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9.1 Qualitative Analysenmethoden

Kationennachweise

Alkali- und Erdalkalimetalle werden mit der
Flammenférbung nachgewiesen:

" o rot ' = ziegelrot
Na o Ba“ o grin

Prinzip: Elektronen werden durch Hitze angeregt
auf hohere Energiestufen. Beim Zurickfallen auf
die urspriingliche Energiestufe, wird Energie in
Form von Licht bestimmter Wellenldnge (=Farbe)
ausgesandt.

A .
Energie angeregter Zustand

energiereich

Energiezufuhr _ _| Energieabgab:
(durch brennende Flamre) @ e (durch Licht)

Grundzustand

(energiearm)

Nachweis molekular gebauter Stoffe

CO; =Einleitung in Kalkwasser
(=Calciumhydroxidlésung Ca(OH);(sq)) = weiller
Niederschlag (CaCOs = ,,Kalk”)

02 = Glimmspanprobe

Hy =Knallgasprobe

I, = mitStarkelésung = tiefblaue Farbung
(vgl. Biologie!)

Anionennachweise

Anionen werden z.B. durch Fallungseaktionen
nachgewiesen. Dabei entstehen in einer Losung
Feststoffe = Niederschlag:

z.B. mit Silbernitratlésung AgNO3(aq):

Chlorid CI': weilRer Niederschlag von AgCl
Bromid Br’: gelblicher Niederschlag von AgBr s
lodid I': gelber Niederschlag von Agl(
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9.2 Quantitative Aspekte chemischer Reaktionen

Stoffmenge n

Avogadro-Konstante Np

Stoffmenge n

Die Stoffmenge n gibt an, wie viele Teilchen
in einer Stoffportion enthalten sind. Einheit
der Stoffmenge n ist das mol.

1 mol eines Stoffes enthilt immer 6,022 10 Teilchen.

Avogadro-Konstante Np

Die Avogadro-Konstante Np gibt an, wie viele
Teilchen in 1 mol Stoffportion enthalten sind.

2
Na = 6,02210> 1/mol

allgemein: n(X) =N(X) /Na

Molare Masse M

Molares Volumen V,

Molare Masse M

= Masse von 1 mol Teilchen; stoffspezifische
Konstante, aus dem Periodensystem zu berechnen!
2.B. M(CO,)=M(C)+2M(0)=12+2 - 16 g/mol=40g/mol

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

Molares Volumen V,

= Volumen von 1 mol Gasteilchen

Vm = V/n Einheit: [I/mol]

oder n(X)=V(X)/Vm

Vimn= 22,4 |/mol

(unter Normbedingungen: 0°C, 1013 mbar)

Uberblick molare GroRen (mit Ausblick auf
Stoffmengenkonzentration!)

Gasvolumen
V(X)

A

V(X) T molares Volumen V.,

mn

nix)=

Masse | < molare Masse M (X) 2 Stoffr o =
me9 nex) - X n X nX)=c(x)-vpg | konzentration
M(X) A ¢ m

AVOGADRO-
. NX) | konstante Ny

n(x) =
Ny

v
Tellchenanzahi
N(X)
Voun = 22,4 L/mol (bei Normbedingungen: 0°C, 1013 hPa)

N, =6,022 * 10" 1/mol

Gitterenergie

Die Gitterenergie ist die Energie, die frei wird,
wenn sich Teilchen einander annahern und sich zu
einem Kristallgitter anordnen

Die Gitterenergie ist z.B. bei der Salzbildung
von Bedeutung.
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9.3 Molekiilstruktur und Stoffeigenschaft

Orbital

Ein Orbital ist der Raum, in dem sich maximal zwei Elektronen mit
hoher Wahrscheinlichkeit (>90%)
aufhalten.
1s-Orbital des
Wasserstoffatoms

Z

2p-Orbital des
Wasserstoffatoms

Atombindung
(=Elektronenpaarbindung)

Uberlappung zweier Orbitale fiihrt zur Bindung
von Atomen durch ein

gemeinsames Elektronenpaar

(=bindendes Elektronenpaar)

Beispiel fiir Fluor:

Atombindung arm Beispiel von Fluor

Elektronegativitat (EN)

Die Fahigkeit eines Atoms, Elektronen in einer Atombindung an sich zu
ziehen.
(dient zur Bewertung der = Polaritdt von Atombindungen)

Polare Atombindung

Atombindung, bei der die Bindungselektronen zum
elektronegativeren Atom verschoben sind:

H O
H—CI|

Formelbild:

»Orbitalbild“:
&t . ‘ &

Abschatzung Uber den Unterschied der Elektronegativitit der
Bindungspartner;

Faustregel:

Ab einer Differenz AEN >0,4 gilt die Bindung als polar!

1
& d'und &- sind Teil- bzw. Partialladungen, keine
Elementarladungen wie bei lonen!
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Dipolmolekiile

Voraussetzungen:
1) polare Atombindungen!

2) die Ladungsschwerpunkte der Teilladungen fallen nicht zusammen:
Beispiele:

d od—

Fluorwasserstoff (HF): H T E|
Dipolmolekiil, die Ladungsschwerpunkte fallen nicht zusammen!

AeE— 5+ ., B—
Kohlenstoffdioxid (CO,) “\O = 07 = O/
Kein Dipolmolekiil, da das Molekiil linear gebaut ist, fallen die
Ladungsschwerpunkte von allen positiven und negativen
Teilladungen (6* und &°) im Kohlenstoffatom zusammen.

— 5 =
Wasser (H,0): HHH_ - Q - HHH- fg\
INTER T

Dipolmolekiil, da durch den gewinkelten Bau des

5-
Wassermolekiils
s

die Ladungsschwerpunkte nicht zusammen fallen

(Schwerpunkt 5 zwischen den H-Atomen, & bei O)

Fur die Bewertung, ob die Ladungsschwerpunkte zusammen fallen, ist es
A notwendig sich Gedanken zum rdaumlichen Bau der Molekdile (vgl. Link auf der

Homepage Materialien Chemie) zu machen!

ElektronenpaarabstoBungsmodell
(EPA-Modell) zum raumlichen Bau
von Molekiilen

Bindende und freie Elektronenpaare stolRen sich aufgrund der
gleichen negativen Ladung ab, daraus ergibt sich eine raumlich
glinstige Anordnung der Atome in Molekilen:

Prinzipiell stofRen sich alle Elektronenpaare ab, Mehrfachbindungen
werden dabei wie ein Elektronenpaar behandelt! Freie
Elektronenpaare bendétigen mehr Platz als Bindungselektronenpaare.
Beispiel: 2 abstoBend wirksame Elektronenpaare LINEAR

A== _ ,
DV=C=@ linear, 180
Beispiel: 3 abstoBend wirksame Elektronenpaare TRIGONAL-PLANAR
@
¢
o=c
YT e

X
O carbonat-lon: trigonal-planar, Winkel 0CO=120°
Beispiel: 4 abstoBende Elektronenpaare, Grundtyp TETRAEDER
Winkel HCH=109,5°

Methan Ammoniak Wasser Hydrogenchlorid
Methan
H
| —
o N
109°-C~_ 107, e o
H ~H | H H A N
H H « H =
H 104 H—Cl|

4 @ 2 9

tetraedrisch pyramidal gewinkelt ' linear



http://www.evbg.de/de/ags/sinus/materialien/chemie/c10gw_molekuelbau.pdf
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Zwischenmolekulare Krafte
(Anziehungen)

- van der Waals-Krafte

- Dipol-Dipol-Anziehungen zunehmende
- Wasserstoffbriickenbindungen Starke

- lonenanziehung

van der Waals-Krafte

schwache Anziehungskréafte, die vor allem bei unpolaren Molekilen

bedeutsam sind!

Ursache sind temporéare (=kurzfristige) Dipole:

Spontaner Dipol durch zufallige asymmetrische Ladungsverteilung im
Molekil induziert im benachbarten Molekil einen passenden Dipol

Dipol

Kurzfristige Anziehung der temporaren
Dipole

Faustregel: Je groRer das Molekil (Abschatzung durch molare Masse),
desto hoher die van der Waals-Krafte!

Dipol-Dipol-Anziehungen

elektrostatische Anziehung zwischen permanenten = Dipolmolekiilen

Wasserstoffbriickenbindungen

Wasserstoffbriickenbindungen sind die starksten
zwischenmolekularen Anziehungen. Sie treten bei sehr starken
Dipolen in Kombination mit

Wasserstoffatomen auf. O- O+ B- B+
Voraussetzungen: O O—H

Freies Elektronenpaar am 8+H/ S*H/

Atom X und stark polare

Bindung zwischen X-H --  Wasserstoffbriickenbindung

(nur bei den Elementen — bindende Elektronenpaare

F,O,N) freie Elektronenpaare

lonenanziehung

= vgl. 8. Jgst. Salze, lonenanziehung
Kationen und Anionen ziehen sich gegenseitig elektrostatisch an und
lagern sich in ein lonengitter. Dabei wird Gitterenergie freigesetzt.

Wasser als besonderer Stoff

- Hoher Siedepunkt von 100°C: aufgrund der starken
zwischenmolekularen Anziehung durch
Wasserstoffbriickenbindungen hat Wasser einen sehr hohen
Siedepunkt obwohl es sehr klein ist.

- Dichtenaomalie: Wasser hat bei 4°C die héchste Dichte
(1g/cm3), beim Erwdrmen und beim Abkiihlen sinkt die
Dichte! Folge davon: Eis schwimmt auf Wasser!
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Faustregel: Ahnliches I6st sich in Ahnlichem (Stoffe, die dhnliche
Molekdilstruktur bzw. dhnliche zwischenmolekulare Anziehungen
haben, l6sen sich ineinander bzw. mischen sich gut miteinander)

Salze (mit Kationen u. Anionen) I6sen sich in polaren
Losungsmitteln; ideal z.B. Wasser, die Dipolmolekile bilden
eine Hydrathille um Wassermolekiile

,polar 16st sich in polar”

Unpolare Stoffe, z.B. Fette I6sen sich in unpolaren
Losungsmitteln z.B. Benzin

,unpolar 16st sich in unpolar”

Loslichkeit

9.4 Sduren/Basen — Protoneniibergange

Saure Losungen™ enthalten
+
Oxoniumionen (H30 )

Kennzeichen
saurer und basischer (alkalischer) Basische Lésungen (,Lauge”) enthalten
Losungen Hydroxidionen (OH)
*die meisten Ublichen Laborsauren sind auch saure Lésungen z.B.
Salzsdure HCl entspricht: H;0" + CI°
Indikatoren sind Farbstoffe, die durch ihre Farbe anzeigen, ob eine
wassrige Losung sauer, basisch (alkalisch) oder neutral ist.
Indikatoren Indikator: sauer neutral basisch
Lackmus rot violett blau
Phenolphthalein farblos farblos pink/rosa
Bromthymolblau grin blau

pH-Werte (pH - Skala) <«

sauer

Zunahme von c(H30+)

N2

neutral
c(H30") = c(OH)

pH012345678910 11 12 13 14

9
basisch

Der pH-Wert einer wassrigen Losung gibt an, wie sauer oder
basisch (alkalisch) eine Losung ist.

Zunahme von c(OH))
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Ampholyte

Ampholyte sind Teilchen, die im Sinne des Brgnsted-Saure-Base-
Konzepts sowohl als Saure als auch als Base reagieren kénnen!
Beispiele: H,0, NH3, HCO3', HSOy,...

Saure-Base-Konzept
nach Brgnsted

Siuren sind die Protonendonatoren (= geben H* ab) einer
Reaktion! (typisch ist eine polare Bindung im Molekiil zu einem
Wasserstoffatom; Beispiele: HCl, H,0, H,S0,,...)

Basen sind die Protonenakzeptoren (= nehmen H*auf) einer
Reaktion (typisch ist mindestens ein freies Elektronenpaar, an das das H*
angelagert werden kann; Beispiele: NH;, H,0O, OH,...)

Sdure-Base-Reaktion nach
Brgnsted
= Protolysereaktion

Protolysereaktion (Protoneniibergang)
HCl + H20 > H30" + CI7
Base2 Saure2

N

/B1 und S2/B2 sind
korrespondierende Brgnsted-Saure-Base-Paare

Neutralisation

Saure und Lauge reagieren zu Wasser und
Salz.

H30"+CI" + Na* +OH > 2H0 + Na' +CI
—_— T —
Saure Lauge Wasser Salz

bei idealem Mischungsverhaltnis erhalt wird genau die Menge der
Oxoniumionen (H30") mit Hydroxidionen (OH) neutralisiert!

Stoffmengenkonzentration c(X)
oft kurz Konzentration genannt

Die Stoffmengenkonzentration eines Stoffes X (= ¢(X)) gibt an, wie
viel Mol eines Stoffes (= n(X)) in einem bestimmten Volumen der
Losung (V(X)) enthalten sind.
n(X)=n(X)/V(X)

Aquivalenzpunkt

Der Punkt einer Titration, an dem die Hydroxid-lonen genau die
Menge der Oxonium-lonen neutralisiert haben (oder umgekehrt);
Der Aquivalenzpunkt kann bei einer Titration mit Hilfe eines
Indikators oder der Messung des pH-Werts bestimmt werden.

Saure-Base-Titration

Verfahren zur Bestimmung der unbekannten Konzentration einer
Saure bzw. Base (Lauge) durch Messung des Verbrauchs einer
Base (Lauge) bzw. Saure bekannter Stoffmengenkonzentration

bis zur vollstdndigen Neutralisation.
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9.5 Redoxreaktioinen — Elektroneniibergange

Eine Oxidation ist ein Prozess, bei dem ein Teilchen ein oder

Oxidation mehrere Elektronen abgibt. Die Oxidationszahl nimmt zu.

Reduktion Eine Reduktion ist ein Vorgang, bei dem ein
Teilchen ein oder mehrere Elektronen aufnimmt.
Die Oxidationszahl nimmt ab

Red ktion = Kombination einer Oxidation mit einer Reduktion;,
edoxreaktion = Elektronen werden vom = Reduktionsmittel auf das
Elektroneniibergangsreaktion | =Oxidationsmittel iibertragen

Oxidationsmittel = ein Teilchen, das andere Teilchen oxidieren
kann. Selbst wird es dabei reduziert.
=> Elektronenakzeptor

Reduktionsmittel = ein Teilchen, das andere Teilchen reduzieren
kann, wobei es selbst oxidiert wird.
=> Elektronendonator
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Oxidationszahlen

Oxidationszahl = lonenladung
(bei Molekilen: Zerlegung der Molekdle in hypothetische Atomionen)

Ermittlung der Oxidationszahlen (OZ) aus der Summenformel:

1) Atome im Elementarzustand erhalten stets die OZ 0!
2) Bei Atomionen entspricht die OZ der Ladungszahl!

3) Fir Verbindungen gilt: Abneh-
a. Metallatome erhalten positive OZ mende
b. Fluoratome erhalten die OZ —| Prioritit
c. Wasserstoffatome erhalten die OZ +I der

d. Sauerstoffatome erhalten die OZ Il
Regeln!!!

e. Chlor, Brom, Jod erhalten die OZ -I +
4) Die Summe der Oxidationszahlen aller Atome eines Teilchens ergibt die
Ladung des Teilchens!

Ermittlung der Oxidationszahlen (OZ) in der Valenzstrichformel:

Um die Anzahl und Art der Bindungen eines Kohlenstoffatoms zu anderen Atomen
zu kennzeichnen, kann formal eine Oxidationszahl errechnet werden.
Fir die Berechnung gilt allgemein:

e Die Summe der Oxidationszahlen innerhalb eines Molekils muss Null sein
(bei lonen entsprechend der Ladung),

¢ Elemente haben die Oxidationszahl Null,

e Bindungselektronen von Bindungen werden dem starker elektronegativen
Atom zugeordnet.

e Bindungselektronenpaare zwischen gleichen Atomen (=gleiche
Elektronegativitat) werden ,halbiert”

Die Oxidationszahl ergibt sich nun aus der Anzahl der Elektronen im
le=&l Vergleich mit den nach Periodensystem eigentlich vorhandenen
Valenzelektronen!

Beispiel: ‘H‘ l“\ \':/L -7
. AR N s
H=C + C= QU

linkes C-Atom hat 7 Elektronen statt 4 Y o Elektronen
(4. Hauptgruppe!) ®0Z=-IIl (da drei negativ \_1 H geladene e’
zu viell) rechtes C-
Atom hat 5 Elektronen statt 4 Elektronen = OZ=-I (da genau ein e zu viel
Chloratom hat 8 Elektronen statt 7 Elektronen (7. Hauptgruppe) = OZ=-I

alle Wasserstoffatome haben die OZ +l, da sie keine Elektronen besitzen (ein
Elektron zu wenig)
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Aufstellen von
Redoxgleichungen

1. Schreibe die Teilchenformeln der Edukte (Ausgangsstoffe) und Produkte
(Endstoffe)

2. Bestimme die Oxidationszahlen OZ.

3. Ordne die Begriffe Oxidation (Erh6hung der OZ) und Reduktion (Erniedrigung
der OZ) dem entsprechenden Vorgang zu.

lodid-lonen reagieren in saurer L&sung mit Bromat-lonen BrOs- unter Bildung
von lod-Molekilen und Bromid-lonen

Ox.

| :

-1 TV /- 0 -I

|- + BrO5 - I + Br-

z.B. Red.

4. Schreibe die Teilgleichungen

a) Schreibe das jeweilige Redoxpaar mit Oxidationszahlen (Beachte, dass die
Zahl der Atome des Elements, das die OZ andert rechts und links gleich sein muss!
Evtl. Ausgleichen mit Koeffizienten siehe Beispiel lod!)

b) Gleiche die Anderung der Oxidationszahl durch Elektronen aus. Beachte
dabei die Anzahl der Teilchen (siehe oben)

Oxidation: Reduktion:

1 0 =V I
F - bk Bros- - Br
2k = Rk + Ze BrOs:- + Ge- - Br

c) Gleiche die Anzahl der Elementarladungen aus durch eine entsprechende
Anzahl von

= H;0"-lonen in saurer Lésung
= OH lonen in alkalischer Losung

d) Gleiche die Atombilanzen durch eine entsprechende Anzahl von Wasser-
Molekilen aus.

BrOr + 6e + 6H:0° — Br

BrOr + 6e + 6H:0* - Br + 9H:0

5. Schreibe die Redoxgleichung

a) Multipliziere die Teilgleichungen so, dass die Anzahl der abgegebenen
Elektronen gleich der aufgenommenen ist.

b) Addiere die Teilgleichungen zur Redoxgleichung im kleinstmaoglichen
Teilchenanzahlverhaltnis.

Ox. 2 . .+ 2= | -3
Red: BrOs + Be + B6H:0* — Br + 9HO

Redox. 6F + BrOr + B6H:O* - 31z + Br + 9HO

Quelle: BLK - SINUS Chemie, bayerisches Schulset 4;
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Wichtige Verbindungen:

Oxidationsmittel

Kaliumpermanganat KMnO, Permanganat-lon MnOy

Wasserstoffperoxid H.0-

SAUREN Siurereste

(saure Ldsungen) (nach
Protonenabgabe)

Kohlensaure HaCO3aq) Carbonat-lon COo5"
Hydrogencarbonat HCO4

Salpetersdure HNO, Nitrat-lon NOs

Salzsdure HCI

Schwefelsdure H.50, Sulfat-lon 50,°
Hydrogensulfat HS0,

Phosphorsdure HiPO, Phosphat-lon PO,
Dihydrogenphosphat H,POy
Hydrogenphosphat HPO,™

LAUGEN lonen in Losung

MNatronlauge MNaOH Ma™ + 0OH

Kalilauge KOH K'+ OH

Ammoniakwasser NH3jaq) NH, + OH

Nachweisreagenzien resultierende schwerldsliche
Niederschlige

Silbernitratlosung AENO35g) Silberhalogenide AgCl, AgBr, Agl

Bariumchlorid-Lsg. BaClyaq Bariumsulfat BaSO,

lod-Ldsung

|2iaur

Blaufdrbung mit Starke




