f ‘ Grundwissen Chemie - Klasse 10 SG

Deutschhaus-Gymnasium Wiirzburg

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 Molekdil (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 Abkihlen 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

Sauren/Basen — Protoneniiberginge

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)

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

pH0123456789 101112 13 14
& NE -
sauer neutral basisch
c(H30") = c(OH)

Zunahme von c(H30+) 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, HCO5', HSO,”,...

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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Redoxreaktioinen — Elektroneniibergange

Oxidation

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

Redoxreaktion =
Elektroneniibergangsreaktion

Kombination einer Oxidation mit einer Reduktion;
Elektronen werden vom = Reduktionsmittel auf das
=Oxidationsmittel Ubertragen

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 Atomverbinde 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)



file:///D:/Lokale%20Einstellungen/Temporary%20Internet%20Files/Content.Outlook/Organik%20CD-Rom/data/chbe5.htm%23en
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Aufstellen von
Redoxgleichungen

1. Schreibe die Teilchenformeln der Ausgangs- und 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.
| I
-1 WV /-1 0 -I

|- + BrOs - la + 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

= H3;0"-lonen in saurer Lésung
= OH lonen in alkalischer Losung

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

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

Redox. 6 + BrOr + 6H:0* — 3z + Br + 9H:O

Quelle: BLK - SINUS Chemie, bayerisches Schulset 4;
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Organische Chemie - Kohlenwasserstoffe
1. Alkane

= gesattigte Kohlenwasserstoffe (alle C-Atome mit 4 Bindungspartnern ,gesattigt”), allg. Formel C,H,.:»

Beispiel: Ethan H H Propan (Halbstrukturschreibweise):
Valenzstrichformel: | H,C—CH,—CHj
H—(lz—clz—H
H H

e Die Bindungswinkel um den Kohlenstoff betragen jeweils 109,5° (Tetraeder).

e Siedepunkte: Nur C-C und C-H Bindungen, daher unpolare Molekile. Mit zunehmender GréRe der Alkane
steigt der Siedepunkt, da nur die van der Waals-Krafte wirken und bei groReren Molekiilen die
Moglichkeit zur Bildung der temporaren Dipole entsprechend gilinstiger ist.

e Léslichkeit gemaR , Ahnliches 16st sich in Ahnlichem” in Wasser sehr schlecht, gute Léslichkeit dagegen in
unpolaren Losungsmitteln!

e Reaktionen:

a) Verbrennung mit Sauerstoff zu Kohlenstoffdioxid und Wassser.

b) Radikalische Substitution: Ersatz eines oder mehrerer H-Atome durch z.B. ein Halogenatom. Radikale
koénnen z.B. durch Einwirkung von Licht auf Chlor erzeugt werden. Bei der Reaktion mit Methan
entsteht Chlormethan und Chlorwasserstoff (Nachweismdglichkeit durch die Sdureeigenschaft!) und
viele weitere Produkte durch doppelte oder dreifache Substitution und Kettenabbruchreaktionen.

H
| Lichteinwirkung |
H—C—H + c—c ———> HCI+ H—C—ClI
(Radikalbildung) |
H

Mechanismus: siehe z.B. www.chemgapedia.de ;

Saurenachweis der entstehenden HCl durch Indikator moglich!

e Nomenklatur: (IUPAC) vgl. auch separate Ubersicht zur Nomenklatur!

1. Suche nach der Idngsten Kette der Kohlenstoffatome (=Hauptkette).

2. Der Name des Alkans, das die Hauptkette bildet, liefert den Stammnamen mit der

Endung -an.

3. Die Kohlenstoffatome werden nummeriert, beginnend mit dem Ende, das einer

Verzweigung (= Seitenkette) am ndéichsten liegt. (Mdglichst kleine Zahlen im Namen!)

4. Die Seitenketten werden als Alkylreste bezeichnet (Methyl-, Ethyl-, Propyl-,...) und dem
Stammnamen vorangestellt

5. Die Lage der Seitenkette wird durch die Nummer des Kohlenstoffatoms, mit welchem sie verbunden ist angegeben.
6. Treten gleiche Seitenketten mehrfach auf, wird das entsprechende griechische Zahlwort

(di-, tri-, tetra-, penta-) verwendet und der Bezeichnung der Seitenkette vorangestellt.

7. Unterschiedliche Seitenketten werden alphabetisch nach dem Stammnamen der Alkylreste geordnet.

e Isomerie
=mehrere Verbindungen haben trotz gleicher Summenformel einen
unterschiedlichen Molekiilbau und infolgedessen unterschiedliche (physi-
kalische und chemische) Eigenschaften.
Konstitutionsisomerie = gleiche Summenformel aber unterschiedliche Verkniipfungsreihenfolge der Atome
(=Konstitution) z.B. Butan / 2-Methylpropan

CH
H2<I:/ CH,
H,C  .CH,
Hinweis auf Cycloalkane: ,Cyclo” bedeutet, es liegt eine ringformige Verkniipfung vor. Beispiel Cyclohexan CgH;, CHy . Auch

hier allg. Formeln C,H,,., (vgl. Alkene!)


http://www.chemgapedia.de/
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2.

Alkene

= ungesattigte Kohlenwasserstoffe mit Doppelbindungen, allg. Formel C.,H,,

Zusatzlich zu den einfachen C-C bzw. C-H -Bindungen treten bei den Alkanen noch Doppelbindungen auf. Durch

die zusatzliche Bindung konnen sich die C-Atome nicht mehr umeinander drehen, dadurch tritt eine spezielle Form

von Isomerie auf:

e Nomenklatur: die Elementatome mit der grofSten Masse liegen auf der gleichen Seite = Z
(zusammen) oder sie liegen auf verschiedenen Seiten = E (entgegengesetzt). &
=> Siehe auch Kapitel Isomerie/Nomenklatur.

Silbe ,en” kennzeichnet das Vorhandensein von doppelbindungen. (,,-dien, -trien,... bei mehreren
Doppelbindungen), die Position der Doppelbindung wird durch die entsprechende Nummer angegeben

(z.B. But-2-en).

E/Z-Isomerie:
Beispiele:
H H
\ /
_______________ C—C--mmmmmeee .
/ \
Ethen: H,C CH, Z-But-2-en 4 CHg
CI\ /H
E-1,2-dichlorethen ~  --------------s ) =C ---------------
H Cl

,E“ bedeutet, die Substituenten an der Doppelbindung mit héherer Prioritdt (gréfSere Ordnungszahl des
Elements) liegen entgegengesetzt auf zwei verschiedenen Seiten der Doppelbindung.

,Z“ bedeutet, die Substituenten an der Doppelbindung mit héherer Prioritdt liegen zusammen auf einer Seite
der Doppelbindung.

e Molekiilbau/Struktur :

Typischer Bindungswinkel an der Stelle mit der Doppelbindung ist 120° (trigonal-planare Struktur)

e Siedepunkte/Ldslichkeit: Durch den ,Knick” in der C-Kette und die fehlenden H-Atome haben Alkene
niedrigere Siedepunkte als das entsprechende Alkan. Auch hier wirken nur van der Waals-Krafte bzw.
I6sen sich Alkene in unpolaren Lésungsmitteln.

e Reaktionen:

a) Verbrennung mit Sauerstoff zu Kohlenstoffdioxid und Wassser.
b) Elektrophile Addition:
Die elektronenreiche zweite Elektronenpaarbindung der Doppelbindung kann leicht durch

Elektrophile (=elektronensuchende Teilchen) angegriffen werden. Dabei entsteht z.B. ein gesattigter
Halogenkohlenwasserstoff. Da zwei Molekile dabei zu einem werden, spricht man von einer
Additionsreaktion!

H H
i
— 4+ cl—cl ohne Licht H_(l:_(l:_H
(verhindert Radikalbildung)
3 H H Cl

Mechanismus: siehe z. B. http://www.chempage.de/theorie/elektrophadd.htm

c) Radikalische Substitution: Auch Alkene kdnnen gemaR der radikalischen Substitution reagieren. Dies

erfolgt dann an C-Atomen in Nachbarschaft zur Doppelbindung.



http://www.chempage.de/theorie/elektrophadd.htm
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3. Halogenalkane, -Alkene, -Alkine:
siehe oben, nur dass mindestens ein H-Atom durch ein Halogen (F, Cl, Br, ) ersetzt ist.

CH3 H H3C\ Br
o/
H—C—C—C—H
[ 1
F ClI H

H—C—C—CH,

Beispiel: 2,3 Dichlorbutan cl ¢l 1-Brom-2-chlor-3-fluorbutan:

Nomenklatur: alphabetische Sortierung der Substituenten beachten, moglichst kleine Nummern bei
Nummerierung!

Durch die polare Bindung (CI-C oder F-C) bilden sich haufig Dipolmolekiile die entsprechend hohere
Siedepunkte haben als die entsprechenden Alkane. Durch z.B. Brom und lod (groRe Atome!) steigen die van
der Waals Krafte. Auch die Loslichkeit in polaren Losungsmitteln wird entsprechend beeinflusst. =siehe

Zusammenfassung zwischenmolekulare Anziehungen in Jgst. 9
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4. Alkanole = Alkohole:

Molekiile mit mindestens einer Hydroxy-Gruppe ,,—OH":

Beispiel: Ethanol

OH

HC_
H3C_CH2_OH H3C/ CH3

Propan-2-ol:

OH CHz
Einteilung der Alkanole: /
HsC—CH,  HyC—HC HaC—C—OH
\ \
primar/sekunddr/tertiar: OH CHa CH
3
primar sekundar tertiar

Primare Alkanole haben ihre OH-Gruppe an einem C-Atom an dem nur ein weiteres C-Atom hangt.

Sekundare Alkanole haben ihre OH-Gruppe an einem C-Atom, an dem genau zwei weitere C-Atome

hangen.

Tertiare Alkanole haben ihre OH-Gruppe an einem C-Atom, an dem genau drei weitere C-Atome hdngen.

Nomenklatur:

vgl. bisherige Ausfiihrungen zur Nomenklatur. Die Position der Hydroxygruppen wird durch Nummern
gekennzeichnet. Z.B. Butan-2-ol, Pentan-1,3-diol,...

Siedepunkte/Loslichkeit: Durch die polare C-O-H Gruppe (gewinkelter Bau) wird ein Teil des Molekiils
polar (Dipolstruktur) und auRerdem sind Wasserstoffbriickenbindungen moglich, daher haben Alkanole
deutlich héhere Siedepunkte als die entsprechenden Alkane und sie l6sen sich auch in polaren
Losungsmitteln. Je nach GréRe der C-Kette und Anzahl der OH-Gruppen Uberwiegt der unpolare oder
polare Charakter des Molekdls!

Reaktionen:

Alkanole kénnen zu Kohlenstoffdioxid und Wasser verbrannt werden. Je langer die C-Kette, desto
schwerer ist es den Alkanol zu entziinden (héherer Siedepunkt, fliihrt zu hoherem Flammpunkt!)

Alkanole kénnen oxidiert werden, dabei entstehen je nach Alkohol und Reaktionsbedingungen
= Aldehyde (bei primaren Alkanolen), =Ketone (bei sekundaren Alkanolen) oder = Carbonsauren (bei
priméren Alkanolen).
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5. Carbonylverbindungen: )/OL
a. Alkanale = Aldehyde : R R
Molekiile mit einer Carbonylgruppe an einem Kettenende R-CHO CETEaTTE
@)
[l
C
N
Ethanal: H CH3

(C=0 Gruppe immer an Position ,1“, daher keine Nummerierung notwendig!)

Die Carbonylgruppe erzeugt in der entsprechenden Verbindung eine polare Gruppe, dadurch entstehen i.d.R.
Dipole, so dass der Siedepunkt durch die permanenten Dipol-Dipolanziehungen erhdht ist.
(Siedepunkt vergleichbarer Alkanole ist hdher, da hier auch noch Wasserstoffbriickenbindungen auftreten!)

Bindungswinkel der Carbonylgruppe 120°

e Reaktionen:

o Die Carbonylgruppe kann noch zur Carbonsaure (s.u.) oxidiert werden, daher ist z.B. die Fehling'-
Probe positiv! AuBerdem kann man ein Aldehyd zum entsprechenden Alkohol reduzieren in dem
man es hydriert (z.B. mit Katalysator u. Wasserstoff)

o Verbrennung zu CO, und Wasser
o Fehlingprobe (Reduktion von Cu ** zu Cu,0 im Alkalischen, roter Niederschlag)

b. Alkanone = Ketone: Molekiile mit einer Carbonylgruppe in der Kette

Butan-2-on:
Siedepunkte: siehe Alkanale

e Reaktionen:
kann mit milden Oxidationsmitteln nicht weiter oxidiert werden (dafiir miissten C-C-Bindungen
gebrochen werden!), daher negative Fehlingprobe. Reduktion zum Alkohol ist moglich (siehe Aldehyde),
Verbrennung zu CO, und H,0 ist moglich.

e Nukleophile Addition: Die Carbonylgruppe kann von Nukleophilen (Teilchen, die positive Ladung suchen)
angegriffen werden, sie addieren an die Doppelbindung.

! Fehlingprobe: Kupfer(ll)-sulfatlosung und Kaliumnatriumtartratlésung werden im Alkalischen mit der Priifsubstanz zusammen
gegeben: Roter Niederschlag von Cu,0 Kupfer(l)-oxid weist die Aldehydgruppe nach
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H
/
R “’
c—0 + R—OH — R—C—O\
R R R
Keton Alkohol Halbketal
’ _R
o
7 | o
R—C—0O + R—QH - RiTio\\ + H H
N R R
R R
Halbketal Alkohol (Voll-)Ketal
6. Carbonsauren: o
An einem Kettenende befindet sich die Carbonsauregruppe = Carboxylgruppe R-COOH )k H
. S . e
Die Carboxylgruppe: R-COOH vereint die Carbonylgruppe mit der Hydroxy-Gruppe. R Ne
Carboxyl-Gruppe
@)
(II:
- . H,C” Y
Beispiel: Ethansiure 3 OH

e Siedepunkte: Durch die COOH-Gruppe kdnnen die Carbonsauremolekiile - da sie rdumlich genau
zueinander passen — sehr gute Wasserstoffbriickenbindungen zueinander ausbilden. Durch die dadurch
entstehenden Doppelmolekiileinheiten sind die van der Waals-Krafte zusatzlich erhéht, da doppelt so
groRe Einheiten entstehen. Daher haben sie vergleichsweise sehr hohe Siedepunkte.

e Sdureeigenschaft: Durch das zweite Sauerstoffatom (C=0) in Nachbarschaft zur Hydroxy-Gruppe (-OH)
wird die Bindung zum Wasserstoff sehr geschwicht, dadurch kann leicht ein Proton (H*) abgegeben
werden. Daher wirken die Carbonsauren als Sdure (=Protonendonator). Wenn ein Proton abgegeben wird,
entstehen die entsprechenden Alkanoate (Anionen der Carbonséaure), z.B.

Anion der Ethansiure: Ethanoat?

/ﬁ)\
C. _.
HC™ X0,

~

~

2 die negative Ladung kann durch Mesomerie stabilisiert werden, beide O-Atome tragen einen Teil der negativen Ladung, in der Zeichnung stellt man dies
durch zwei Grenzstrukturformeln dar, der Realzustand liegt irgendwo dazwischen!
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7. Carbonsaureester

Ester sind Verbindungen, die durch eine Reaktion von einer Carbonsdure mit einem Alkohol entstehen. Dabei wird
pro Ester ein Wassermolekiil entfernt. Es handelt sich um eine Gleichgewichtsreaktion , d.h. Durch das Entfernen
von Wasser oder des Esters kann man das Gleichgewicht auf die Produktseite ,ziehen”.

O

(l,l
HaC™ OH Ho—CH,—CHg
Ethansaure Ethanol

Allgemein: Sdure + Alkohol ——— Ester + Wasser

H3C/ NA7

o)
I
C

0

CH,

+ Hzo
CH,

Ethansdureethylester + Wasser

Es handelt sich um eine Kondensationsreaktion = Verbindung zweier Molekiile unter Abspaltung eines kleineren

(z.B. H,0, NHs, HCl)

Ester kann man durch Behandlung mit Lauge und Wasser (kochen) spalten, dabei entsteht der Alkohol und die

entsprechenden Fettsdure-Anionen (bzw. deren Salze z.B. K" RCOO)

Beispiele: Bei Fetten ist Glycerin (ein dreiwertiger Alkohol mit drei OH-Gruppen) mit drei Fettsduren verestert,

durch Verseifung von Fetten erhdlt man die entsprechende Seife.

8. Biomolekiile
10.1 Fette

Fette sind Ester zwischen dem dreiwertigen Alkohol Glycerin (Propan-1,2,3-triol) und drei meist

verschiedenen Fettsauren.

i i He
H—C—O—H 4+ H-O—-C—CHy,
| 0
H-C—-0O-H + H—r;tl—tg—CwH33
| Q
H_C—0O-H + H-0—C—CH, H=
I
Shycerin Fettsauren Fett
AbbWeresterung won Glycerin mit Fettsauren

Wifasser

e Physikalische Eigenschaften:

e Natdrliche Fette sind keine Reinstoffe - sie weisen keinen Schmelzpunkt, sondern einen

Schmelzbereich auf.

e Mit steigender Kettenlange und abnehmender Anzahl an Doppelbindungen steigt der

Schmelztemperaturbereich.

e Feste Fette enthalten hohe Anteile langer und gesattigter Fettsduren, wahrend die Fettsauren in den

Olen Uiberwiegend ungesittigt (essentiell) sind.
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10.2 Kohlenhydrate

e Einteilung:
Nach der Anzahl z der Bausteine (Monomeren) lassen sich die Kohlenhydrate (die auch

als Saccharide bezeichnet werden) in vier Gruppen einteilen:
* Monosaccharide (Einfachzucker) z=1

e Disaccharide (Zweifachzucker) z=2
z=3, ..., 10
z=11, ...100000

e Oligosaccharide (Mehrfachzucker)

e Polysaccharide (Vielfachzucker)

e Monosaccharide:
Beispiel: Glucose
Glucosemolekiile liegen sowohl als offenkettige Molekiile (Aldehydgruppe = positive
Fehling-Probe) als auch in Ringform vor.
Der Ubergang von der Ketten- in die Ringform erfolgt als nukleophile Addition zwischen dem ersten C-
Atom der Aldehydgruppe und der Hydroxylgruppe am flinften C-Atom (Intramolekulares Halbacetal)

O%J,H
H——OH
HO——H
H——OH
H——OH
CH,OH
D-Glucose " or

(offenkettige Form, Fischerprojektion) B-D-Glucose in der Ringform (Haworth-Projektion)

e Polysaccharide:
Beispiel: Starke

CH,OH CH,OH
6 6
H O W H O W H O H
H H H
OH H OH H OH H
o o o o)
3
H OH | H OH H OH
n

Polysaccharid, das zu ca. 20 % aus Amylose (wasserldsliche Starke) und zu ca. 80%

aus Amylopektin (wasserunlosliche Starke) besteht.

Bei der Bildung der Amylose reagieren einige hundert alpha-D-Glucose-Molekiile unter Wasser-
abspaltung (Polykondensation).

Das Makromolekiil bildet eine schraubig gewundene, unverzweigte Kette (= Helix) und zeigt mit
Lugolscher Losung (lod-Kaliumiodid-Losung) eine charakteristische Blaufarbung (Nachweis-Reaktion)
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10.3 Aminosduren und Proteine
Amino(carbon)sduren(AS) Rest/
e Bausteine der Proteine Seitenkette
¢ AS enthalten zwei funktionelle Gruppen: die Carboxy- und die H R o
|
Aminogruppe, sie unterscheiden sich in der Struktur des Rests. \ | //
/N Cc c
H |L OH
Amino- Carboxyl-

e Eigenschaften: -

. . . . . o ]
salzartiger Charakter, da sich Zwitterionen (s. rechts) bilden: :3(3 -
=kristalline Feststoffe, die sich beim Erhitzen zersetzen ohne zu HoN® é schmelzen,
i.d.R. gute Wasserléslichkeit (kann durch pH-Anderung noch verbessert 3 | werden)
R

e wichtigste Reaktion: Peptidbindung (eine Kondensationsreaktion)

Die Bindung zwischen zwei AS-Molekiilen entsteht, indem die Carboxygruppe des

einen Molekils mit der Aminogruppe des anderen Moleklils reagiert. Die dabei entstehende
Atomgruppierung -CO-NH- nennt man Peptidgruppe.

H H H H
| | /':' | | /':'
H— N cC — ¢ + H— N —C —C
I o | o
H CH,OH H C,H,0H
Serin H:0 Threonin
H H 0 H
| ] | /0
H—HWN— C—H— C—HN-T—C —C
| | | | o
H HOH,C H C,H,0H
Feptid-
hindung

e Durch Verkniipfung vieler AS entstehen Polypeptide (bis ca. 100 AS)
* Sind mehr als 100 AS miteinander verknipft, spricht man von Proteinen (EiweiRen)



