es unter | = 0 ein, unter | = 1 drei, unter | = 2 fiinf und unter | = 3 sieben
magnetische Unter-Unterniveaus. Im ungestérten Atom sind diese durch m gekennzeichneten
Zusténde energiegleich (entartet).



Das folgende Schema fasst die Abfolge und Aufsplittung der Energieniveaus
(Elektronenbahnen) fiir die Hauptquantenzahlen 1-4 zusammen, wobei die magnetischen
Unter-Unterniveaus fur jeden I-Typ (s, p, d, f) im selben energetischen Zustand (also entartet)
eingezeichnet sind. Man beachte, dass das 4s-Niveau energetisch etwas giinstiger liegt als das
3d-Niveau (— Nebengruppenelemente). Jedes der durch n, | und m beschriebenen Niveaus
kann mit maximal zwei Elektronen besetzt werden. Die Unterscheidung der beiden
Elektronen erfolgt durch deren Spin (anschaulich: Rotation um die Achse; Eigendrehimpuls),
beschrieben durch die Spinquantenzahl s, die die Werte +1/2 bzw. —1/2 annehmen kann,
haufig (und auch hier) symbolisiert durch T bzw. {.

Energie
0 ; 4
4d
n= 4—6‘//\ 4p
\‘\\ N ? T T T 3d Valenz elektronen-
\/ Konfiguration
//\\ﬂz]_s des Fe: 4s23d6
n=3 {/- AL t 3p
\\‘Ti 3s
NN N,
n=2 —< Elektronen-
\_¢ 2s konfiguration
fur Eisen (Fe)
n=1 —-ﬂ 1s

Das Schema zeigt die Gesamtelektronenverteilung fiir das Eisen. Die Besetzung der
Energieniveaus mit Elektronen, beginnend beim Wasserstoff, folgt drei Regeln:

Regel 1: Aufbau-Prinzip. Es wird stets das Energieniveau besetzt, das energetisch am
gunstigsten (tiefsten) liegt.

Regel 2: Hund’sche Regel (Regel von der gréi3t moglichen Multiplizitat). Entartete
Energieniveaus werden zunéchst einzeln besetzt. Erst danach erfolgt das Einfillen eines
zweiten Elektrons in die einzelnen m-Zusténde der I-Unterniveaus. Der Grund fur die
zunachst erfolgende Einzelbesetzung liegt darin, dass die Doppelbesetzung energetisch
weniger gunstig ist: Die Paarung zweier (negativ geladener) Elektronen erfordert zusétzlichen
Energieaufwand.

Regel 3: Pauli-Regel. Zwei Elektronen mussen sich in mindestens einer Quantenzahl
unterscheiden. Bei Doppelbesetzung eines durch n, | und m gekennzeichneten Niveaus
bedeutet dies, dass das zweite Elektron gegentiber dem ersten mit entgegengesetztem Spin
eingebaut wird. In den doppelt besetzten Zustanden liegen die Elektronen also stets gepaart
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vor. Jedes Elektron, also auch jedes der 92 Elektronen bis hin zum Uran, hat damit seine
eigene Individualitat.

Die Gesamtanordnung der Elektronen wird als Elektronenkonfiguration bezeichnet. Fur den
Chemiker sind in der Regel nur die Elektronen in den duRBeren Schalen von Interesse, da nur
deren Anordnung in stofflichen Veradnderungen umstrukturiert werden. Da stoffliche
Verénderungen mit dem Bruch und/oder der Neuknupfung von Bindungen (,,Valenzen®)
einhergehen, bezeichnet man diese aulReren Schalen (bzw. Zustande) auch als Valenzschalen
(bzw. Valenzzusténde); die Elektronenverteilung hier dann als Valenzelektronen-

Konfiguration.

Das Periodensystem der Elemente

Elemente der selben Valenzelektronen-Konfiguration gehdren in die selbe Gruppe
(Familie); Elemente der selben Hauptquantenzahl n gehdren in die selbe Periode des
Periodensystems der Elemente. Das entscheidende Ordnungsprinzip ist also die Anzahl (und
die Art der Verteilung) der Elektronen in der aufleren Schale (Hauptgruppen) bzw. den
auBeren Schalen (Nebengruppen und f-Elemente).

Hauptgruppen. Sie umfassen die Elemente der Valenzelektronen-Konfiguration ns*?p®®:

Gruppe 1: Wasserstoff (H) und Alkalimetalle (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr); ns*
Gruppe 2: Erdalkalimetalle (Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra); ns?

Gruppe 13: Bor-Aluminium-Gruppe (B, Al, Ga, In, TI); ns?p*

Gruppe 14: Kohlenstoff-Silizium-Gruppe (C, Si, Ge, Sn, Pb); ns*p?

Gruppe 15: Stickstoff-Phosphor-Gruppe (Pniktogene: N, P, As, Sb, Bi); ns*p®
Gruppe 16: Chalcogene (O, S, Se, Te, Po); ns’p*

Gruppe 17: Halogene (F, Cl, Br, I, At); ns?p°

Gruppe 18: Edelgase (He, Ne, A, Kr, Xe, Rn); ns’p®

Die Elemente verteilen sich auf die Perioden 1 (n = 1: H und He) bzw. 2 (n = 2: Li, Be, B, C,
N, O, F, Ne) bis 7 (n = 6: Fr, Ra). Mit jedem Edelgas sind die s und p Unterniveaus
abgesattigt (die Edelgase sind daher besonders stabil und reaktionstréage = ,,edel*), und es
beginnt das Beflllen der nachsten Schale. Die Gruppen-Nummer (Gruppen 1 und 2) bzw. die
zweite Ziffer der Gruppen-Nummer (Gruppen 13-18) gibt die Gesamtzahl der
Aulenelektronen (Valenzelektronen) an.

Nebengruppen (d-Block-Elemente; Ubergangselemente). Bei diesen Elementen werden auch
d-Niveaus der zweitduRReren Schale besetzt (vergl. das Schema oben flr Eisen); sie besitzen
also die Valenzelektronen-Konfiguration ns*(n-1)d*° (s. aber Gruppen 6 und 10), mit n = 3-
7. In Klammern: kiinstliche, kurzlebige Elemente.

Gruppe 3: Sc, Y, La, Ac; s°d*

Gruppe 4: Ti, Zr, Hf, (Rf); s*d?

Gruppe 5: V, Nb, Ta, (Db); s°d®

Gruppe 6: Cr, Mo, W, (Sg); s*d® (Stabilitat halbbesetzter Bahnen, hier der d-Bahn, fiihrt zur
Konfiguration s'd® statt s°d*)

Gruppe 7: Mn, Tc, Re, (Bh); s°d®

Gruppe 8: Fe, Ru, Os, (Hs); sd®

Gruppe 9: Co, Rh, Ir, (Mt); s’d’

Gruppe 10: Ni, Pd, Pt, (Ds); s°d®

Gruppe 11: Cu, Ag, Au, (Rg); s'd™ (Stabilitat voll besetzter Schalen, daher s'd™ statt s?d°)
Gruppe 12: Zn, Cd, Hg, (Cn); s*d*°
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Bei den Nebengruppen-Elementen reprasentiert die Gruppennummer die Gesamtzahl der
Aullenelektronen (s + d).

Lanthanide und Actinide: Dies sind die auf Lanthan bzw. Actinium folgenden jeweils 14
Elemente der generellen Elektronenkonfiguration 6s°5d'4f"** (Lanthanide) bzw. 7s?6d'5f"**
(Aktinide), also Elemente, die auch im f-Unterniveau (I = 3) Elektronen aufweisen und daher
auch die Bezeichnung f-Block-Elemente fuhren.

Waihrend alle d- und f-Block-Elemente Metalle sind, gibt es unter den
Hauptgruppenelementen neben typischen Metallen auch typische Nichtmetalle und
Ubergangsformen (,,Halbmetalle*). Der Metallcharakter innerhalb einer Periode &ndert sich in
charakteristischer Weise (periodisch) mit der Valenzelektronenkonfiguration: er nimmt von
links nach rechts ab. Weiterhin findet man eine Zunahme des Metallcharakters innerhalb der
Gruppen von oben nach unten, so dass sich die Metalle links und unten im Periodensystem
h&ufen, die Nichtmetalle rechts und oben. Beispiel: In der zweiten Periode (n = 2) sind die
Elemente Lithium und Beryllium Metalle, Bor ist ein Halbmetall, C, N, O, F und Ne sind
Nichtmetalle. In der Gruppe 14 (Valenzelektronenkonfiguration ns?p®) ist Kohlenstoff ein
Nichtmetall, Silizium und Germanium sind Halbmetalle, Zinn und Blei sind Metalle.

Urséchlich fir dieses Verhaltens ist eine Abnahme des Atomdurchmessers entlang der
Perioden (also von links nach rechts) als Folge zunehmender Coulomb-Wechselwirkungen
(elektrostatischer Anziehung) zwischen positiv geladenem Kern und negativ geladener
Elektronenhdille einerseits, und eine Zunahme des Atomdurchmessers innerhalb der Gruppen
von oben nach unten durch neu hinzukommende Elektronenschalen andererseits. Siehe hierzu
die Abbildung unten. Das wiederum hat eine Zunahme der lonisierungsenergie von links nach
rechts und eine Abnahme der lonisierungsenergie von oben nach unten zur Folge. Die
lonisierungsenergie E, ist die fiir die Ablosung eines Elektrons erforderliche Energie, also die
Energie, die aufzuwenden ist, um ein neutrales Atom in ein Kation zu (berfiihren (Atom —
Kation® + €"). Je groRer das Atom ist, d.h. je ausgedehnter die Elektronenhdille ist (und damit
die Entfernung der Elektronen vom Kern), um so geringer ist E,. Kleine E, korrelieren mit
Metallcharakter (die metallischen Eigenschaften hangen eng mit der Bereitschaft der Atome
zusammen, Elektronen in das Metallgitter zu entlassen).

Periodizitat der Atomradien
2 13 14 15 16 17 18

nz@“OOOOONe
n= 3. @ ' @ O O O oA Schragbeziehungen

n:4® OIO OO 0 0o«

TNebengruppen

Die Atomradien der Elemente der 2. Periode (n = 2) sind sehr &hnlich denen der rechts
benachbarten Elemente der 3. Periode (n = 3). Als Folge dieser Schragbeziehung dhneln sich
die chemischen Eigenschaften z.B. von Li und Mg, Be und Al, B und Si.
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Eine weitere GroRe, die der Periodizitat unterliegt, ist die Elektronenaffinitat. Das ist der mit
der Aufnahme von Elektronen verknipfte Energiebetrag, also die Bildung von Anionen
(Atom + e — Anion’). Verwandt mit der Elektronenaffinitét ist die Elektronegativitat, die
angibt, in welchem Ausmafe ein Atom in einem Molekdl Elektronen fir sich beansprucht. Die
groRte Elektronegativitat EN, d.h. die groRte Tendenz, Elektronen zu sich zu ziehen, hat
Fluor. Dessen EN wird auf der von Pauling eingefuhrten Skala auf ca. 4 normiert. Die
geringste EN hat das Metall Casium (EN = 0,8). Die EN ist ein nitzlicher und wichtiger
Begriff, der im Folgenden wiederholt fiir das Verstandnis verschiedenster Phdnomene
verwendet werden wird. EN ausgewahlter Elemente:

H 220
Li 0,98
Na 0,93
K 0,82

C 2,55 N 3,04 O 344
Mg 1,31 Si 1,90 P 2,19 S 2,58
Ca 1,00
Atomradius nimmt ab >
lnimmtzu
__________ nimmt zu

lonisierungsenergie

nimmt ab

Metallcharakter

lnimmt pAll

Elektronenaffinitat

nimmt ab

\J

Elektronegativitat

l nehmen ab

nehmen zu

\J

\J

F 3,98
Cl 3,16
Br 2,96
I 2,66

Biologisch und medizinisch essentielle und wichtige Elemente des Periodensystems sind im
Folgenden zusammengestellt:

H
Li B|C|N|O|F
Na Mg Si|P|Ss |a
K |Ca v Mn| Fe |Co |Ni |Cu|Zn As | Se |Br
Mo| T Sn | Sb I
Ba |Gd W Pt |An Bi

Periodensystem biologisch essentieller und therapeutisch/diagnostisch wichtiger Elemente.
Farbcode: die Biomasse aufbauende Elemente, weitere essentielle Elemente, essentiell in
einigen Organismengruppen, therapeutisch/diagnostisch verwendete Elemente.
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Bedeutung einiger Bioelemente (Auswahl)

- Na"und K™: wichtigste ,,freie” lonen; Regulation des osmotischen Druckes, der
Membranpotenziale, der Enzymaktivitét, ...

- Mg?": Chlorophyll; anaerober Energie-,,Metabolismus“ (ATP — ADP)

- Ca**: Muskelkontraktion; als Hydroxylapatit (Calciumphosphat Cas(PO.)s(OH)) wichtiger
Bestandteil der Knochen; als Aragonit und Calcit (beides CaCO3) Geristsubstanz in
Muscheln, Schnecken, Korallen.

-V, Mo, W, Mn, Fe, Ni, Cu: aktive Zentren in Elektronentransfer-Enzymen, Oxigenasen,
Dismutasen, ...

- Fe: Sauerstofftransport; Eisenspeicherproteine (Ferritine)

- Fe: als Magnetit (Fe3O,) in Orientierungsorganen von Bakterien, Bienen, Tauben

- Co: Cobalamine (Vitamin-Biy)

- Zn**: im aktiven Zentrum zahlreicher Enzyme, z.B. Hydrolasen, Carboanhydrase,
Alkoholdehydrogenase; Zinkfinger (genetische Transskription), Stabilisierung der Tertidr-
und Quartarstrukturen von Proteinen; Reparaturenzyme

- Si: Knochenaufbau; in Form von SiO,/Silicagelen Stiitzsubstanz (Pflanzen) und
Gerlstsubstanz (Kieselalgen)

- P: als Bestandteil des Hydroxylapatits im Knochen; als Phosphat Aktivierung diverser
organischer Substrate (s. z.B. ATP, NADPH, Glucosephosphat ...); als Phosphatester
Bestandteil der Zellmembran.

- Se: als Selenocystein in einigen Enzymen (z.B. Glutathionperoxidase)

- F": als Fluorapatit (Cas(PO,)3F) im Knochen, Zahnbein), Zahnschmelz

- ClI: als Chlorid neben Hydrogencarbonat wichtigstes freies Anion.

- I: Bestandteil mehrerer Schilddriisenhormone.

Medizinisch relevante Elemente (Auswahl):

- Li: Behandlung manisch depressiver Patienten

- Gd: Kontrastmitteln bei der Diagnose durch kernmagnetische Resonanz.

- Ba: als BaSO, Kontrastmittel bei der Rontgendiagnose im Darmtrak.

- 99™Tc (metastabiler y-Strahler): in der Radiodiagnostik von z.B. Knochenkrebs

- Pt z.B. als Cisplatin (cis-[Pt(NHs).Cl,]) in der Chemotherapie von Hoden- und Ovariarkrebs.
- Au: in der Therapie rheumatischer Arthritis.

- Sb"": Behandlung von entziindlichen Hautunreinheiten.

- Bi""": Behandlung von Magengeschwiiren (Heliobacter-Infektionen).

Elektronenzustande in der Orbital-Darstellung

Elektronen, bisher als Teilchen behandelt, kdnnen auch als Wellen beschrieben werden
(Welle-Teilchen Dualismus). Von Schrodinger wurden hierfir 1926 Gleichuingen eingefihrt,
welche die Elektronenzustande durch Wellenfunktionen erfassen. Elektronen sind danach
stehende Kugelwellen bzw., projiziert in die Ebene, stehende Kreiswellen. Damit eine solche
Kreiswelle sich nicht ausldscht, muss sie der Bedingung 2znr = nA gehorchen. In dieser
Bedingung fiir eine stehende Welle ist 2rnr der Kreisumfang, A die Wellenlédnge der
Elektronenwelle, und n eine ganze natirliche Zahl, die hier mit der Hauptquantenzahl
gleichzusetzen ist. Mit dieser Bedingung wird das erste Bohrsche Postulat (Elektronen
umkreisen den Kern ohne Energieverlust ) umgangen.

T

L N
= ]

I/‘Il;d— S—
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Im Jahre 1927 fuhrte Heisenberg die Unbestimmtheitsrelation ein. Danach kénnen Ort x und
Impuls p = mv eines Teilchens, z.B. des Elektrons, nicht zugleich mit beliebiger Genauigkeit
bestimmt werden. Vielmehr gilt: Ax-Ap > h/2x= (h ist das Plancksche Wirkungsquantum), wo
Ax bzw. Ap die Unscharfe (Unbestimmtheit) von x und p sind. Dem Elektron lasst sich also
kein definierter Aufenthaltsort zuordnen. Aus dem Aufenthaltsort, der Bahn (engl.: orbit)
wird so ein Aufenthaltswahrscheinlichkeitsraum (Orbital), in dem das Elektron mit einer
Wahrscheinlichkeit von, z.B., 99% anzutreffen ist. Die Kombination dieser Unschérferelation
mit der Beschreibung des Elektrons als Welle fuhrt schlieBlich zu den Orbital-Darstellungen
der Elektronenzustande. Die Hauptquantenzahl gibt hier nach wie vor den Haupt-
Energiezustand an. Die Nebenquantenzahl wird zu einem Mal? fiir die Form des Orbitals (s:
kugelformig, p: hantelférmig, d: kleeblattformig), die Magnetquantenzahl m zu einem Mafy
fur die Ausrichtung im Koordinatensystem (also entlang der Achsen x, y und z).

Oy, d

Xy dyz d(x*-y?) d(z)
s-, p- und d-Orbitale. Dunkel: positiver, hell: negativer Orbitallappen. Die Indizes geben die
Ausrichtung im kartesischen Koordinatensystem an.

Die Kniipfung chemischer Bindungen entspricht dann einer Uberlappung der Orbitale der das
Molekil bildenden Atome.

Die chemische Bindung

Hierunter versteht man Krafte, unter deren Wirkung einzelne Bausteine zu grof3eren
Aggregaten definierter zwei- oder dreidimensionaler Struktur zusammengeftigt werden, und
die die Bausteine in diesen Aggregaten zusammenhalten.

Struktur

Bindungs-
krafte

Bausteine

Die Bausteine und durch deren Zusammenfuigen entstehende Strukturen kénnen sein:
- lonen — lonengitter (Salze); die zugrundeliegenden sehr starken Bindungskréfte sind
elektrostatischer Natur; die Bindung heif3t lonenbindung.
- Atome — Molekiile; die sehr starken Bindungskréafte beruhen hier auf der Tendenz,
durch gemeinsame Nutzung von Elektronenpaaren einen (gegentber der
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Ausgangssituation) energetisch giinstigeren Zustand zu erreichen; die Bindung heif3t
Atom- oder kovalente Bindung.

- Metallatome — Metallgitter; starke elektrostatische Wechselwirkung zwischen
positiven (kationischen) ,,Metallrimpfen®, die das Gitter aufbauen, und einem
negativen ,,Elektronengas”, das durch die lonisierung der Atome entsteht; metallische
Bindung.

- lon + Molekul — Solvat (z.B., fur Molekil = H,O, Hydrat); mittelstarke
elektrostatische Wechselwirkung zwischen lon und Dipol; van der Waals-Bindung.
Beispiel: Na" + nH,0 — [Na(H,0),]"

- Molekil + Molekdl: van der Waals Bindungen werden auch zwischen polarisierten
Molekiilen (Molekildipolen) ausgebildet; Hierzu gehort der biologisch wichtige
Sonderfall der Wasserstoffbriicken-Bindung, z. B. -O—H---N-.

In der folgenden Abbildung sind Beispiele fur die verschiedenen Bindungstypen
zusammengestellt.

lonenbindung:

lonengitter (Ausschnitt) am Beispiel Natriumchlorid =
Kochsalz

(gran: Chlorid-Anionen, blau: Natrium-Kationen)

Kovalente Bindung (Atombindung):

H
H—H H—CI| Ici—Cll o |
Cl Cl—ClI N S
H H
N
C=C H—C=C—H N=NI =
s ~H I |c=ol
O/
0O PN '
CA?—/__I%\/’//O (SiO2)n ?
Ol é/(\/él,//@ aufgebaut aus kanten- Si_
//O;'O,"7 5o verkniipten SiO 4-Tetraedern: O/}) o)

I 9

Aufsicht Seitensicht

Metallbindung . Dichteste Kugelpackung (offene und schraffierte
Kugeln reprasentieren unterschiedliche Schichten identischer Metallatome)
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Van der Waals-Bindung Beispiel: Hydratation von Na'CI’

Sowohl bei der lonen- als auch bei der kovalenten Bindung ist die treibende Kraft die
Tendenz der Atome, eine stabile Elektronen-Achterschale (Edelgaskonfiguration:
Valenzelektronenkonfiguration s?p®) zu erreichen. In der lonenbindung geschieht das durch
Ubertragen eines oder mehrerer Elektronen von einem auf den anderen Bindungspartner:

= ® — 0
Na- +-Cll —— Na ICIl
sl 51p5

Hierbei entstehen Kationen (positiv geladen) und Anionen (negativ geladen), die sich
gegenseitig anziehen. Da Coulomb-Krafte in alle Raumrichtungen gleichsam wirken, kommt
es zur Bildung von Riesenmolekdilen bis hin zu makroskopischen Kristallen. In diesen
Kristallen sind die Kationen und Anionen regelméfiig angeordnet — lonengitter. Die dabei
frei werdende Energie heif3t Gitterenergie. lonenbindungen werden immer dann ausgebildet,
wenn sich die Elektronegativitaten der Bindungspartner stark unterscheiden (um ca. 2
Einheiten), typischerweise also zwischen Metallen (wie Na, Mg, Al, Fe) und Nichtmetallen
(wie Chlor, Sauerstoff und Schwefel).

Bei der kovalenten Bindung erreichen die Bindungspartner die stabile Edelgaskonfiguration
dadurch, dass sie sich ein bis drei Elektronenpaare teilen (bindende Elektronenpaare):

|F* ++Cll —— |F—ClI|
Hier sind die Bindungskréfte nur auf den jeweiligen Bindungspartner zugerichtet, sodass man
haufig niedermolekular aufgebaute Verbindungen — also einfache Molekiile — erhalt. Sind
solche Molekiile beliebig oft miteinander verbunden, wie z.B. im Quarz (SiOy), so erhélt man
auch hier Riesenmolekiile, so genannte Geruststrukturen. Bindende und nicht fiir die Bindung
verwendete Elektronenpaare (einsame oder freie Elektronenpaare) symbolisiert man durch
einen Strich. Kovalente Bindungen (auch Valenzen genannt) werden vornehmlich dann
ausgebildet, wenn die sich verbindenden Elemente keine oder nur relativ geringe
Elektronegativitatsunterschiede aufweisen, wie im Falle H (2.2) und C (2.5). Z.B. sind
praktisch alle organischen Verbindungen kovalent (Ausnahmen: Salze der Carbonséauren;
Ammoniumsalze). Einfachbindungen wie in den Beispielen HCI, Cl;, H,O (s. oben) kdnnen
durch Uberlappung von zwei s-Orbitalen, einem s- und einem p,-Orbital (wenn die
Vorzugsrichtung im Molekdl als z-Richtung definiert ist) oder zwei p,-Orbitale zustande
kommen. Solche Bindungen, mit dem Maximum an Elektronendichte auf der
Kernverbindungslinie der beiden Atome, nennt man c-Bindungen. Sind senkrecht zur z-
Richtung weitere p-Orbitale im Atom besetzt, so kdnnen auch diese Gberlappen, und man
erhalt zusétzlich zur o-Bindung eine oder zwei t-Bindungen, also eine Doppelbindung wie im
Ethen (Ethylen) oder eine Dreifachbindung wie im Ethin (Acetylen). In n-Bindungen liegen
die Maxima der Elektronendichte ober- und unterhalb der Kernverbindungslinie (auf der
Kernverbindungslinie ist die Elektronendichte null).
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keine
Bindung @Q g %

Kohlenstoff (4 AulRenelektronen: Valenzelektronenkonfiguration sszlpylpzo) wird vor
Bindungsbildung energetisch angeregt. In diesem angeregten Zustand sind alle vier
Valenzorbitale mit jeweils einem Elektron besetzt, also s'px'p, p,". Im weiteren kénnen dann
die Orbitale ,,vermischen®. Diese Vermischung, oder Hybridisierung, fihrt zu
Hybridorbitalen: Bei der Hybridisierung aller vier Orbitale entstehen vier gleichwertige, in die
Ecken eines Tetraeders gerichtete sp>-Hybridorbitale, die jeweils mit einem Elektron besetzt
sind. Bindet der Kohlenstoff an vier Wasserstoffatome, wie im Methan (CH,4), so kommt es
zur Uberlappung der vier sp*-Orbitale des C mit den s-Orbitalen der vier H; alle vier
Bindungen sind dann gleichwertige c-Bindungen. Beteiligen sich nur zwei bzw. ein p-Orbital
an der Hybridisierung, so erhalt man triangulare sp® bzw. lineare sp-Hybridorbitale. Die
verbleibenden p-Orbitale konnen dann fir t-Bindungen Verwendung finden.

O+ee» — 9@ 0 180°
S

Py

Formal geht man bei der Aufstellung von Valenzstrichformeln folgendermafen vor:
(1) Ermittlung der Gesamtzahl der Valenzelektronen der das Molekul aufbauenden Atome;
(2) Verteilung aller VValenzelektronen in der Weise, dass jedes Atom im Molekdl eine
Elektronen-Achterschale (Wasserstoff: Zweierschale) bekommt. Von der Achterschale
(,,.Edelgasregel) kann abgewichen werden, wenn die Gesamtzahl der Elektronen ungerade ist;
dann erhalt einer der Bindungspartner nur sieben Elektronen; s. das Beispiel NO.

Bei Molekdlen, die aus Elementen mit unterschiedlichen Elektronegativitaten aufgebaut sind,
ist die Bindung polarisiert (das/die gemeinsame/n Elektronenpaar/e sind etwas starker in
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Richtung auf den elektronegativeren Bindungspartner delokalisiert). Dem kann man durch
Anfiigen von Partialladungen &* bzw. § Rechnung tragen, z.B. bei Wasser (einem Dipol) und
Kohlendioxid:

Freie Elektronenpaare an mittigen Atomen bewirken eine Abwinkelung. So sind Wasser bzw.
Ammoniak (NH3) gewinkelt bzw. pyramidal gebaut, wéhrend CO, bzw. das Carbonation
(CO5%) linear bzw. eben sind:

AN N [0l
O — — N
= ;o O
ey

Ein spezieller Fall der kovalenten Bindung liegt vor, wenn nicht beide Bindungspartner zu
bindenden Elektronenpaarbeisteuern, sondern nur einer. In diesem Falle spricht man von
koordinativer Kovalenz (auch: dative Bindung); s. das Bespiel Borhydrid (BH3, mit einer
Elektronenliicke) und NH3 (mit einem freien Elektronenpaar). Molekiile mit Elektronenliicken
nennt man auch Lewis-Sduren, solche mit freien Elektronenpaaren auch Lewis-Basen. Eine
besondere Rolle spielt die koordinative Kovalenz in Komplexen der Nebengruppenelemente
(Ubergangsmetalle). Beispiel: Fe** hat die Elektronenkonfiguration 4s°4p°3d®. Zum
kompletten Befiillen der Valenzschalen (s?p®d'®) fehlen 12 Elektronen. Diese kénnen zum
Beispiel von 6 Molekiilen Wasser oder 6 Cyanidionen zur Verfugung gestellt werden.

i A N
B + |N\ —>» H—B—N
e
H h \ H /" \ H
H

H
Fe? +6 {0 —= [Fe(H0)l*"
H

(nur eines der freien e-Paare pro H,O findet Verwendung)
Hexacyanoferrat(l1)

(das Kaliumsalz, K,[Fe(CN)g], ist "gelbes
Blutlaugensalz")

Fe?* 46 Olc=N — > [Fe(CN)g]*

Viele Salze 16sen sich in Wasser. Der dabei erfolgende Zusammenbruch des lonengitters wird
begunstigt durch (a) sie Zunahme der Entropie (s. die Gibbs-Helmholtz-Gleichung im Kapitel
,Die Chemische Reaktionsgleichung*) und (b) die bei der Hydratation (= Umhillung mit
Wassermolekiilen; s. die Abbildung auf S. 16 oben) frei werdende Energie:

Na'Cl" + xH,0 — [Na(H,0),]" + [CI(H.0)m] X =n+m; n,m~ 12-18 (7)

Die bei der Hydratation wirkenden Bindungskréfte zwischen lonen und Wasser-Dipolen
werden unter dem Begriff van der Waals-Wechselwirkungen subsummiert. Hierzu gehort
auch die elektrostatische Anziehung zwischen Dipolen, die gleichfalls zur Aggregation flhrt.
Ein Beispiel ist die Bildung von ,,Clustern“ in fliissigem Wasser, wie in der Abbildung unten
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rechts dargestellt. Eine hierzu alternative Beschreibung ist die Ausbildung so genannter
Wasserstoffbriicken-Bindungen. Wasserstoffbriickenbindungen kénnen recht stabil sein; sie
spielen eine zentrale Rolle fur die Tertidarstrukturen vieler Biomolekule, z.B. der Proteine und
der Doppelhelix der DNA (Desoxyribonukleinsauren, Trager der Erbinformation). Ein
Ausschnitt aus einer helikalen Proteinstruktur, stabilisiert durch N-H---O Bricken, ist
schematisiert links in der Abbildung gezeigt.

Die Chemische Reaktionsgleichung, Enthalpie und Entropie

Die chemische Reaktionsgleichung gibt an

- die Richtung, in der die Reaktion (bevorzugt) ablauft, gekennzeichnet durch —

- welche Edukte und welche Produkte im Reaktionsgeschehen beteiligt sind

- in welchen Proportionen sich die Stoffe umsetzen (gekennzeichnet durch Zahlen [=

stdchiometrische Faktoren] vor den Formeln)

- die zur Umsetzung kommenden Stoffmengen and Massen

- die Ladungsbilanz (bei Reaktionen, an denen lonen beteiligt sind)

- die Energiebilanz
Besonderheiten: A iiber dem Reaktionspfeil: Warmezufuhr erforderlich; 4 Stoff fallt aus; T
Stoff gast aus.

Chemische Reaktionen kdnnen exotherm sein (Enthalpie wird frei; -4H) oder endotherm
(Enthalpie wird verbraucht; +4H); sie kdnnen exergonisch verlaufen (-4G) oder endergonisch
(+4G). 4H entspricht dem Gesamtenerieumsatz (Enthalpie der Produkte minus Enthalpie der
Edukte; Enthalpie = Energie bei konstantem Druck). AG ist die Freie Reaktionsenthalpie, d.h.
die frei verfugbare, in Nutzarbeit umwandelbare Enthalpie. AH und AG stehen mit der
Reaktionsentropie AS tber die Gibbs-Helmholtzsche Gleichung in Beziehung:

AG = AH - TAS

T ist die Temperatur, gemessen in K (Kelvin; 0 °C =~ 273 K). Die Entropie S ist ein Mal} fir
den (Un)ordnungszustand. Zunehmende Ordnung entspricht abnehmender Entropie, d.h. A4S <
0. Zusammen mit dem Energiegewinn (-4H) ist fir gewohnlich die Zunahme der Unordnung
(+4S ) eine Triebkraft fir den Ablauf einer chemischen Reaktion. Eine chemische Reaktion
lauft dann freiwillig ab, wenn sie exergonisch — also AG negativ — ist. Im folgenden ein
Beispiel:

Knallgasreaktion: 2H,+ O, — 2H,0
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Die Reaktion ist exotherm (4H = -286 kJ/mol). Der Ordnungsgrad nimmt zu (da sich aus
drei Volumina Edukten zwei VVolumina Produkte bilden), TAS wird also negativ (TAS =
-49 kJ/mol). Somit erhalt man AG = -286 — (-49) = -237 kJ/mol.

Héufig sind Reaktionen — wie auch in
diesem Beispiel — kinetisch gehemmt,
sie laufen also trotz negativem AG nicht
spontan ab; es bedarf dann der
Uberwindung einer
Aktivierungsschwelle. Zur
Uberwindung dieser Schwelle muss
Aktivierungsenergie zugefihrt werden;
vergl. die Skizze. Die
Aktivierungsschwelle kann durch einen
Katalysator herabgesetzt werden. So
wird die Knallgasreaktion entweder

[

Energie

aktivierter
Zustand

4H + 0,

Edukte
2H; + Oy

AH
Produkt(e)
2H,0

durch Zunden (Energiezufuhr) oder im
Kontakt mit Platin (als Katalysator) initiiert.

Reaktionskoordinate

Auch das Losen eines Salzes (z.B. Kochsalz NaCl) in Wasser kann im Sinne einer
»chemischen* Reaktion formuliert werden (hier handelt es sich nicht mehr im engeren Sinne

um eine Stoffumwandlung, da die Natrium-
Hydratation (vergl. Kapitel ,,Chemische Bin

und Chloridionen ihre Identitat trotz der
dung®) im Wesentlichen behalten.

Na'CI™ + (x+y)H20 — [Na(Hz0),]" + [CI(H0)y] (X, y ~ 8)

Die Reaktionsenthalpie AH dieser Reaktion

betragt +3.8 kJ/mol (die Lésungsvorgang ist also

endotherm). Da jedoch die Unordnung betrachtlich zunimmt — das hoch geordnete lonengitter
(s. Kapitel ,,Chemische Bindung*) bricht zusammen — wird A4S positiv, TAS negativ (-12,8

kJ/mol), so dass mit einem AG =-9,0 kJ/mo

| die Reaktion endergonisch wird.

In vielen Féllen verlaufen chemische Umsetzungen nicht vollstédndig von links nach rechts,
sondern es stellt sich ein Gleichgewicht zwischen Edukten und Produkten ein. In solchen
Fallen verwendet man den Gleichgewichtspfeil statt des Reaktionspfeiles:

H, + 1, 5 2HI (s. den folgenden Abs

chnitt)

Ein Sonderfall eines chemisches Gleichgewichts ist die Tautomerie, ein Gleichgewicht

zwischen zwei Isomeren, die sich durch die

Position eines H unterscheiden, dargestellt fur

Aceton in Gleichung (a). Zu unterscheiden von der Tautomerie ist die Mesomerie, die ein
Molekdil (hier: Benzen, Gleichung (b)) durch Grenzformeln (ein Resonanzhybrid) beschreibt,

in denen lediglich die Elektronen umverteilt

H3C_C_CH3

HO

O-0 (0

—_— H,C=C—CHj

sind. Hier verwendet man den Mesomeriepfeil.

(@)

(b)
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Das Chemische Gleichgewicht

Viele chemische Reaktionen laufen nicht vollstandig in eine Richtung von den Produkten zu
den Edukten. Vielmehr kénnen sich Gleichgewichte einstellen, in denen Produkte und Edukte
in bestimmten Mengenverhéltnissen nebeneinander vorliegen. Ein Beispiel ist das
Jodwasserstoffgleichgewicht:

H, +, === 2HI

Bei 1000 °C z.B. liegt das Gleichgewicht zu 33% , bei 300 °C zu 19% auf der Seite des HI.
Die Gesamtreaktion setzt sich zusammen aus einer Hinreaktion (Bildung von HI aus H, und
I) und einer Ruckreaktion (Zerfall von HI). Die Reaktionsgeschwindigkeiten v = dc/dt (c =
Konzentration, t = Zeit) sind den Konzentrationen jeweils proportional. Kennzeichnung der
Hinreaktion durch — und der Riickreaktion durch <« ergibt

Vo, = ky-c(H2)-c(12)
Ve = ke -CA(HI)

Die Proportionalitatskonstante k ist die Geschwindigkeitskonstante (engl.: rate constant). Im
Gleichgewicht muss gelten, dass v._ = v_,, also

ke -C3(HI) = k,-c(Ho)-c(lo); A (HDZc(H)-c(lo) = k. ke = K

K ist die Gleichgewichtskonstante. Sie ist unabh&ngig von den Konzentrationen, aber
abhangig von der Temperatur. K gibt das Verhéltnis der Konzentrationen von Edukten und
Produkten im Gleichgewicht an, also das Verhéltnis der Gleichgewichtskonzentrationen. Fir
Gleichgewichtskonzentrationen wird statt c(i) Ublicherweise [i] geschrieben (i ist ein
beliebiger Stoff):

K = [HI?/[HJ][12]

Die eingerahmte Beziehung entspricht der Beschreibung des Jodwasserstoffgleichgewichtes
durch das Massenwirkungsgesetz (MWG). Das MWG st auf alle Gleichgewichtsreaktionen
anwendbar, einschlielRlich heterogener Gleichgewichte (z.B. zwischen geléstem und
ungeldstem Teil eines Stoffes in Wasser).

Beispiele:

1. Ammoniak-Synthese (Haber-Bosch-Verfahren): N, + 3H, === 2NH;
K = [NH3]*/[N;]-[Hz]’
2. Herstellung von Wasserstoff (Steam-Reforming):  CHs + HLO === 3H; +CO
K = [Hz]*-[COJ/[CH2]-[H0]
3. Ester-Bildung (—) bzw. Verseifung (<-): Saure + Alkohol === Ester + H,0
K = [Ester][H20]/[S&ure][Alkohol]

4. Saure- (Protolyse-)Gleichgewicht:  HAC + H,O === Ac +H30"
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K = [Ac][H30")/[HAC][H20]; K:[H20] =Ks = [Ac][H:0"]/[HAC]

Ks (= K:[H20]; [H20] = 55,6 mol/l) wird als Sdurekonstante bezeichnet. HAc steht flr
Essigsaure (CH3CO,H), Ac fur das Acetation (CH3CO;). Néheres zu Sauregleichgewichten
s. das Kapitel ,,Sauren, Basen und pH-Werte*.

5. Autoprotolyse des Wassers: 2H,0 === Hz0" +OH
K = [Hs0][OH]/[H:0]% K[H.0)* = Kw = [H;0][OH] = 10
Kw ist das lonenprodukt des Wassers. Der sehr kleine Wert lasst erkennen, dass Wasser nur

zu einem sehr geringen Teil in lonen dissoziiert vorliegt; reines Wasser hat somit eine nur
sehr geringe Leitfahigkeit. S. a. das Kapitel ,,Sauren, Basen und pH-Werte*.

6. Gleichgewicht zwischen geléstem und ungeldstem Stoff (am Beispiel Silberchlorid, einer
in Wasser relativ schwer l6slichen, ionisch gebauten Verbindung):

AgCl(esty = Ag’ +CI
K = [AG'IICII/[AGC tel; KIAGChe] = Lagar = [AGTIICI] = 10°

Die ,,Konzentration* des reinen Feststoffes wird in die Konstante einbezogen. L wird als
Loslichkeitsprodukt bezeichnet; Lagc ist das Loslichkeitsprodukt (das Produkt aus den
Gleichgewichtskonzentrationen der Silber- und Chloridionen) des geldsten Silberchlorids. | =
[Ag*] = [CIT = 10 mol/l ist die Léslichkeit (1) des Silberchlorids in Wasser in gesattigter
Ldsung.

Sauren, Basen, pH-Wert

Die Trager saurer Eigenschaften sind Hydroniumionen, HsO™ (kurz: Wasserstoffionen, H™).
Tréger basischen (alkalischen) Charakters sind Hydroxidionen OH

Nach Brgnstedt sind Sduren definiert als Protonen-Donatoren und Basen als Protonen-
Akzeptoren. Sdure-Base-Reaktionen laufen stets gekoppelt im Sinne einer Protonen-
Ubertragungsreaktion ab. Die Abgabe von Protonen an Wasser wird auch als Protolyse einer
Séure bezeichnet. In den beiden folgenden Beispielen sind Chlorwasserstoff (HCI, eine starke
Saure) bzw. Essigsaure (HAc, eine schwache Sdure) die Séuren, Wasser ist die Base. Durch
Aufnahme von Protonen geht Wasser in Hydroniumionen tber, das Medium wird also sauer.
Die H30" ihrerseits haben den Charakter einer Saure (die zur Base H,O konjugierte Saure).
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Saure Base .
HCI + H,O == CI + H30
| ¥
konjugierte

konjugierte Saure
Base

Saure Base ) N

HAcC + H,0 = Ac + H30

‘ | }
konjugierte

konjugierte Saure
Base

In der folgenden Gleichgewichtsreaktion ist Ammoniak der Protonenakzeptor, also die Base.
Wasser ist der Protonendonator, also die Séure. Das bei der Protonentibertragung gebildete
Ammoniumion NH," ist die zu NH; konjugierte Saure, das durch Protonenabgabe entstehende
Hydroxidion, das dem Medium die basischen Eigenschaften verleiht, ist die konjugierte Base.

Base Saure
NH; + H,O =—= NH,” + OH

| ¥
konjugierte
konjugierte ~ Base
Saure

Wasser kann also sowohl als Séure als auch als Base fungieren: Wasser ist amphoter. Die
Autoprotolyse des Wassers (s. Beispiel Nr. 5. auf S. 22) liefert ebenso viele Hydronium- wie
Hydroxidionen (je 107 mol I'); reines Wasser ist daher weder sauer noch basisch (alkalisch);
es ist neutral.

Lost man Ammiumchlorid in Wasser, so dissoziiert es in Ammoniumionen und Chloridionen.
Die Ammoniumionen reagieren mit Wasser weiter zu Ammoniak und Hydroniumionen: eine
wassrige Ammoniumchloridlésung reagiert folglich sauer. Lost man
Natriumhydrogencarbonat in Wasser, so dissoziiert es in Natriumionen und
Hydrogencarbonationen (HCO3'). Diese reagieren mit Wasser zu Kohlensaure und
Hydroxidionen: die Ldsung reagiert basisch.

NH,CI M, NH4+ + CI' NH4+ +HyO ——= NH3 + |_|30+
NaHCO; 129, Na'+HCO3 HCOs +H,0 =—= H,CO; + OH

Quantifiziert wird das Ausmal sauren bzw. basischen Charakters durch die Hydroniumionen-
Konzentration [H30"] (kurz: Wasserstoffionenkonzentration [H*]) bzw. durch den pH-Wert.
Dieser ist definiert als der negative dekadische Logarithmus der Hydroniumionen-
Konzentration:

pH = -log[H3;0"] (kurz: pH = -log[H™])



24

pH steht fiir potentia Hydrogeni. Da das lonenprodukt des Wassers bei Raumtemperatur 107
betragt (s. 5. auf S. 22), sind die Konzentrationen an HsO" und OH" jeweils 10°; also

[H:07] =107 pH=7 neutral
[H;0> 107 pH<7 sauer
[Hs0"] < 107 pH >7 basisch (alkalisch)

Da starke Sauren nahezu vollstandig dissoziiert vorliegen, kann man hier [HsO"] ~ c(Séure)
setzen. So ist z.B. fiir Salzsdure bei einer Konzentration von ¢c(HCI) = 0,1 mol I der pH = 1,
bei c(HCI) = 0.001 mol I ist der pH 3 usw. Entsprechendes gilt fiir starke Basen, also solche,
die in Losung praktisch vollstandig dissoziiert sind. Beispiel: NaOH; in wassriger Losung
erfolgt Dissoziation in Na* + OH". Bei ¢c(NaOH) = 0.01 mol I ist [OH] = 10 und, da
[OH][H30"] = 10, [H30"] = 10™*? oder pH = 12.

Bei schwachen Sduren wie der Essigséure sind die Verhaltnisse komplexer: Wir haben es mit
dem folgenden Protolysegleichgewicht zu tun:

HAC + H,O === Ac +HzO"

Hierauf das MWG angewandt, und [Ac] ~ [H3O"] gesetzt, ergibt [H30']* = Ks-[HAC].
Wegen des geringen Ausmales der Protolyse von Essigsaure (Ks = 10> = 1.78-10%), kann

man in erster Naherung setzen [HAc] = ¢c(HAc). Somit ergibt sich

[H:0'1= |/ Ks:C(HAC)

Fiir c(HAc) = 0,01 mol I"* erhalt man dann [H30*] = 10 und damit pH = 3,38.

pH-Werte diverser Medien:

Magensaft 1bis3 Urin 5,5 bis 7,5
Milch 6,3 bis 6,6 Speichel um 7
Zitrone 2,3 reinstes Wasser 7,0
Essig 2,4-3,4 Blut 7,3bis 7,5
Sauerkraut, Wein 3,8 Galle 7,6 bis 8,6
Schweil3 4 bis 6,8 Pankreas 7,8 bis 8,0
Kaffee 5,0 Meerwasser 7,8 bis 8,2
reines Regenwasser 5,3 Seifenlauge 8,2 bis 8,7
Einige wichtige Sauren und deren Salze:
waéssrige Losungen von HCI Salzsdure Chlorid
HCIO; Chlorsaure Chlorat
H,SO, Schwefelsdure Sulfat
H,S03 Schweflige Saure Sulfit
HNO3 Salpetersaure Nitrat
H,CO3 Kohlensdure Carbonat
HsPO, Phosphorsaure Phosphat
RSOzH Sulfonséuren Sulfonate
(R ist ein organischer Rest)
Organische Sauren
HCO,H Ameisenséaure Formiat
CH3-CO2H Essigsdure Acetat

*HsN-CH(R)-CO,

Aminosauren

Aminocarboxylate
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CH3-CH(OH)-CO2H Milchsdure Lactate
CH;-C(0)-COH Brenztraubensdure  Pyruvate
CsHsCO2H Benzoesaure Benzoate

Puffer

Mischt man eine schwache Saure (z.B. HAc) mit dem Salz dieser Sdure (z.B. Natriumacetat,
NaAc), oder eine schwache Base (z.B. NH3) mit einem Salz dieser Base (z.B.
Ammoniumchlorid, NH4CI), so erhélt man ein System, das in der Lage ist, innerhalb gewisser
Grenzen den pH-Wert gegeniiber Einfliissen durch andere S&uren und Basen, sowie bei
Konzentrationsanderungen, weitgehend konstant zu halten. Ein solches System wird als
Puffer bezeichnet. Fir den pH-Wert des Essigsaure/Acetat-Puffers ergibt sich (vergl. das
Protolysegleichgewicht auf S. 24):

[Ac][H3:0']/[HAC] = Ks  und, mit [Ac] = ¢(Salz) und [HAC] ~ c(Séure)

[H30'] = Ks-c(Saure)/c(Salz)

c(Salz) ist die Ausgangskonzentration an Salz (hier: Natriumacetat) bzw. — da das Salz in
Wasser vollstdndig in seine lonen dissoziiert — die Konzentration an Acetat. Durch
Logarithmieren der Beziehung ergibt sich

pH = pKs + log{c(Salz)/c(Saure)} mit  pKs =-log(Ks)

Die hochste Pufferkapazitat liegt dann vor, wenn c(Salz) = c¢(Saure). In diesem Falle wird pH

= pKs, was man sich zur Bestimmung der Sdurekonstante (iber eine pH-Bestimmung zunutze
machen kann.

Der wichtigste physiologische Puffer ist der Carbonatpuffer:
Kohlendioxid 16st sich in Wasser. Ein kleiner Teil des gelosten CO,, namlich 0,2 %, reagiert
mit Wasser unter Bildung von Kohlenséure:

CO, +H,O =—= H,CO3

Die Kohlenséure ihrerseits unterliegt der Protolyse, wobei in erster Stufe Hydrogencarbonat,
in zweiter Stufe Carbonat entstehen:

2.
H,CO3 + H,0 === HCO;3 +H30" HCOz +H0 === CO3 +H30’

Die Ks-Werte betragen, wenn man fur die Konzentration an Kohlenséure die effektive
Konzentration c(H,CO3 + CO,) (d.h. Kohlenséure + geldstes CO,) einsetzt, Ks; = 10%*° und
Ksz = 10_10’33.

Nur die erste Protolysestufe (H,COs + H,O 5 HCO3™ + H30") ist unter physiologischen
Bedingungen relevant, d.h. der Carbonatpuffer setzt sich zusammen aus der effektiven
Konzentration an Kohlensdaure und der Konzentration an Hydrogencarbonat.

Mit der Puffer-Beziehung [H30'] = Ks-c(Saure)/c(Salz) = Ks;-¢(H,CO3 + CO3)/c(HCO3)
kann der pH-Wert berechnet werden. Unter der Annahme, dass das Verhéltnis
c(Saure)/c(Salz) 10™ betragt, wird [Hz0*] = 107%, der pH also 7,35, was dem pH des Blutes
entspricht.
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Reduktion und Oxidation

Reduktion und Oxidation sind Elektronenlbertragungsreaktionen; sie laufen in einer chem.
Reaktion stets gekoppelt ab (Redoxreaktionen). Reduktion entspricht einer Aufnahme von
Elektronen, Oxidation einer Abgabe von Elektronen; der jeweils andere Partner ist das
Reduktionsmittel (er wird bei diesem Vorgang oxidiert) bzw. das Oxidationsmittel (er wird
reduziert). Beispiele:

H, + Cl, > 2HCI (1)
Oxidation: H, — 2H" + 2e": Wasserstoff wird oxidiert; Wasserstoff ist Reduktionsmittel
Reduktion: Cl, + 2e” — 2CI"; Chlor wird reduziert; Chlor ist Oxidationsmittel

Na + %Cl, — Na'CI’ (2)
Oxidation: Na — Na® + e; Natrium wird oxidiert: Natrium ist Reduktionsmittel
Reduktion: ¥2Cl, + e — CI"; Chlor wird reduziert; Chlor ist Oxidationsmittel

Mg + 20, — MgO 3
Oxidation: Mg — Mg®" + 2e”; Mg wird oxidiert; Mg ist Reduktionsmittel
Reduktion: %0, + 2e"—> 0% Sauerstoff wird reduziert: Sauerstoff ist Oxidationsmittel

Zn+Cu” 5> zZn"+Cu  (4)

Oxidation: Zn — Zn?* + 2e”; Zn wird oxidiert; Zn ist Reduktionsmittel

Reduktion: Cu?* + 2e” — Cu; Kupferionen werden reduziert; die Kupferionen sind das
Oxidationsmittel

Beispiele fur Redoxvorgange in organischen Reaktionen:

CH;OH + O, —» HCO,H + H,O (5)
Methanol wird von Sauerstoff zu Ameisensaure oxidiert

CO; + 2H,0* 5 1/6(CH,0)6 + (O*), + H,0 (6)

Von links nach rechts: Fotosynthese (Kohlendioxid wird — mit Licht als Energiequelle — zu
Glucose reduziert; das Reduktionsmittel ist der Sauerstoff des Wassers (*), der rechts als
freier Sauerstoff auftaucht).

Von rechts nach links: Atmung (Glucose wird durch Sauerstoff zu CO, oxidiert. Hierbei wird
Energie freigesetzt).

Erweiterung der Begriffe Reduktion und Oxidation:

Oxidation entspricht einer Erhéhung der Oxidationszahl (OZ), Reduktion einer
Erniedrigung der OZ. Die OZ gibt an, wie viele Elektronen ein Atom (in einer Verbindung)
formal aufgenommen oder abgegeben hat.
Zur Ermittlung der Oxidationszahl sind folgende Regeln nitzlich:

- Elemente: OZ =0

- Einfache (nicht zusammengesetzte) lonen: OZ = lonenladung

- Molekile und zusammengesetzte lonen: Der elektronegativere Bindungspartner
erhalt eine negative, der weniger elektronegative Bindungspartner eine positive OZ. Die
GroRe der OZ richtet sich nach Art und Anzahl der jeweiligen Bindungspartner. Die
Summe aus positiven und negativen OZ muss Null sein (Molekdle) oder gleich der
lonenladung (zusammengesetzte lonen). Die folgenden Regeln vereinfachen das Auffinden
von OZ:
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e Fluor: stets —I

o Metalle: (meist) positive OZ: Alkalimetalle +1, Erdalkalimetalle +11, Aluminium
+l1

e Wasserstoff: +I (auller in Metallhydriden)

o Sauerstoff —II [auRer in Sauerstofffluoriden, Peroxiden (-1) und Hyperoxiden
(-1/2)]

¢ Die hdchste positive OZ, die ein Hauptgruppenelement erreichen kann, entspricht
der Anzahl der Valenzelektronen (Gruppennr. fir die Alkali- und die
Erdalkalimetalle, zweite Ziffer der Gruppennummer fiir die Gruppen 13-18).

e Fir die Gruppen 14 bis 17 gilt, dass die hochste erreichbare negative OZ gleich der
zweiten Ziffer der Gruppennr. minus acht ist.

In den Gleichungen (1) — (4) (s. oben) erhéhen H, Na, Mg und Cu ihre OZ: sie werden
oxidiert. Chlor, Sauerstoff und Zinkionen erniedrigen ihre OZ: sie werden reduziert.

Oxidationszahlen werden durch rémische Zahlen tber dem Elementsymbol gekennzeichnet.
Beispiele:

0 -1 +V -1 +V +VII -|
Cl, HCI HCIO; NacCl ClO, ClO4 CHClI;

In der Chlorsdure (HCIOs) z.B. hat Wasserstoff gemaR obigen Regeln die OZ +I,
Sauerstoff —I1; die Summe der OZ fiir H und O in diesem Molekdl ist minus funf, Cl muss
also — damit das Molekdl insgesamt neutral ist — die OZ +V haben. Fir Chloroform
(CHCIy) ist die OZ fiir H +1; C ist weniger elektronegativ als Cl, bekommt also eine
positive OZ (+IV entsprechend seiner Position in Gruppe 14). Somit verbleiben drei
positive Ladungen, die durch drei Chlor von je —I auszugleichen sind. Wie das Beispiel
unten zeigt (O,F, KO,) kénnen OZ auch gebrochene Zahlen sein.

0 +V +l1 -V -1 +IV 0

C HCOs CcoO CH4 CaC, CCly HCHO
0 -1l +14 -1l -l 0 -
0O, MgO O,F H,O H,0, O3 KO,

Elektronenibertragungs-Reaktionen wie die Gleichungen (1) bis (4) sind einfache Beispiele
fiir Redoxreaktionen. In der Gleichung (5) hat der Kohlenstoff die Oxidationsstufe —I1
(CH3OH) bzw. +I1 (Ameisensdure). in Gleichung (6) +1V (CO,) bzw. 0 (Glucose).

Zur korrekten Formulierung komplexerer Redoxsysteme geht man zweckméfig, wie im
Folgenden am Beispiel der Redoxreaktion zwischen Permanganat und Eisenionen erléutert,
systematisch vor:

Vorgabe: Permanganat (MnOy) oxidiert Eisen(l1)-lonen (Fe?*) in saurer Lésung zu
Eisen(l11)-lonen (Fe*") und wird dabei selbst zu Mangan-lonen (Mn?*) reduziert.

1. Schritt: Vorformulierung der Redoxgleichung:
MnO, + Fe** — Mn*" + Fe**

+VII +I1 +11 +111
2. Schritt: Oxidationszahlen einsetzen: MnO4 + Fe®" — Mn?" + Fe®*
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3. Schritt: Auftrennen in die Teilgleichungen fur Reduktion und Oxidation und Ausgleich
beziiglich 0% und H* (es werden so viele H* zugefiigt, wie bendtigt werden, um
Oxoanionen in Wasser zu Uberflihren)

(a) Reduktion: MnO, + 5" — Mn**
Ausgleich: MnO, + 8H" + 5¢” 5 Mn?* + 4H,0

(b) Oxidation: Fe?* — Fe®" + ¢
Ausgleich hier nicht erforderlich

4. Schritt: Die beiden Teilgleichungen werden nun abgeglichen beziiglich der Anzahl der
Elektronen (in diesem Falle wird also die Teilgleichung (b) fiir die Oxidation mit 5
multipliziert); sodann werden die Teilgleichungen addiert:

Reduktion: MnO4 + 8H' + 5¢ — Mn?" + 4H,0
Oxidation: 5Fe?* —» 5Fe®" + 5¢

Summe: MnO,4 + 8H" + 5Fe?* — Mn?* + 4H,0 +5Fe**
Sonderfalle von Redoxgleichungen:

Disproportionierung, z.B. Cl, + H,O — HCI + HCIO

Chlor wirkt zugleich als Reduktions- und Oxidationsmittel; es geht aus der OZ = 0 uber in
—I (Salzsdure) und +I (Hypochlorige Séure). Hier wird also eine Oxidationszahl zu einer
hoheren und einer niederen ,,auseinander gezogen®.

Symproportionierung (Komproportionierung), z.B. C + CO, — 2CO

Im elementaren Kohlenstoff ist die OZ = 0, im Kohlendioxid —IV. Im Produkt,
Kohlenmonoxid, hat der Kohlenstoff die OZ = +11. Hier werden also zwei
Oxidationszahlen zu einer dazwischen liegenden ,,zusammengelegt*®.

Reduktions- bzw. Oxidationsmittels haben unterschiedlich stark ausgeprégte Tendenzen,
Elektronen aufzunehmen bzw. abzugeben. So werden Kupferionen von Zink reduziert, nicht
aber Zinkionen von Kupfer. lodid wird durch Chlor oxidiert, nicht aber Chlorid durch lod.
Eisen wird von Luftsauerstoff zu Eisenoxid oxidiert, Gold dagegen nicht. Die
unterschiedliche Starke von Reduktions- bzw. Oxidationsmitteln wird quantifiziert durch die
Standard-Redoxpotenziale (elektrochemischen Standardpotenziale) E° fiir jedes Redoxpaar (in
Volt), z.B.

QF 5 Fpt+ 2¢ E° = +2,87
2CI' S Cly + 2¢° +1.36
2H,0 5 0, + 4H" + 4¢° +1.23
AgS Ag +e +0,80
H, + 2H,0 5 2H;0" + 2¢” 0

Fe 5 Fe** +2¢ -0,44
nSs zZn®t +2¢ -0,76

Li SLi"+e -3,04V
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Standardbedingungen sind: Temperatur = 298 K (25 °C), Druck = 10° Pa (1 bar),
Konzentration ¢ = 1 mol I, Als Bezugssystem wird das Redoxpaar
Wasserstoff/Hydroniumionen verwendet, dessen Standardpotenzial E° = 0 Volt gesetzt ist.

Die Anordnung der Redoxpaare nach fallendem/steigendem Redoxpotenzial wird als
Elektrochemische Spannungsreihe bezeichnet. Je positiver das Redoxpotenzial, um so stérker
ist die Oxidationskraft der oxidierten Form im Redoxpaar und vice versa. So ist elementares
Fluor ein besonders starkes Oxidationsmittel, Lithium ein besonders starkes Reduktionsmittel.
»Edelmetalle” haben ein so positives Redoxpotenzial, dass sie unter gangigen Bedingungen
nicht angegriffen (chemisch umgesetzt) werden. Ein Beispiel ist Gold, dessen reduzierte (also
metallische) Form an der Luft und in Wasser bestandig ist.

Da Elektronenubertragungen gekoppelt ablaufen, kann ein Redoxpotenzial eines isolierten
Redoxpaares nicht gemessen werden. Messtechnisch zugénglich sind stets nur
Potenzialdifferenzen. Als Messvorrichtung dient z.B. die folgende Anordnung (Cu-Zn oder
Daniell-Element):

Stromfluss

-—

Cu-Zn Elemen

II Spannungsmessung: AE =1.10 V

©
E)
S
~Cu-Stab|_ b | Zn-Stab
(Cu scheidet sich ab) [\ e@ (Zn geht in Lésung)
waéssrige CuSQOg4-L6sling ee . 3}
(c = 1 mol/l) — z issrige ZnSO4-LOsung
Cu?+ (c=1molll)

Membran (nur Stromtransport)

Beispiele fir physiologisch wichtige Redoxsysteme:

CH3-CH-CO; === CH3-C-CO» +2H"+2  E0=.019V

OH
Lactat Pyruvat
OH
= | | +2H"+2¢ E0=+0,10 V
OH
Hydrochinon Chinon

Die Normalpotenziale sind auf ¢ = 1 mol I normiert. Die Abhéangigkeit der Potenziale von
der Konzentration wird durch die Nernstsche Gleichung beschrieben:

0,0059  [Ox]

lo
z— [Red.]

EC=E
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Hierin ist E° das Potenzial bei einer beliebigen Konzentration c, z ist die Zahl der
Ubertragenen Elektronen, [Ox.] und [Red.] sind die Gleichgewichtskonzentrationen der
oxidierten und reduzierten Formen.

o 0059  [H30?
+— log
[H2]

Mit E® = 0 und [H,] = 1 (reine Phase) erhalt man
E° = 0.059-log[H30], bzw. E® = -0.059-pH

Beispiel: H, +2H,0 S 2H30+ + 2¢ EC=E

Fiir pH = 7 ergibt sich damit E*" " = -0,413 V.
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Vorlesung Allgemeine/Anorganische Chemie fir Mediziner (D. Rehder) —
Schlusselbegriffe alphabetisch (Stand: 2. 11. 2010)

a-Teilchen: beim radioaktiven Zerfall frei werdende, zweifach positiv geladene Heliumkerne
Aktivierungsenergie: Die zur Uberwindung einer Reaktionsschwelle erforderliche Energie.
Aktivitat (eines Radianuclids): wird gemessen in Bq (Becquerel); 1 Bq = 1 Zerfall pro Sekunde

Aktivitat (als Konzentrationsaquivalent): a = y-c (y ist der Aktivitatskoeffizient, ¢ die Konzentration). Gibt die
effektive (nach aufien hin wirksame) Konzentration an. Bei unendlicher Verdinnung wird y = 1

Alkalimetalle: Elemente der Gruppe 1; ns* (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr)
Anion: negativ geladened lon

Aquivalenzdosis: Energiedosis multipliziert mit einem Bewertungsfaktor Q (Q = 20 fiir o, 1-3 fiir Neutronen, 1
fur B, y und Roéntgenstrahlung), gemessen in Si (Sievert).

Aquivalenzpunk: der pH-Wert, den aus Mischung aus dquivalenten Teilen Saure und Base hat.
Atombindung: s. kovalente Bindung

Aufbauprinzip: besagt, dass stets die energetisch giinstigsten der verfugbaren Energieniveaus im Atom besetzt
werden.

B -Strahlung: Beim radioaktiven Zerfall vom Kern emittierte Elektronenstrahlung; Elementarprozess: Zerfall
eines Neutrons in ein Elektron ( €’, B), ein Proton und ein Antineutrino.

B*-Strahlung: Beim radioaktiven Zerfall vom Kern emittierte Positronenstrahlung; Elementarprozess: Zerfall
eines Protons in ein Positron (e*, B*), ein Neutron und ein Neutrino.

Bohrsches (Bohr-Sommerfeldsches) Atommaodell: Beschreibt die Struktur der Elektronenhdille von Atomen
(und lonen). Die Elektronen befinden sich auf Bahnen (Kreise und Ellipsen) bzw. Schalen.

Bor-Aluminiumgruppe: Gruppe 13; ns’p* (B, Al, Ga, In, Tl)

Carbonmethode: Bestimmung des Alters von Materialien, die Kohlenstoff enthalten (organische Materialien)
mittels der Restaktivitat an *C (ty, ca. 5700 a).

Chalcogene: Elemente der Gruppe 16; ns?p* (O, S, Se, Te, Po)

Chelatligand: Ein mindestens bifunktioneller (= zweizéhniger) Ligand, der mit beiden Funtionen an ein
Metallion koordiniert.

Dipol: Molekul mit unsymmetrischer Ladungsverteilung (positive Uberschussladung auf der einen, negative
Uberschussladung auf der anderen Seite).

Disproportionierung: Sonderfall einer Redoxreaktion, in der das Edukt sowohl Reduktions- als auch
Oxidationsmittel gegenuber sich selbst ist: Ubergang aus einer mittleren in eine héhere und eine tiefere
Oxidationsstufe. Beispiel: Cl, + H,O = HCIO + H" + CI..

Dissoziationskonstante (eines Komplexes): Der Kehrwert der Komplexbildungskonstante.
Edelgase: Elemente der Gruppe 18; ns’p® (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn)

Edelgaskonfiguration: Die (stabile) AuBenelektronenkonfiguration s*p® von Edelgasen und vielen Kationen
(z.B. Na*, Ca®) und Anionen (z.B. CI', 0?)

Elektrochemische Spannungsreihe: Anordnung von Redoxpaaren nach ihren Normalpotentialen. Starke
Reduktionsmittel (hohe negative Potentiale) stehen oben (bzw. links), starke Oxidationsmittel (hohe positive
Potentiale) unten (bzw. rechts).

Elektrolyse: ,,Zersetzung durch den elektrischen Strom*®, eine Redoxreaktion, bei der Elektroden Redoxpartner
sind (Anode: nimmt Elektronen auf; Kathode: liefert Elektronen).

Elektronegativitat: Die Beféhigung eines Atoms in einem Molekiil, Elektronen zu sich zu ziehen. Die EN-Skala
reicht von 0.7 (fir Cs) bis 4.0 (fir F).

Elektronenaffinitat: Der bei der Uberfiihrung eines Atoms in ein Anion auftretende Energieeffekt.
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Elementarteilchen: U.a. die ein Atom aufbauenden Teilchen, insbesondere Protonen (Masse 1, Ladung +1),
Neutronen (Masse 1, Ladung 0) und Elektronen (B, Masse 1/1836 der des Protons, Ladung —1). Weitere
Teilchen: Positron (B*, Masse wie Elektron, Ladung +1), Neutrino (v, Ruhmasse 0, Ladung 0).

Energiedosis: absorbierte Strahlungsenergie [quantifiziert die biologische Wirksamkeit (radioaktiver)
Strahlung]. Gemessen in Gy (Gray). 1 Gy = 1J/kg.

Enthalpie (genauer: molare Reaktionsenthalpie): AH, die bei einer chemischen Reaktion umgesetzte Energie,
bezogen auf die Stoffmenge. Einheit J/mol. Es gibt exotherme Reaktionen (Warme wird frei, AH negativ) und
endotherme Reaktionen (Warme wird verbraucht, AH positiv).

Entropie: S, ein MaB fir den Ordnungszustand. Eine Zunahme der Unordnung entspricht der Situation AS > 0.
endotherm: bei einer chemischen Reaktion verbrauchte Energie (Wé&rme).

Erdalkalimetalle: Elemente der Gruppe 2; ns? (Be, Mg, Ca, S, Ba, Ra)

exotherm: frei werdende Energie (Warme) bei einer chemischen Reaktion.

Formale Ladung: Ladung, die ein Atom in einem Molekdl erhalt, wenn die Anzahl seiner Elektronen (nicht-
bindende Elektronen plus die Halfte der bindenden Elektronen) grélRer oder kleiner ist als die Zahl der
Valenzelektronen.

Freie Reaktionsenthalpie: AG, derjenige Anteil der Gesamtenergie, der (als Arbeit) nutzbar ist. AG gibt an, ob
eine chemische Reaktion ablaufen kann oder nicht: die Reaktion kann ablaufen, wenn AG negativ ist
(exergonisch), andernfalls (endergonisch) nicht.

y-Strahlung: Harte (= sehr energiereiche) elektromagnetische Strahlung, die z.B. haufig den radioaktiven Zerfall
begleitet.

Geschwindigkeitskonstante k: Sie die Proportionalitatskonstante fiir die Reaktionsgeschwindigkeit v einer
chemischen Reaktion, z.B. v = k-c(A)-c(B) fur die Reaktion A + B — AB (c = Konzentration)

Gibbs-Helmholtzsche Gleichung: AG = AH - TAS (T ist die Temperatur in K)

Gitter: RegelmaBige (meist dreidimensionale) Anordnung von lonen, Atomen oder Molekilen bis hin zu
makroskopischen Dimensionen (,,Kristalle®).

Gleichgewichte: Chemische Reaktionen, die nicht vollstandig in Richtung Edukte — Produkte laufen, sondern
sich in einer gewichteten Situation zwischen Edukten und Produkten einpendeln, also Edukte < Produkte. Es
gibt homogene und heterogen Gleichgewichte.

Halbwertszeit ty,,: Zeitintervall, innerhalb dessen die Hélfte einer vorgegebene Anzahl radioaktiver Kernen
zerfallt

Halogene: Elemente der Gruppe 17; ns’p° (F, Cl, Br, 1, At)
Hauptquantenzahl: n; gibt die Hauptenergieniveaus der Elektronen im Atoman.n=1,2, 3, ...

Heterogene Systeme: Systeme, innerhalb derer sich die physikalischen und chemischen Eigenschaften
sprunghaft d&ndern (Aufbau aus mehreren Phasen; Beispiel: Granit).

Homogene Systeme: Einheitliche Systeme. Dies kdnnen Ldsungen oder reine Stoffe (VVerbindungen und
Elemente) sein.

Hundsche Regel: Entartete Energieniveaus werden zunéchst einzeln besetzt (erst danach kommt es zur Spin-
Paarung)

Hybridisierung: Vermischung von Orbitalen zu gleichwertigen Hybridorbitalen vor der Bindungsbildung.
Beispiel C(s’p<'py'p) — C*(sp?)*

lonen: Geladene Teilchen, die entstehen, wenn man einem Atom oder Molekil Elektronen fortnimmt oder
hinzufiigt. Kationen sind positiv, Anionen negativ geladen.

lonenbindung (salzartige Bindung): Bindung zwischen Kationen und Anionen aufgrund Coulombscher Krafte,
die zu lonengittern fihrt.

lonengitter: Die von Kationen + Anionen aufgebaute regelméRige, dreidimensionale Struktur.
lonenprodukt des Wassers: Ky, = [H;0"][OH] fiir die Autoprotolyse des Wassers 2H,0 S H;0" + OH".

lonisierungsenergie: Die zur Uberfiihrung eines Atoms in ein Kation erforderliche Energie.
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Isotope: Nuklide mit gleicher Kernladungszahl (gleicher Protonenzahl) aber unterschiedlicher Massenzahl. z. B.
el

Katalysator: Ein System, das eine gehemmte Reaktion durch Herabsetzung der Aktivierungsschwelle

ermoglicht, ohne die Bilanz der Reaktion selbst zu beeinflussen.

Kation: positiv geladenes lon

Kernfusion: Verschmelzung von kleineren zu gréReren Kernen (z.B. der energieliefernde Vorgang in der Sonne,
bei dem vier Protonen zu einem Helium fusionieren).

Kernladungszahl (Ordnungszahl): Summe der Protonen (legt fest, um welches Element es sich handelt). In
Atomen gibt die Ordnungszahl zugleich die Summe der Elektronen in der Elektronenhdille an.

Kernspaltung: Unsymmetrische Spaltung eines schweren Kernes (z.B. Uran-235) in zwei leichtere Kerne durch
thermische Neutronen. Anwendung: Kernreaktor.

Kinetik: Beschreibung einer chemischen Reaktion oder eines chemischen Gleichgewichtes mittels
Geschwindigkeitsgesetzen (Reaktionsgeschwindigkeit — Geschwindigkeitskonstante k, Reaktionsordnung; ggf.
Reaktionshemmungen).

Kohlenstoff-Siliziumgruppe: Gruppe 14; ns’p? (C, Si, Ge, Sn, Pb)

Komplex: besteht aus einem zentralen Metallion und einer definierten Anzahl von Liganden in einer definierten
geometrischen Anordnung. Beispiel: [Fe(CN)e]*.

Komplexbildungskonstante: definiert gemal K = ¢([ML,])/c(M)-c"(L) fir das Komplexbildungs-Gleichgewicht
M +nL S [ML,].

Komproportionierung: s. Symproportionierung
Koordinationsverbindung: + ein Synonym fiir Komplex.

Koordinativ kovalente Bindung (koordinative Kovalenz): eine Atombindung zu der nur einer der
Bindungspartner ein Elektronenpaar beitragt.

Kovalente Bindung (Atombindung): Bindung zwischen Atomen (fiihrt zum Molekdle) durch ein, zwei oder drei
Bindungselektronenpaare.

Lanthanide: Elemente der grundsétzlichen Elektronenkonfiguration 6s*5d

Lewis-Base: ein lon, Atom oder Molekil mit einem freien (nicht-bindenden) Elektronenpaar.

Lewis-Saure: ein lon, Atom oder Molekil mit einer Elektronenliicke (gegentiber der stabilen
Edelgaskonfiguration).

Ligand: lonen oder dipolare Molekiile in der Koordinationssphére eines Komplexes.

Loéslichkeitsprodukt: L, das Produkt aus den Gleichgewichtskonzentrationen der lonen eines schwerldslichen
Salzes in einer gesattigten Losung dieses Salzes. Beispiel: Lage) = [Ag*][CI] = 10,

Magnetquantenzahl: m; beschreibt die Multiplizitat (im Orbitalmodell: auch die Ausrichtung) der durch die
Nebenquantenzahl | (s, p, d, f) charakterisierten Energie-Unterniveaus. m=-I ... 0 ... +l

Massenwirkungsgesetz (MWG): Setzt die Gleichgewichtkonzentrationen der Edukte und Produkte in einer im
Gleichgewicht befindlichen chemischen Reaktion in Relation zueinander. z. B. N, + 3H, 5 2NHa:
[NL][H.]¥/[NH3]? = K; [i] sind die Gleichgewichtskonzentrationen (in mol/l) der Stoffe i; K ist die
Gleichgewichtskonstante.

Massenzahl: Summe aus Protonen und Neutronen

Mesomerie: Beschreibung gleichwertiger oder ungleichwertiger Elektronenverteilung fiir ein und dasselbe
Molekil als Grenzformulierungen (Resonanzstrukturen). Beispiel: Benzol. Kennzeichnung durch den
Mesomeriepfeil <.

Metallische Bindung: Kationengitter aus Metallionen, das zusammengehalten wird durch ein Elektronengas.
Molaritat: Konzentrationsangabe in Einheiten der Stoffmengenkonzentration, also mol/l (M).

Molmasse (genauer: relative molare Masse): M, die Masse (m) eines Mols eines Stoffes, also M = m/n, Einheit
g/mol
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Nebenquantenzahl: |, gibt die Unterniveaus (im Orbitalmodell auch die Form: s, p, d, f Orbitale) der
Hauptquantenzahl nan. 1=0 ... (n-1)

Nernstsche Gleichung: beschreibt die Konzentrationsabhéngigkeit des Redoxpotentials. E = E® +0.059/n-
log(Cox/Creq.); E = Potential bei der Konz. ¢, E° = Standardpotential, n = Anzahl der Elektronen im Redoxpaar,
Cox. UNd Creq. = Stoffmengenkonzentrationen der Oxidations- bzw. Reduktionspartner.

Neutrino: Ein fast masseloses, neutral geladenes Elementarteilchen extrem geringen Wirkungsquerschnitts, das
beim radioaktiven B-Zerfall frei gesetzt wird: Antineutrino bei f°, Neutrino bei B*.

Normalpotenzial (auch: Standardpotenzial): Das elektrochemische Potential eines Redoxpaares gemessen
gegen die Normalwasserstoffelektrode. Normal- (oder Standard-)Bedingungen sind: ¢ = 1 mol/l, p = 10° Pa (1
bar), T =25 °C.

Normalwasserstoff-Elektrode: Referenzelektrode fiir die Angabe von Normalpotentialen. Der
Normalwasserstoffelektrode liegt das Redoxpaar H, + 2H,0 S 2H,0" + 2e” zugrunde.

Nuklid: ein durch Massenzahl und Kernladungszahl definierter Kern

Oktettregel: Verteilung der bindeneden und nicht bindenden Elektronen derart, dass jeder Bindungspartner ein
Elektronenoktett (Achterschale) aufweist.

Orbitalmodell: Beschreibung der Zustande der Elektronen durch Aufenthaltswahrscheinlichkeitsrdume (=
Orbitale): s (spharisch), p (Doppelhanteln; je nach Ausrichtung px, py, p,), d [vierlappig; je nach Ausrichtung
d(x*y?), d(z%), Oz, dyz, dyy]-

Ordungszahl: s. Kernladungszahl
Oxidation: Fortnahme von Elektronen. Erhéhung der Oxidationszahl
Oxidationsmittel: nimmt Elektronen auf, wird also selbst reduziert

Oxidationszahl: Fiir Molekiile und zusammengesetzte lonen eine fiktive Zahl, die man erhalt, wenn man die
Bindungselektronen ausschlieBlich dem elektronegativeren Bindungspartner zurechnet. Die Summe aus
positiven und negativen Oxidationszahlen muss Null sein (Molekiile) oder gleich der Ladung des lons. Fur
einfache (nicht zusammengesetzte) lonen ist die Oxidationszahl gleich der lonenladung, fiir Elemente ist sie
Null. Oxidationszahlen werden durch rémische Zahlen tiber dem Elementsymbol gekennzeichnet.

n-Bindung: Bindungsbildung durch Orbitaliiberlappung derart, dass die Uberlappungszone ober- und unterhalb
der Kernverbindungslinie liegt.

Partialladung: Teilladungen in einem Molekil, das aus Atomen unterschiedlicher Elektronegativitat
zusammengesetzt ist.

Pauli-Prinzip: Zwei Elektronen missen sich in mindestens einer Quantenzahl unterscheiden.

Periodensystem der Elemente: Einordnung der Elemente, nach steigender Ordnungszahl, in vertikale Familien
(Gruppen) und horizontale Perioden. Zu den Familien gehtren Elemente der selben
Valenzelektronenkonfiguration; die Perioden umfassen Elemente unter der selben Hauptquantenzahl fiir die
duRere Schale.

pH-Wert: definiert gemaR pH = -log[H;0]"
pK-Wert: definiert gemal pK; = -logK, (K; ist die Saurekonstante)
Pnictogene: Elemente der Gruppe 15; ns’p® (N, P, As, Sb, Sb)

Polarisierte Bindung: Partielle Verschiebung des bindenden Elektronenpaars zum elektronegativeren Partner in
einem hetero-atomaren Molekdil (— Dipol).

Puffer: Die Mischung aus einer schwachen Saure und einem Salz dieser Saure (z.B. Essigsaure +
Natriumacetat), oder einer schwachen Base und einem Salz dieser Base (z.B. Ammoniak + Ammoniumchlorid).
Bewirkt weitgehende Konstanz des pH-Wertes bei Zugabe von H;O" oder OH™ sowie bei Verdiinnung. Es gilt
pH = pK; + log([Salz]/c[S&ure])

Pufferkapazitat: Das Ausmal’ der Pufferwirkung. Die Pufferkapazitét ist am groften, wenn pH = pK, d.h.
wenn das Verhéltnis c(Salz):c(Sé&ure) = 1 ist.

Quantenzahlen: charakterisieren den Zustand eines Elektrons. Hauptquantenzahl n: Hauptenergieniveaus (1, 2,
3, 4, ...); Nebenquantenzahl I: Energieunterniveaus (1=0,1, 2,...,n-1;1=0:s,1=1:p,1=2:d, | =3: f);
Magnetquantenzahl m: magnetische Unterniveaus [-1...0...+1; py, py, Pz, Oxys Oz dyz, d(Z%), dOP-YA);
Spinquantenzahl s (+1/2, -1/2).
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Radioaktivitat: Intrinsische Instabilitat eines Kernes, die zu dessen Zerfall fihrt
Redoxpaar: Die Teilreaktion fir die Reduktion oder Oxidation einer Redoxreaktion, z.B. Fe** 5 Fe** + ¢’

Redoxpotenzial: quantifiziert die relative Starke eines Redoxpaares (relativ zu %H, + H,0 5 H;0" +e , E* =0
V). Das Standard-Redoxpotenzial (E°) wird auf eine Konzentration (genauer: Aktivitat) von 1 mol I und eine
Temperatur von 298 K bezogen.

Redoxreaktion: eine Reaktion, in der Reduktion und Oxidation gekoppelt sind.
Reduktion: Zugabe von Elektronen. Erniedrigung der Oxidationszahl
Reduktionsmittel: gibt Elektronen ab, wird also selbst oxidiert.

o-Bindung: Bindung durch Uberlappung von Orbitalen derart, dass die Uberlappungszone auf der
Verbindungslinie der Bindungspartner liegt.

Saurekonstante: K, Gleichgewichskonstante des MWG — angewandt auf Dissoziationsgleichgewichte von
Sauren — multipliziert mit [H,O] = 55,6 mol/l, also K = K-55,6.

Schragbeziehung: Ahnliche chemische Eigenschaften von im PS schrag nebeneinander stehenden Elementen
(z.B. Li und Mg) als Folge fast identischer Atomradien.

Spinquantenzahl: entspricht anschaulich einem rechts bzw. links rotierenden Elektron; s = +1/2 (1) bzw. -1/2

).
Standardpotenzial: s. Normalpotenzial

Stoffmenge: n, Mengenangabe in der Chemie, bezogen auf die Stoffmenge 6:10% Elementareinheiten
(Avogadrosche oder Loschmidtsche Zahl). Stoffmengen werden in mol angegeben.

Stoffmengenkonzentration (meist nur: Konzentration): ¢, die Stoffmenge pro Liter; Einheit also mol I'*.

Stochiometrische Faktoren: Sie geben in einer Reaktionsgleichung an, in welchen Proportionen sich Stoffe
miteinander umsetzen.

Symproportionierung (oder Komproportionierung): Eine Redoxreaktion, bei der das Produkt - in einer
mittleren Oxidationsstufe - aus Edukten in einer hoheren und einer tieferen Oxidationsstufe hervorgeht. Beispiel:
C + CO, — 2CO.

Tautomerie: Gleichgewicht zwischen zwei unterschiedlichen Formen desselben Molekiils; tautomere Formen
unterscheiden sich in der Regel durch Verschiebung der Position eines Wasserstoffs. Kennzeichung durch den
Tautomerie- (Gleichgewichts-)Pfeil 5. Beispiel: Hydrogensulfit: 0° o
H /S/ - H\@/O
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Technetium: Radioaktives Element in der Gruppe 7 des Periodensystems. “™Tc (m = metastabil) ist ein y-
Strahler (ty, = 6 h), der in der y-Szintigraphie zur Abbildung z.B. von Metastasen Verwendung findet.

Valenzelektronenkonfiguration: Anzahl und Anordnung der Elektronen in der duBeren Schale (Valenzschale)
oder, bei d- und f-Block-Elementen, den &uR3eren Schalen.

Valenzstrichformel: Schreibweise fiir ein Atom, lon oder Molekdl unter Einbeziehung aller bindenden und
nicht bindenden Elektronen (Elektronenpaar wird durch einen Strich représentiert, Einzelelektron durch einen
Punkt).

van der Waals Bindung (van der Waals-Wechselwirkung): Mittelstarke Bindungswechselwirkung
elektrostatischer Natur zwischen lonen und Dipolen, oder Dipolen und Dipolen.

Wasserstoffbricken-Bindung: Dipol-Dipol-Bindung zwischen Molekilen vor allem mit O-H und N-H
Gruppierungen unter Ausbildung z.B. von O-H---O, O-H---N usw. (Die W. ist ein Sonderfall der van der Waals
Bindung unter anderer Betrachtungsweise.)

Welle-Teilchen-Dualismus: Beschreibung eines Phdnomens (in der Regel im atomaren Bereich) einerseits als
Teilchen (wie das Elektron im Bohr-Sommerfeldschen Atommodell), andererseits als Welle (— Orbitalmodell).



