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1. EinfUhrung

Was ist Chemie?

»Die Chemie ist die Lehre von den Stoffen, von ihrem Aufbau, ihren Eigenschaften,

und von den Umsetzungen, die andere Stoffe aus ihnen entstehen lassen*

(L. Pauling 1956)

Je nach Fragestellung wird in anorganische, organische, physikalische, ... Chemie
unterschieden, wobei sich die einzelnen Disziplinen mitunter nur schwer abgrenzen lassen.

Beispiel
SiO, + 2 Mg > 2 MgO + Si (Pulver) Chemischer Prozess
l (z.B. Reduktion)

Naturliche Quarzkristalle

Si (Einkristall, Wafer) Physikalischer Prozess
¢ (z.B. Rekristallisation)

’

12 Wafer fiir die Halbleiterproduktion
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1. EinfUhrung

Chemie ist tberall!

Stoffkreislauf (Okologie)

Photosynthese

Aerober Energiestoffwechsel

Sinneswahrnehmungen

Produzenten <———> Destruenten

Konsumenten
Spaltung von H,O mit Sonnenenergie zu H, und O,

Aufbau von Biomasse

Oxidative Phosphorylierung, Atmungskette, Citrat-
zyklus, ATP-Synthese zur Nutzbarmachung der Energie

Sehen, Schmecken, Riechen
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1. EinfUhrung

Auch der Mensch ist nur eine Ansammlung von Atomen bzw. lonen

Ein bisschen Statistik: 7 x 1027 Atome/lonen
60 Elemente, davon 29 ,positiv¢ fiir Leben und Gesundheit

Element Oz Masse-% Atom-% Bedeutung

Sauerstoff 8 65 24 Wasser, e-Akzeptor, Oxidationsmittel
Kohlenstoff 6 18 12 Strukturelement organischer Materie
Wasserstoff 1 10 62 Wasser, Elektronenmediator
Stickstoff 7 3 1,1 DNS, Aminosauren

Kalzium 20 1,4 0,22 Knochen, Zahne

Phosphor 15 1,1 0,22 DNS, Energiespeicher, Knochen, Zahne
Kalium 19 0,25 0,033  Elektrolyte, Reizleitung

Schwefel 16 0,25 0,038  Aminosauren, Vitamine, Hormone
Natrium 11 0,15 0,037 Elektrolyte, Reizleitung

Eisen 26 0,006  0,00067 Hamoglobin, Myoglobin, Cytochrome
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1. EinfUhrung

Die Chemie ist eine bis heute exponentiell wachsende Wissenschaft!

Anzahl der in den Chemical Abstracts (CA) bis 2003 referierten wissenschaftlichen
Originalarbeiten:

~ 37 Millionen Abstracts g MR A Mehr als 70 Mio. Verbin-
e dungen und 64 Mio. Protein-
o _ und DNA-Sequenzen in CA
Zeitliche Entwicklung der Blochier i, | | D@tENDANK registriert
Veroffentlichungen pro Jahr CA Database Subject Coverage
Biosequenzen 41%

1830 400 — Polymere 3%

1930 55'000 Lwnmmnpl:‘l';;lf {'"“;:h'-m thlmﬂﬂ‘"- Leglerungen 2%

s o _ 1%
CLge. - P

1985  460.000 R e Organische 47%

w Anorganische 2%
1995 700.000 Jotunats Koordinations- 5%
2001 755.000 CA Databsase: Content by Docunent Saurce || \/arbindungen
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2. Stoffe und Stofftrennung

Als Stoffe bezeichnet man Korper, deren chemische und physikalische Eigen-
schaften von GroRRe und Gestalt bzw. Form unabhangig sind

Beispiel: Edelstahl — Bohrer, Messer, Rahmen, Schere, Schreibfeder....

Stoffe

Heterogene Systeme
(mikroskopisch unterscheidbar)

Fest-fest
Fest-flUssig
Fest-gasformig
Flussig-flUssig
Fllssig-gasfor.

Gemenge (Granit)
Suspension (Kalkmilch)
Aerosol (Rauch)
Emulsion (Milch)
Aerosol (Nebel, Schaum)

Homogene Systeme
(mikroskopisch einheitlich)
Legierungen (Messing)
L6sungen (Kochsalzlosung)
Losungen (Ethanol in Wasser)
Losungen (Sauerstoff in Wasser)
Reine Stoffe
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2. Stoffe und Stofftrennung

Physikalische Trennung heterogener Systeme

1. Dichteunterschiede Leichtere Flussigkeit
fest-fest Aufschlammen (Goldwaschereti) Schwerere Fliissigkeit
fest-fltssig Sedimentation (1 G)

Zentrifugation (- 104 G) 1
flissig-flussig Scheiden (Scheidetrichter) Glastilter-
ﬁ/ tiegel
P Glasfritte
2. TeilchengréflRenunterschiede / -
fest-fest Sieben
; ) Stopfen
Sedimentation
fest-fltssig Filtrieren (Glasfiltertiegel) Saugstutzen
fest-gasformig Filtrieren (Luftfilter) Saugflasche
Filtrat
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2. Stoffe und Stofftrennung

Zerlegung homogener Systeme

1. Physikalische Methoden

Verdampfen und Kondensation:

Destillation:
Abkuhlen:

Kondensation und Verdampfen:

Adsorption und Desorption
Gaschromatografie
Flussigkeitschromatografie
Papierchromatografie

Zentrifugation (von Gasen)

2. Chemische Methoden
Fallungsreaktionen
Gasreinigung

Meerwasser — Regenwasser
Ethanol/H,0 —» Ethanol + H,O
Salzlosungen — Salzkristalle
Luft > N,, O,, Edelgase

L6sung verdampfbarer Substanzen
Losung fester Substanzen

Losung fester Substanzen (R-Carotine)
235/238U |:6 — 235U F6 + 238U F6

Mg+, Hg?* (aq) + S — HgSY + Mg?* (aq)
Trocknung von Edelgasen oder N, tGber
Phosphorpentoxid

P,0,,+6H,0 > 4H,PO,
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Destillation

Thermisches Trennverfahren u.a. fiur homogene LOsungen unter Ausnutzung
von Siedetemperaturunterschieden der Komponenten

Vollstandige Trennung nur bei Substanzen,

bel denen die zwischenmolekularen Krafte

der Reinsubstanzen gleich denen in der Ldsung
sind = Zeotrope Mischungen

Thermometer

Bel geringeren zwischenmolekularen Kraften
In der Mischung als in den Reinstoffen:
Siedepunktminimum (Bsp: Ethanol/Wasser)

Vorlage

Bei groflieren zwischenmolekularen Kraften (ssung)

In der Mischung als in den Reinstoffen:
Siedepunktmaximum

(Bsp.: Salpetersaure/\Wasser) Destillat

Heizplatte
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2. Stoffe und Stofftrennung

Einteilung der Stoffe

Heterogene Stoffe Stoffaufbau aus verschiedenen Phasen
Homogene Stoffe Stoffausbau aus einer einzigen Phase
1. Losungen Phasenaufbau aus verschiedenen Molektlarten
2. Reine Stoffe Phasenaufbau aus einer einzigen Molekilart
a. Verbindungen Molekilaufbau aus verschiedenen Atomarten
b. Elemente Molekilaufbau aus einer einzigen Atomart

Alle chemischen Verbindungen lassen sich durch Dissoziationsprozesse bei
gentigend hohen Temperaturen in die einzelnen Elemente zerlegen:

4 o
2 HgO 0~

2 Hg + O,
6000 °C

Mg + O (Keine Bildung von O,, da Sauerstoff bei 6000 K fast
zu 100% dissoziiert vorliegt
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3. Atome und Molektle

Gliederung

3.1 Gesetz von der Erhaltung der Massen

3.2 Dalton‘sche Atomhypothese

3.3 Volumenverhaltnisse bei chemischen Reaktionen
34 Relative Atommassen

3.5 Molare Massen

3.6 Absolute Atommassen
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3.1 Gesetz von der Erhaltung der Massen

Bei allen chemischen Reaktion bleibt die Gesamtmasse der Reaktionsteilnehmer
konstant (L. Lavoisier 1774)

Experimentelle Bestatigung durch genaue Messungen der Masse von Edukten und
Produkten (Hans Landolt, 1908) = Massenanderung < 10~°%

Aber: Chemische Reaktionen sind von Energieumsatz AE begleitet

Energie/Masse Aquivalenz: E = mc? (A. Einstein 1915)

Stark exotherme Reaktion: AE =500 kJ = Massenanderung ~ 10°%

= Massenanderung bei chemischen Reaktionen liegen jenseits der erreichbaren
Wagegenauigkeit
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3.2 Dalton‘sche Atomhypothese

Atome als kleinste Teile der Materie (J. Dalton 1808)

1. Elemente sind nicht bis ins Unendliche teilbar, sondern bestehen aus kleinsten,
nicht weiter zerlegbaren Teilchen, den sogenannten Atomen

2. Alle Atome eines Elementes sind gleich (Masse und Gestalt)
3. Atome verschiedener Elemente haben unterschiedliche Eigenschaften

Verbindungen: Massen verschiedener Elemente in festen Verhaltnissen zueinander

2A+B —> A.B

A+B —> AB

2A+3B - A,B;

A+2B — AB,

2A+5B - A,B; usw.

Relative Atommassen sind so nicht bestimmbar, da noch unbekannt ist, in welchem
Zahlenverhaltnis sich die Atome zu Verbindungen vereinigen

Prof. Dr. Thomas Justel
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3.3 Volumenverhaltnisse bel chemischen Reaktionen

Beobachtung an Gasen

Jeder Menge eines Stoffes entspricht, wenn der Stoff gasformig ist oder sich ver-
dampfen lasst, bei bestimmtem Druck und bestimmter Temperatur ein bestimmtes
Gasvolumen!

Stdéchiometrische Massengesetze = Volumengesetze

= Das Volumenverhaltnis zweier sich zu einer chemischen Verbindung
vereinigender gasformiger Elemente ist konstant und lasst sich durch einfache
ganze Zahlen darstellen.

Beispiele
2 Volumina Wasserstoff + 1 Volumen Sauerstoff — 2 Volumina Wasserdampf
1 Volumen Wasserstoff + 1 Volumen Chlor —» 2 VVolumina Chlorwasserstoff

Prof. Dr. Thomas Justel
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3.4 Relative Atommassen

Die relativen Atommassen ergeben sich aus den experimentell bestimmten Massen-
verhaltnissen bei chemischen Reaktionen (siehe Kapitel 3.2)

Beispiel: Wasser H,O
Massenverhaltnis: auf 1 ME Wasserstoff kommen 7,936 ME Sauerstoff
Atomzahlverhaltnis: auf 2 ME Wasserstoff kommen 15,872 ME Sauerstoff

Definition eines Bezugspunkt notwendig:
Das Kohlenstoffisotop °C wurde 1961 von der IUPAC als Bezugspunkt gewahlt
und hat die relative Atommasse A, = 12,000

Element Rel. Atommasse A, . .
Wasserstoff 1,003 = | Definition der Atommasseneinheit:

Mt 1 u = 1/12 m(2C-Atom)
Chlor 35,453 u
Sa_uerstoff 15,999 u Elemente bestehen aus mehreren Isotopen!
Stickstoff 14,007 u Kohlenstoff enthalt z.B. auch 13C und 14C
Kohlenstoff 12,011 u A, (C)>12

Prof. Dr. Thomas Justel
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3.5 Molare Massen

Die Menge in Gramm eines Elementes, die dem Zahlenwert der relativen Atom-
masse entspricht, enthalt stets die gleiche Zahl von Atomen, namlich N, Atome

Die Masse eines Mols nennt man die molare Masse M. Die Stoffmenge ergibt sich

demnach zu:

n=m/M

Die entsprechende Teilchenzahl ist:

Berechnung von molaren Massen:

M = Molare Masse [g/mol]

m = Masse [g]

n = Stoffmenge [mol]

N, = Avogadro-Konstante [Teilchen/mol]

N = Teilchenzahl

M(H,O) =2 M(H) + M(O) = 2*1,008 g/mol + 15,999 g/mol = 18,015 g/mol
M(CO,) = M(C) + 2 M(O) = 12,011 g/mol + 2*15,999 g/mol = 44,009 g/mol
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Dr. Stephanie Moller

19




3.6 Absolute Atommassen

Die absoluten Atommassen ergeben sich aus der Division der molaren Massen
durch die Avogadrozahl N,

Elementarzelle von Kupfer

Bestimmung der Avogadrokonstante notwendig (ubisch-flachenzentriert)

Dichte p = U= 4M(C:) = 8,93 gcm™
V NAa
= | N, = 2MCY) — g 12914102 mol-t

pa’
a = Gitterkonstante von Cu = 3,62:108 cm = 3,62 A

Beispiel
m(*?C) = M(*?C)/IN,
= 12,0 gmol-Y/N, § T

Prof. Dr. Thomas Justel
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3.6 Absolute Atommassen

Die absoluten Atommassen lassen sich mit Hilfe der atomaren Masseneinheit u
berechnen

Atomare Masseneinheit 1u=1/12m(**C) = 1,6605410%* g

Element Rel. Atommasse A,_Molare Masse [g/mol] Abs. Atommasse [10-24g]
Wasserstoff 1,008 u ) 1,008 1,678

Chlor 35,453 u 35,453 58,871

Sauerstoff 15,999 u 15,999 26,567

Stickstoff 14,007 u 14,007 23,259

Kohlenstoff 12,011 u 12,011 19,945

In der Praxis werden nur relative Atom- und Molektlmassen bzw. Atom- und
Molekulargewichte benutzt. Der Begriff Gewicht ist eigentlich unzulassig, da das
Gewicht vom Schwerefeld abhangt, die Masse dagegen nicht.

Prof. Dr. Thomas Justel
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4. Der Atomaufbau

Gliederung

4.1 Elementarteilchen

4.2 Atomkerne und chemische Elemente
4.3 Isotope

4.4 Radioaktiver Zerfall

4.5 Kernreaktionen

4.6 Herkunft und Haufigkeit der Elemente
4.7 Quantentheorie nach Planck

4.8 Atomspektren

4.9 Bohr‘sches Atommodell

4.10 Der Wellencharakter von Elektronen
4.11 Die Quantenzahlen

4,12 Energie der Orbitale

4.13 Aufbau des Periodensystems
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4.1 Elementarteilchen

Elementarteilchen sind kleinste Bausteine der Materie, die aus nicht noch kleineren

Einheiten zusammengesetzt sind rodeme -
Historische Entdeckungen in der Teilchenphysik KCN A)
1808  J. Dalton Atomhypothese e
1897  J.J. Thomson  Elektronen + lonen v
1909 R.A. Millikan  Bestimmung der Elementarladung Kanalsrahlen
1913  E. Rutherford Proton C L >
1932  J. Chadwick Neutron -
1934 W. Pauli Neutrino-Postulat (B-Zerfall) o o -
1940 Mesonen, Baryonen I )

: (Hohenstrahlung +

1970 Teilchenbeschleuniger)
1964 M. Gell-Mann Quark-Postulat
1995  Fermi-Lab Nachweis des Top-Quarks
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4.1 Elementarteilchen

Aufbau der Materie

Molekul

Atom

Atomkern Atomhulle

Nuk/le& Elektronen

Protonen + Neutronen

Quarks (u + d)

N\

Strings

Eigenschaften der atomaren Bausteine

Teilchen | Elektron Proton Neutron

Symbol |e P n

Masse 0,9109102%7g | 1,6725102%* g |1,6725102% ¢
0,51 MeV 938,27 MeV | 939,55 MeV

Ladung |-e +e 0
-1,602:101°C | 1,602101°C |0

Elementarladung e = 1,602:10-° C

Massen lassen sich gemaR E = mc?auch durch
Energien ausdricken
mit1eV =1,60210%° J bzw. 1 MeV =1,602:10-13 J

Prof. Dr. Thomas Justel
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4.2 Atomkerne und chemische Elemente

Ein chemisches Element besteht aus Atomkernen mit gleicher Protonenzahl
(Kernladungszahl oder Ordnungszahl Z2)

Nomenklatur

H 1 Proton
,He 2 Protonen Massenzahlf= Ladung

: Ordnungszhl Atomzahl
sLI 3 Protonen

Eindeutig durch Protonen- und Neutronenzahl charakterisierte Atomsorten heil3en
Nuklide

'H =1 Proton

’H =1 Proton + 1 Neutron (Deuterium)

3H =1 Proton + 2 Neutronen (Tritium)

“He = 2 Protonen + 2 Neutronen

Die Ladung der Atome wird durch die Zahl der Elektronen bestimmt
Hydrogeniumkation H*=  1Proton

Wasserstoffatom H= 1 Proton + 1 Elektron

Hydridanion H- = 1 Proton + 2 Elektronen

Prof. Dr. Thomas Justel
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4.3 Isotope

Nuklide mit gleicher Protonenzahl und verschiedener Neutronenzahl heif3en Isotope

Ordnungs- Element Nuklid- Protonen- | Neutronen- Nuklid- Atomzahl-
zahl symbol zahl zahl masse anteil
1 Wasserstoff | 1H 1 0 1,0078 99,985
H 2H 1 1 2,0141 0,015
3H 1 2 Spuren
2 Helium 3He 2 1 3,0160 0,00013
He “He 2 2 4,0026 99,99987
3 Lithium OLi 3 3 6,0151 7,42
Li Li 3 4 7,0160 92,58
4 Beryllium ‘Be 4 5 9,0122 100,0
Be (Reinelement)
5 Bor 10 5 5 10,0129 19,78
B up 5 6 11,0093 80,22
6 Kohlenstoff | 12C 6 6 12,0000 98,89
C 13C 6 7 13,0034 1,11
14C 6 8 Spuren
Prof. Dr. Thomas Justel
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4.4 Radioaktiver Zerfall

Der radioaktive Zerfallsprozess folgt einer

Kinetik 1. Ordnung, d.h. die Anzahl der

pro Zeiteinheit zerfallenden Kerne dN/dt

Ist proportional zur Gesamtzahl der
vorhandenen Kerne N

dN/dt = -k:N mit k = Zerfallskonstante

= dN/N = -kdt und t = Zeit

Integration ergibt:
InN - InN, = -kt
= In(N/N,) = -kt
=N = Nyexp(-kt)

Halbwertszeit t;,: N = Ny/2
In2 - k't1/2
t,, = (In2)/k = 0,693/k

4
o
o

~
)]

al
o

N
)]

Zahl der radioaktiven Atome N (%)

o

~—

0

1

2 4

Halbwertszeiten t,

5

! 3

Altersbestimmung

(1*C-Methode)

eutronen aus Hahensirahlung

1$N+ t:n — 1‘,;'C.‘,Jr JH

14 14
C— 3N
YT

R

ty, = 5568 Jahre
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4.5 Kernreaktionen

Kernreaktionen stellen die
Primarenergiequelle im Kosmos dar

und sind fur die Entstehung der Elemente
verantwortlich

Kernfusion

« Stellare Energieerzeugung
(*H —> *He - 12C)

«  Supernovaexplosionen

« Thermonukleare Waffen
(*H — “He)

YA
-

oar s
PR
2 /‘

IHO

Y Gamma Ray
V  Neutrino

http://commons.wikimedia.org/wiki/File:FusionintheSun.svg
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4.5 Kernreaktionen

Kernspaltung

«  Erdwarme (¥8U, 2°Th, 9K)

«  Atomwaffen (?%°U, 239Pu)

. Kernkraftwerke (3°U, 23%Pu)

I
on

2%U +n — 9Kr +4Ba+ 2n o'
4
\Chncll “b 4
U - o)
_ po e =
1 g 2®U liefert 8,1-107 kJ, was - 55 e
der Energiemenge entspricht, ] t W < t".,, Aol
. - ol &
die bei der Verbrennung w eYy N
. <
von 2,4 t C frei werden! /1 ”\ \"L’
scnne "
WKr
o S s, st W, s o, s
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4.6 Herkunft und Haufigkeit der Elemente

Alle Elemente schwerer als Wasserstoff sind durch Kernfusionsprozesse entstanden

Urknall
>100K = 90% H, 10% He

Sterne

>110"'K =  Wasserstoffbrennen 4H —» ‘He+2e*+v, +26,72 MeV

>1108 K = Heliumbrennen 34He > C+y + 7,28 MeV

>5108 K =  Kohlenstoffbrennen 12C+4He » %O +y  +7,15MeV
10 +4‘He — Ne+y +4,75 MeV
..... bis °Fe (energiearmster Kern)

Supernovae

>310° K=  Bildung der schweren Elemente bis 26Lr
(Beobachtet: 1054 Chinesen, 1572 T. Brahe, 1604 J. Kepler)

Heutige Verteilung der Elemente im Kosmos: 8,6% H, 11,3% He, 0,1% ,,Metalle*

Prof. Dr. Thomas Justel
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4.6 Herkunft und Haufigkeit der Elemente

Die Haufigkeitsverteilung der Elemente in der irdischen Atmos-, Bio-, Hydro-, Kryo-
und Lithossphéare unterscheidet sich deutlich von der kosmischen Elementverteilung

Ursache: Differenzierungsprozesse
1. Bildung des Planetensystems
Zentrum: Sonne mit H und He
Peripherie: Planeten und Monde mit H, He und ,,Metallstaub*
2. Bildung der Planeten
innere Planeten: Klein mit geringer Schwerkraft = Elemente > Li
Kern: schwere Elemente = Fe, Ni und andere Metalle
Kruste: leichte Elemente = Silicate, Aluminosilicate
auflere Planeten: grof3 mit hoher Schwerkraft = leichte Elemente: H, He, CH,, NH,....
3. Entwicklung der Planetenatmospharen (primordiale — heutige Atmosphare)

Venus: CO,/N,/H,0 CO,/N, H,0(g) » 2 HT + OT
Erde: CO,/N,/H,0 N,/O,/Ar CO, - Carbonatel
——— C02 —->C+ O, (biol. Aktiv.)
H,O(g) = H,O(l) (Ozeane)
Mars: CO,/N,/H,0 CO,/N, H,0(g) = H,O(s)¥

Prof. Dr. Thomas Justel
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4.6 Herkunft und Haufigkeit der Elemente

Haufigkeit der Elemente in der Erdhulle (Atmos-, Bio-, Hydro-, Kryo- und Lithos-
sphare) in Gewichtsprozent

Haufigkeit [wt-%0] Element(e)

48,9 O

26,3 Si

10-1 Al, Fe, Ca, Na, K, Mg

1-0,1 (1 %o) H, Ti,Cl, P

0,1-0,01 Mn, F, Ba, Sr, S, C, N, Zr, Cr

0,01 -1073 Rb, Ni, Zn, Ce, Cu, Y, La, Nd, Co, Sc, Li, Nb, Ga, Pb, Th, B

103 -10* (1 ppm)

Pr, Br, Sm, Gd, Ar, YDb, Cs, Dy, Hf, Er, Be, Xe, Ta, Sn, U, As,
W, Mo, Ge, Ho, Eu

10— 10°

Tb, I, Tl, Tm, Lu, Sb, Cd, Bi, In

<107

Hg, Ag, Se, Ru, Te, Pd, Pt, Rh, Os, Ne, He, Au, Re, Ir, Kr....

von links nach rechts mit abnehmender Haufigkeit (A.F. Hollemann, N. Wiberg)
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4.7 Quantentheorie nach Planck

Elektromagnetische Strahlung wird als Teilchenstrom beschrieben, wobei die
Energie eines Teilchens nicht beliebige Werte annehmen kann, sondern ein Viel-
faches eines Quants (kleinster Energiewert) ist (M. Planck 1900)

E=hv mit h = 6,626-:10-3* Js (Plancksches Wirkungsquantum)
und v = Frequenz [s]

E = hc/A Lichtgeschwindigkeit: ¢ = Av = 2,9979-10% ms!

Die Energie eines Lichtquants (Photons) ist somit proportional zur Frequenz bzw.
umgekehrt proportional zur Wellenlange

Berechnung der Photonenzahl fir 1 W (1 Js1) Photonen der Wellenlange 550 nm
Energie eines Photons: E = hc/A = he/550-10° m = 4,0%10-1° J pro Photon
= Anzahl Photonen: Gesamtenergie/Energie eines Photons

=1Js1/4,0*101° J = 2,5*1018 Photonen s
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4.8 Atomspektren

Bei der Zerlegung von Licht treten diskrete Absorptions- bzw. Emissionslinien im
Spektrum auf (charakteristische Linien flr jedes Element)

Spalt Prisma Grundlage der Spektral-
, analyse der Sterne und der
7 Atomabsorptionsspektros-
> kopie (AAS)
s
Sonnen- und Sternenlicht = Fraunhofer-Linien (J. von Fraunhofer 1820)

1 1
v = 3,289-10%> (2—2 - n_zj [s]

—f mitn=3,4,5,6.....
> (Frequenzen der Balmer-
Linien)
Wasserstoffbrenner = Emissionslinien (J.J. Balmer 1885)
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4.9 Bohrsches Atommodell

Erster Versuch zur Beschreibung der Elektronenhulle von Atomen (Niels Bohr 1913)

Bohrs Modell flir das H-Atom
- Kern viel schwerer als Elektron (= in Ruhe)

- Elektron (m,, e) kreist um den Kern in einem LM
Bahnradius r mit der Bahngeschwindigkeit v
- Elektron unterliegt der Zentrifugalkraft: F,= mv?/r
: 1. Bahn h/2n
- Elektron wird vom Kern angezogen: F,, = e/4zg,r? 5> Bahn 2h/21t
- Fur stabile Bahnen gilt: F, = -F 3. Bahn 3h/2r

Bohrs Postulat Enerqie des Elektrons

Nicht alle Bahnen sind erlaubt, 1 1 me* 1
sondern nur solche, bei denen E,., =hcR, '(F_gj - 8e2h2 n?
der Bahndrehimpuls L = mrv °

- _ . -18/n?2 1 —
ein Vielfaches n des gequantelten R 2—’1I;9c:iL8er/r]KJonstantem(Iltozisitzel’r Zl’wgéé.r.].ér e
Drehimpulses h/2x ist - NYUDENg ung g

von Wasserstoff)
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4.10 Der Wellencharakter von Elektronen

Jedes bewegte Teilchen besitzt auch Welleneigenschaften (Louis deBroglie 1924)

Gleichsetzen von E = h¢/A und E = mc? ergibt Schwingende Saite
h - . Amaxﬂ
A=—o deBroglie Wellenlange
mc

Elektronen verhalten sich auf der Kreisbhahn

x=0 X = |
um den Kern wie eine stehende Welle
(zeitlich unveranderliche Welle)
Bedingungen fir eine stehende Welle
Kreisbahn: nA = 2nr Saite: Amplitude A=0flurx =0, |
nh = /1:2—'| mitn=0,1,2,3
= o _=mu n+1
T 2
_ d dAEX) L4722 A(X) = 0
X

(Quantelung des Drehimpulses) = Eigenfunktionen: A(x) = A, ,,SIiN(2tvx+d)
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4.10 Der Wellencharakter von Elektronen

Elektronenwolken sind dreidimensional schwingende Systeme, deren mogliche
Schwingungszustande dreidimensional stehende Wellen sind

Beschreibung der Welleneigenschaften des Elektrons durch E. Schrodinger 1927

Ortsabhangige Schrodingergleichung

S’ 8% 8% 8x’m
+ + + E-V(XV,2)]-Y(x,y,2)=0

« Homogene Differentialgleichung 2. Ordnung

« Lo6sungen sind Wellenfunktion y(x,y,z) analog der Amplitudenfunktion bei der
schwingenden Saite

E = Gesamtenergie, V = potentielle Energie,
m = Masse des Elektrons, h = Planck‘sches Wirkungsquantum
« Bei den Wellenfunktionen wy(x,y,z) handelt es sich um e-Funktionen

Prof. Dr. Thomas Justel
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4.11 Die Quantenzahlen

Die drei Indizes der Losungsfunktionen der Schrodinger-Gleichung werden als
Quantenzahlen bezeichnet

Die erste Quantenzahl n wird als Hauptquantenzahl bezeichnet und definiert die
verschiedenen Hauptenergieniveaus (Schalen) des Atoms (analog den Bahnen im
Bohr‘schen Modell)

Energie o

Vakuum
laufende Nr. Bezeichnung Energie ()
n=1 K-Schale E, (Grundzustand) E,
n=2 L-Schale 1/4 E,
n=3 M-Schale 19 E+ 1/4 E;
n=4 N-Schale 1/16 E;+ 19 E+ 1/4 E;
n=>5 O-Schale 1/25 E;+ 1/16 E;+ 1/9E+ 1/4 E, \ 4

@
Atomkern

—2Z

Prof. Dr. Thomas Justel
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4.12 Energie und Besetzung der Orbitale

Atomorbitale wasserstoffahnlicher Atome (1 Elektron)

Alle Orbitale einer Schale besitzen die gleiche Energie (sind entartet)

n = Hauptgquantenzahl (Schale)

| = Nebenquantenzahl (Drehimpulsquantenzahl)

(Form der Unterorbitale)

» Energie

Schale n S p d f
=0 =1 |=2 | =

N 4

4s 4p 4d 4t
M 3

3s 3p 3d
L 2

29 2p
K 1

1s
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4.12 Energie und Besetzung der Orbitale

Mehrelektronenatome

Die Orbitale einer Schale besitzen nicht mehr dieselbe Energie (Aufhebung der
Entartung durch Elektron-Elektron-Wechselwirkung)

Energie

3s 3p 3d

M-Schale des Wasserstoffatoms

itale

Sl
\ \\
AR d-Orb
S\ ~
\ ~ ~
\
\ .
\ pP-Orbitale
N\
N\
N\
s-Orbital

M-Schale eines Mehrelektronenatoms

Prof. Dr. Thomas Justel
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4.12 Energie und Besetzung der Orbitale

Das Schema zur Besetzung der Unterschalen ergibt sich aus der Abhangigkeit der

Energie der Unterschalen von der Ordnungszahl
Anderung der Energie der Unter-

Schale schale mit wachsender Ordnungszahl
Q <,
P Y
O i::x
N \
M X i =
HEN xa = AN,
K \B\. I H_f‘;lx x"“»
s [ p[d]f | unterschale I
Beispiele: 15252p3s3p ___
152s2p3s3p4s3d4p5s s mm
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4.12 Energie und Besetzung der Orbitale

Die Besetzung der Zustande (Orbitale) mit Elektronen geschieht gemaf dem Pauli-
Prinzip und der Hund‘schen Regel

Pauli-Prinzip (Wolfgang Pauli 1925)
In einem Atom durfen keine zwel Elektronen in allen vier Quantenzahlen tberein-

stimmen:
B Qi

Hund‘sche Regel (Friedrich Hund 1927)
Entartete, also energetisch gleichwertige, Orbitale gleichen Typs werden so besetzt,
dass sich die maximale Anzahl ungepaarter Elektronen gleichen Spins ergibt:

Px Py P, Px Py P,
™1 p-Orbitale |14
Niedrigere Energie Hohere Energie

Prof. Dr. Thomas Justel
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4.13 Aufbau des Periodensystems

Bei der Auffillung der Atomorbitale mit Elektronen kommt es zu periodischen
Wiederholungen gleicher Elektronenanordnungen auf der jeweils aul3ersten Schale

Atom _ Orbitaldiagramm Elektronenkonfiguration Gruppe
H D 1st
He N 152 [He] Edelgase
Li N [1 152 2st He]2s! Alkalimetalle
Be N[ 152 252 He]2s? Erdalalkalimetalle
B N Y [t 152252 2p?t ‘He]2s2 2pt Borgruppe
C NN [ 152 252 2p? He]2s? 2p? Kohlenstoffgruppe
N NN [ 152252 2p3 He]2s? 2p3 Stickstoffgruppe
O D I 0 I Y D K 152 252 2p* ‘He]2s? 2p* Chalkogene
F Y Y [ 152252 2p° ‘He]2s? 2p° Halogene
Ne H B EER 152 252 28 Ne] Edelgase
1s 2s 2D

Prof. Dr. Thomas Justel
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4.13 Aufbau des Periodensystems

1 Gruppen 18

Cu Zn Ga Ge 4

UIPOLIdJ

Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu &

Th Pa U Np Pu AmMCm Bk Cf Es Fm Md No Lr B

Hauptgruppenelemente s- und p-Block Elemente
Nebengruppenelemente (Ubergangsmetalle) d-Block Elemente
Lanthanoiden, Actinoiden f-Block Elemente
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4.13 Aufbau des Periodensystems

Die lonisierungsenergie | eines Atoms ist
die Energie, die bendtigt wird, um ein
Elektron aus dem hochsten besetzten
Niveau zu entfernen: A —» A +e mit +I
Sie ist fur alle Elemente negativ, es kostet
also immer Energie ein Elektron zu ent-
fernen

Sie nimmt innerhalb der Gruppen des
PSE von oben nach unten ab (zu-
nehmende GroéRRe und Abschirmung)

Sie nimmt innerhalb der Perioden des
PSE mit steigender Ordnungszahl zu
(aber nicht monoton)

Periodische Eigenschaften: lonisierungsenergie

erste lonisierungsenergie
(MJ - mol™)

Aus "Allgemeine un or

3,0

2,07

1,0

He

2,0

he Chemie" (Bi

Ordnungszahl

Jackel, Willner, Rayner-Canham), erschienen bei Spektrum

Nor¢ ;
Akademischer Verlag, Heidelberg; © 2004 Elsevier GmbH Minchen. Abbildung03-11.jpg

Prof. Dr. Thomas Justel
Dr. Stephanie Moller

45




4.13 Aufbau des Periodensystems

Periodische Eigenschaften: Elektronenaffinitat

« Die Elektronenaffinitat E, eines Atoms

ist die Energie, die frei wird, wenn es E, in kJmol*

ein Elektron aufnimmt _'(‘5;5 '_3(;3 _383 _1(;8 ~'\(') e _3';4
A+e > A mit -E, Na
« Inden meisten Fallen wird bei der An- | -9
lagerung eines Elektrons also Energie _'5<5
frei RD
« lhre GroRe hangt von der Anziehungs- | 23
kraft des Kerns und von der Elektron- (;2

Elektron-Abstol3ung ab

« F0r die Anlagerung eines 2. Elektrons
muss immer Energie aufgewendet
werden, d.h. E, ist positiv
(AbstoRung zwischen e-und AY)
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5. lonenbindung und Salze

Gliederung Steinsalz NaCl
5.1 Eigenschaften ionischer Verbindungen
5.2 lonenradien

5.3 Polarisierung und Kovalenz

5.4 Nomenklatur von Salzen

5.5 lonische Strukturen
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5.1 Eigenschaften ionischer Verbindungen

lonenverbindungen entstehen durch Vereinigung von ausgepragt metallischen

Elementen mit ausgepragt nicht metallischen Elementen

metallischer Charakter und Radius nimmt ab

B C N O F
Al st P S Ci

K |Ca Sc Ti V Cr MnFe Co Ni Cu Zn Ga Ge |As | Se Br
Y Zr Nb Mo Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb [Te [l
Lla Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi

NZ JWWIU SNIpey pun
JP[eaey)) IYISIe)ow

Bei einer lonenbindung gehen Elektronen formal vollstdndig von Atomen einer

Sorte auf Atome einer anderen Sorte Uber:

Na? (1s22522p%3st) + CI° (1s225%2p%3s23p°) = Nat (1522522p°) Cl- (15%2522p®3523p°)

Prof. Dr. Thomas Justel
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5.1 Eigenschaften ionischer Verbindungen

Typische lonenverbindungen sind Alkalimetallhalogenide, z.B. Kochsalz NaCl

Makroskopische Eigenschaften
« Harte und spréde Festkdrper (aus lonen aufgebaute Kristalle)
« Hohe Schmelzpunkte

« Niedrige elektrische Leitfahigkeit

« Schmelze hat hohe elektrische Leitfahigkeit

e (Gute) Loslichkeit in polaren Losungsmitteln (H,0)
« Ldsungen sind elektrisch leitend

Struktureller Aufbau

« Aus kugelférmigen Kationen und Anionen bestehend

« Bindungskrafte sind ungerichtet

« Die lonen versuchen eine mdglichst dichte
Anordnung zu bilden, wobeli jedes lon von mdglichst
vielen lonen entgegengesetzter Ladung umgeben ist

Prof. Dr. Thomas Justel
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5.2 lonenradien

Der lonenradius hangt von der Starke der Kern-Elektronen-Wechselwirkung ab

NaCl-Kristallstruktur

Trends

Kationen sind kleiner als Anionen

In den Hauptgruppen nimmt der lonenradius
mit steigender Ordnungszahl zu

Li* <Na* < K*<Rb*< Cs*

F-<ClI<Br<lI

Bei lonen mit gleicher Elektronenkonfiguration

nimmt der Radius mit zunehmender
Ordnungszahl ab

Oz >F > Na* > Mg > A3+ (1s22522p°)

Gibt es von einem Element mehrere pos. lonen,
nimmt der Radius mit zunehmender Ladung ab
Fe?* (78 pm) > Fe3* (65 pm)

Pb2* (119 pm) > Pb** (78 pm)
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5.3 Polarisierung und Kovalenz

Die Kationen ziehen die Elektronen der Anionen an, so dass die Anionen verzerrt
(polarisiert) werden = Kovalenz bzw. kovalenter Bindungscharakter

Fajans Reqgeln fur die Polarisierung

1. Ein Kation wirkt umso starker polarisierend, je kleiner und je héher positiv

geladen es ist

2. Ein Anion wird umso leichter polarisiert, je grof3er es ist und je hoher seine

negative Ladung ist

3. Polarisierung findet bevorzugt durch Kationen statt, die keine Edelgaskon-

figuration haben

Mal} fur das Polarisierungsvermogen

lon r [pom] [C/mm?]

lonenladury ~ Formalladwng-1.602-10™°[C]

Ladungsdichte =

=— _
lonenvolunren 3 lonenradiws®’[mm?]

Na* 102 36
Al3* o4 729
(gilt fir Koordinationszahl 6)
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5.4 Nomenklatur von Salzen

Salzname = Kationenname + Anionenname

Bildung des Kationnamens
einatomig

Metallname + Oxidationsstufe
Cut Kupfer(l)

Cu?*  Kupfer(ll)

Bildung des Anionennamens

Einatomig

Elementname + Endung ,,-id*
N3 Nitrid

p3- Phosphid

As? Arsenid

Sh3 Antimonid

S Sulfid

mehratomig
Endung ,,-onium*
NH,* Ammonium
PH,* Phosphonium

mehratomig

CN- Cyanid
CO,> Carbonat
CIO, Perchlorat
CrO,> Chromat
SOz%  Sulfit

Prof. Dr. Thomas Justel
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6. Atombindung

Gliederung

6.1 Allgemeines

6.2 Lewis-Konzept

6.3 Dative Bindung

6.4 Atom- vs. lonenbindung
6.5 Elektronegativitat
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6.1 Allgemeines

Atombindungen (kovalente oder homdopolare Bindungen) sind gerichtete Wechsel-
wirkungen zwischen Atomen, bei der zwischen den Atomen eine hohe Elektronen-
dichte bestent.

Sie tritt dann auf, wenn Nichtmetallatome miteinander eine chemische Bindung
eingehen, wobei sich Molekdile bilden:

H+H —»> H-H »Prinzip der Elektronenpaarbindung*
Cl +ICI- - 1CI-CII Gemeinsame Elektronenpaare werden beiden

Bindungspartnern zugerechnet
N + N - [N=N

Durch Bindung der ungepaarten Elektronen
C+20 > entstehen Einfach-, Zweifach- oder Dreifach-
bindungen
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6.2 Lewis-Konzept

Die Lewis-Theorie besagt, dass jedes Atom in einem Molekul die Edelgaskonfigu-
ration erreichen will, um einen stabilen Zustand zu erreichen

Wasserstoff He-Konfiguration
Andere Elemente Ne/Ar/Kr/Xe-Konfiguration = Oktettregel
Hauptgruppe 4 5 6 /
2. Periode C N O F
3. Periode Si P S Cl

S p S p S p S P
Elektronen- ] [tIr ] [t EEEHE N [T
konfiguration
Bindigkeit 2 (4) 3 2 1
Einfache Wasser- CH, NH, H,O HF
stoffverbindungen SiH, PH, H,S HCI

Prof. Dr. Thomas Justel
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6.2 Lewis-Konzept

Die 4-Bindigkeit des Kohlenstoffs entsteht durch die elektronische Anregung eines

2s-Elektrons

4 Grundzustand C 1. angeregter Zustand C*
2p 2p
Energie B 406 kJ/mol T+

23 2S
Atom/lon Elektronenkonfiguration  Bindig- AulRenelektronen Beispiele

1s 2s 2P keit Im Bindungszustand
Li M E 1 2 LiH
Be* o] It 2 4 BeCl,
B* N [ [°T7 3 6 BF,
B-, C*, N* N 1] [ 4 8 BF,, CH,, NH,*
N, O* N [ T 3 8 NH,, H,O*
O, N- N 1 BT 2 8 H,O, NH,
O, F O I I M 1 8 OH-, HF
O%, F, Ne N gy 0 - -
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6.2 Lewis-Konzept

Elemente der dritten und hoheren Perioden erflllen auch die Oktettregel, wenn nur
s- und p-Orbitale an der Bindung beteiligt sind. Allerdings konnen auch d-Orbitale
an der Bindung teilnenmen = 18-Elektronenregel

Atom/lon Elektronenkonfiguration Bindig- AuRenelektronen Beispiele
3s 3p keit im Bindungszustand
Na 1 2 -
Mg* 1 2 4 -
Al* B 3 6 AIClI,
Si* 0B 4 8 SiCl,
P N [TT7 3 8 PH,
P* ) SR B 5 10 PF;
S M B 2 8 H,S
S* A (T 4 10 SF,
S** Si%, P- 1 11 6 12 SF,
Cl ~ [ 1 8 HCI
Cl* T T 3 10 CIF,
* Angeregter Zustand
Prof. Dr. Thomas Justel
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6.3 Dative Bindung

Die Bindungselektronen einer kovalenten Bindung kénnen auch ausschlief3lich von
einem Bindungspartner stammen = Dative oder koordinative Bindung

Formalladung
Beispiel
H
F— BAI N—H —» ) )
£ H = Oktettregel flr N und B erfullt

Die Formalladung erhalt man also, wenn man die Bindungselektronen auf die beiden
Bindungspartner zu gleichen Teilen aufteilt (Homolyse)

%Eg)l

Die reale Verteilung der Bindungselektronen hangt von der Fahigkeit der
Bindungspartner ab, Elektronen anzuziehen (elektronenzienender Charakter)
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6.4 Atom- vs. lonenbindung

In chemischen Verbindungen liegen meistens weder reine lonen- noch reine Atom-
bindungen vor!

KCI K ist schwach und CI stark elektronenziehend

wlonenbindung*

Cl, Beide Partner gleich stark elektronenziehend »Atombindung*

| CI4F| Fist starker elektronziehend “polare Atombindung”

oF O
Wovon hangt die Polaritat kovalenter Bindungen ab? ‘
1. Anionen (Polarisierbarkeit bzw. GroéR3e)
2. Kationen (Ladungsdichte bzw. die Fahigkeit die Anionen zu polarisieren)
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6.5 Elektronegativitat

Die Elektronegativitat (Xg) einer Atom- oder lonensorte beschreibt deren
Vermogen, in einer chemischen Bindung die Elektronen an sich zu ziehen

Die Elektronegativitat (EN) ist experimentell nicht messbar!

Flr die Festlegung der EN-Werte sind mehrere Formalismen entwickelt worden:

1. Pauling

2. Allred und Rochow
3. Mulliken

4. Allen

Die EN-Werte sind im Periodensystem tabelliert!

Je groRer die Differenz der EN-Werte, desto polarer ist die Atombindung bzw.
desto hoher ist der lonenbindungscharakter
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6.5 Elektronegativitat

Pauling bestimmte die EN-Werte aus der Abweichung der Dissoziationsenergie D
der homonuklearen Verbindungen von den entsprechend heteronuklearen
Verbindungen

= D(AB) =2 [D(A,) + D(B,)]+ A
A notwendig, da eine Abweichung vom arithmetischen Mittel beobachtet wird!
Beispiel:D(H,) = 435 kJ/mol
D(CI,) = 243 kJ/mol = arithmetisches Mittel = 339 kJ/mol
D(HCl)ey, = 431 kd/mol = A =92 kJ/mol

Dieser stabilisierende Beitrag A wird durch dipolare Anordnungen verursacht A*B-

A =96 (yxc)’? Bezugspunkt notwendig: x,, = 2,2
= Xc1 = 3,2 Héchster Wert: xe = 4,0
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6.5 Elektronegativitat

Allred und Rochow bestimmten die EN-Werte nach einem elektrostatischen Ansatz

Physikalische Grundlage: Die Elektronegativitat y ist ein Malf fr die auf ein
Valenzelektron wirkende Coulomb-Kraft F

v~ F. ~Z*Ir> | r=Atomradius

Z* = 0Z-X%S,; = effektive Kernladungszahl

S; = Abschirmungskonstanten
verursacht durch e- (nach Slater)
S; = 0,0 flr hohere Schalen

0,35 fur gleiche Schale (abweichend 0,3 fiir n = 1)

0,85 fur einfach niedrigere Schale (s- und p-Elektronen)
1,00 fur einfach niedrigere Schale (d- und f-Elektronen)
1,00 fur mehrfach niedrigere Schale (alle Elektronen)

Umrechnung in Pauli-Skala méglich: ¢ = 0,359 Z*/r? + 0,744
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6.5 Elektronegativitat

EN-Werte nach Pauling und nach Allred und Rochow

Elektronegativitat nimmt zu

H > He
2.2
2.2
Li | Be B|C|[N|OJ|F/|Ne
1.0 | 1.5 20 | 25| 3.0 | 3.4 | 4.0
1.0 | 1.5 20 | 25|31 |35 41 =2
Na | Mg Al | Si | P | S | Cl|Ar =
09 | 1.3 16 |19 | 22|26 | 3.2 = =
1.0 | 1.2 15 | 1.7 |21 |24 |28 2 S
K |Ca|Sc|Ti|V]|Cr[Mn|Fe|Co|Ni|Cul|zn|Ga|Ge|As|se]| Br|Kkr|lE2
081014151627 | 16|18 |19 |19( 19|17 |18]|20]| 22|26 3.0 » 2
0910|1213 |14]|16| 16|16 |17 |18|18|17|18]|20]|22]|25]| 27 <
Rb|Sr| Y |Zr|{Nb|Mo| Tc |Ru|Rh|Pd|Ag|Cd| In|Sn|Sb| Te| I | Xe =
0810|1213 |16|22| 19|22 |23|22| 19|17 |18]|18]|21]|21]|27 -
091011121213 1414|1514 14]15|15]|17]18]20]22 \
Cs|Ba|La|Hf | Ta| W | Re|Os | Ir | Pt | Au|Hg]| Tl | Pb | Bi
08[09|11|13|15|24]|19|22|22|23|25[20]|20]|19]20
0910|121 |12|13|14| 15|15 |15 |14 | 1414|1415 17

Edelmetalle haben nach Pauling eine relativ hohe Elektronegativitat!
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/. Metallbindung

Gliederung

7.1 Eigenschaften von Metallen

7.2 Die metallische Bindung

7.3 Leiter, Eigenhalbleiter, Isolatoren
7.4 Dotierte Halbleiter

(c) Peter Ens

Atomium in Brissel 1958
(Fe-Elementarzelle in
150-1012-facher VergroRerung)

Prof. Dr. Thomas Justel
Dr. Stephanie Moller 64




7.1 Elgenschaften von Metallen

80% aller bekannten Elemente sind Metalle, die eine Reihe von gemeinsamen
Eigenschaften haben

Typische Eigenschaften

« Niedrige lonisierungsenergie (< 10 eV) bzw. elektropositiver Charakter, d.h.
Metalle bilden leicht Kationen

« Metallischer Glanz der Oberflache
« Dehnbarkeit und plastische Verformbarkeit

« Gute thermische und elektrische Leitfahigkeit, die mit steigender Temperatur
abnimmt

« Metallische Eigenschaften bleiben in der Schmelze erhalten und gehen erst im
Dampfzustand verloren

= Metallische Eigenschaften sind also an die Existenz grolierer Atomverbande
gebunden
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7.1 Elgenschaften von Metallen

Die elektrische Leitfahigkeit hangt stark von der Elektronenkonfiguration ab

Li | Be
11 | 18
Na | Mg Al
23 | 25 40

K [ Cal| Sc | Ti V |Cr{Mn|Fe|Co| Ni [Cul| Zn | Ga
159| 23 12106 |65] 20 [11,2| 16 | 16 | 65 | 18 | 2,2

Ro | Sr|Y [Zr | Nb|Mo| Tc | Ru|Rh | Pd|Ag|Cd| In |[Sn | Sb
8,6 | 3,3 24 | 44| 23 85|22 | 10 | 66 | 15 | 12 | 10 | 2,8

Cs|Ba|La|Hf| Ta|W |Re|Os| Ir |Pt| Au|Hg| Tl |Pb| Bi
56 (1,711,734 |72| 20 (53|11 |20 |10 |49 |44 |71 |52]| 1

Elektrische Leitfahigkeit der Metalle bei 0 °C in 106 Q1m-!

Die hochsten elektrischen Leitfahigkeiten haben die Elemente der 1. Nebengruppe
(Gruppe 11) mit der Elektronenkonfiguration [Ar]3d1%4st, [Kr]4d105st, [Xe]5d1%6st
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7.2 Die metallische Bindung

Elektronengasmodell
Metalle bestehen aus kleinen Kristallen (Kristalliten). Die Atomrtmpfe sind
periodisch angeordnet und die Valenzelektronen bilden ein ,,Elektronengas.

Kristallstruktur

Elektronengas

Das Modell erklart die hohe elektrische und thermische Leitfahigkeit, aber nicht die
thermodynamischen (Warmekapazitat) oder die optischen Eigenschaften
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7.2 Die metallische Bindung

Energiebandermodell

E. AOs flrn MOs fur
isolierte Li, (Metall)
Li-Atome

Kontinuierliches Band aus leeren o,.* MOs
Elektronen sind frei beweglich
»wLeitungsband LB

Kontinuierliches Band aus gefullten ¢,, MOs
Elektronen sind lokalisiert
“VYalenzband VB”

o Abstand d,

Elektronen aus dem Valenzband lassen sich durch geringste Anregungsenergien in das
Leitungsband Uberfihren

= Absorption und Emission aller Wellenlangen ohne Energieverlust

= Breitbandige Reflexion (Spiegel) und metallischer Glanz (polierte Metalloberflachen)
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7.3 Lelter, Eigenhalbleiter, Isolatoren

Die Auspragung der metallischen Eigenschaften hangen vom Energieabstand des
Valenzbandes zum Leitungsband ab

Leiter (Eigen)halbleiter Isolator

Leitungsband

':_:,_.._:_ Verbotene Zone (Bandllcke E)
® ® o | Valenzband
Li |
E;=0,0eV Si oo o':J
Ec=11eV oo ©
SiO,
E;=8,8¢eV

Bei Eigenhalbleitern wird elektrische Leitfahigkeit durch thermisch oder optisch
induzierte Uberfuhrung von Valenzbandelektronen in das Leitungsband erreicht
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7.4 Dotierte Halbleiter

Die Leitfahigkeit von Eigenhalbleitern kann durch gezielte Dotierung

erhdéht werden.

= & & & |ungestdrter Halbleiterkristall e
. . . e(é)ee(é)ee%)@:%)@ Leitungsband
Dotierung meint hier den sesdsedesre
- .. ® & = &
Einbau von Storstellen eDeeeeDeatre
. . e & & &
in den Kristall. eDesdeetiesde s ) |° bfd -
e & & & alenzban X
i i n-Dotierung a b C d
Elemente mit abweichender Goadeeionde| [sDeeGrodonds W o
: eitungsban
elektron_l_scher Struktur oSesCediencie| [edesCretiecie .
SO rg en fU r =§)==§)=%==§)= =@==@==.==@= & Donator
Elektronenleitung =(§)==(§)==§)==§)= =@=§é§=@==é= “e :’ale:zba:d °=)(
(—) n'DOtierung) p-Dotierung a b C d==
e = 2 © il
Od er e%}ee%}ee%}ee?e e?ee@e;@?\:@e Leitungshband
. siassl) ses)e e@ee@"e@ee@e
Lochleitung E 2 g8 £ /|8 & 2 ¢ =
) sesleseaDe| |(eisaestienstls orzeptor
(— p-Dotierung). 000008 000 -0 I so. % .0
AN At At Al A e Velenzband
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7.4 Dotierte Halbleiter

Dotierung [cm]

1041 = rerr T e . - aye -
\\ | Beispiel Silizium
i ~7 1 n-Dotierung (Elektronenleitung)
- | | P, As, Sb (Donatoren)
i p-Dotierung (Lochleitung)
10 — 1 B, Al, Ga, In (Akzeptoren)
10" -————1 Die elektrische Leitfahigkeit ¢ [S/m] ist der
f | Kehrwert des spezifischen Widerstands.
1018 } 1
| . FOr Halbleiter: ¢ = f (Dotierung)
10‘5 3 T XX 1 T -
: \\ | Si 4,35 x 104 S/m
104 } ———} r - —
1013 :[_ : + 1 ‘L__.,_ i_\\;{l\vﬁ 1 ppb
SR, S o | - nsSi 9 x 102 S/m 6 X 10° S/m
WS A e h 0 e et . gj 5x 102 S/m 9x 101S/m

Spezifischer Widerstand [Q2cm]
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8. Das chemische Gleichgewicht

Gliederung

8.1 Vorbemerkungen

8.2 Prinzip von Le Chatelier
8.3 Ldslichkeitsgleichgewichte
8.4 Homogene Gleichgewichte
8.5 Heterogene Gleichgewichte

i G m;]lhl::)
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8.1 Vorbemerkungen

Der Begriff Gleichgewicht tauscht die absolute Stabilitat von dynamischen
Situationen vor! Der Gleichgewichtszustand ist kein Ruhezustand, sondern
dynamisch, wobei nur makroskopisch keine Veranderungen festzustellen sind!

Beispiele

Biologische Gleichgewichte:

Regenwald (Wachstum < Abbau)

Physikalische Gleichgewichte:

Treibhaus (Einstrahlung < Abstrahlung)
Sterne (Strahlungsdruck <« Gravitation)

Chemische Gleichgewichte:

Reversible Reaktionen, wie z.B.

C(s) + COy(g) = 2 CO(9)
SO,(9) + %2 0,(9) = SO4(9)

CaCO,(s) = CaO(s) + CO,(9)

H,(g) + 1,(9) = 2 HI(g)

100
4 HI-Zerfall

— @
@

[ ]
80 e ——

’.
—
_eo— @

—® () = 448 °C)

o/ HI-Bildung

"/

207

HI-Anteil (%)

Hy(g) + I(g) = 2 HI(g)

0 I [ I I
0 20 40 60 80

Zeit (min)

Aus "Allgemeine und Anorganische Chemie' " (Binnewies, Jackel, Willner, Rayner- -Canham ), erschienen bei Spektrui m
demischer Verlag, Heidelberg; © 2004 Elsevier GmbH Minchen. Abbildung09-01.jpg
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8.1 Vorbemerkungen

Der Gleichgewichtszustand

« Die Konzentrationen aller beteiligten Substanzen bleiben konstant

. Hgn- und Ruckreaktion laufen gleichzeitig und mit gleichen Geschwindigkeiten v
a

Gleichgewichtsreaktion zwischen 2 Reaktionspartnern:

A, + B, (Edukte) = 2 AB (Produkt)
2 g Vi = k- c(Edukte)
S Viiek = Krick C(Produkte)
c(Edukte)
- Im Gleichgewicht: Vi, = V ok
ts Zeit

Die Gleichgewichtseinstellung bendtigt die Zeit t5 und kann durch einen
Katalysator beschleunigt werden
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8.2 Prinzip von Le Chatelier

Ubt man auf ein System, das im Gleichgewicht ist, durch Druck-, Temperatur- oder
Konzentrationsanderungen einen Zwang aus, so verschiebt sich das Gleichgewicht
so, dass sich ein neues Gleichgewicht einstellt, bei dem dieser Zwang reduziert ist.

Beeinflussung der Gleichgewichtslage chemischer Reaktion durch
1. Anderung der Konzentrationen bzw. der Partialdriicke
2. Temperaturdnderungen

3. Druckanderungen (bei Reaktionen mit einer Stoffmengenanderungen der
gasformigen Komponenten)

Beispiel: Ammoniaksynthese im Haber-Bosch-VVerfahren

N,(g) + 3H,(g) = 2 NH,(g) AH = - 92 kJ/mol, Katalysator, V. sinkt

TemperaturerhOhung = GG verschiebt sich auf Eduktseite, Aktivierung N,
Katalysatorwirkung

Druckerh6éhung = GG verschiebt sich auf Produktseite

Produktentfernung = GG verschiebt sich auf Produktseite
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8.3 Loslichkeitsgleichgewichte

Zur Beschreibung der Lage des Loslichkeitsgleichgewichts von Salzen wird das
Loslichkeitsprodukt verwendet.

« - C(AT)-c"(BT)
- C(AmBn)

AnBn(s) = mA*(aq) + nB-(aq)

Da die Konzentration von A,B,, bei konstanter Temperatur konstant ist, kann man
die Gleichung auch mit c(A,,B,,) multiplizieren = Loslichkeitsprodukt

d.h. K, = Kc(A,B,)
Ki=c"(A")-c"(B")

Bsp.: AgCI(s) = Ag*(aq) + Cl-(aq)
K, = c(Ag*)-c(CI) = 2,010 mol/I2 PK_ =9,7 (p =-10g,0)

Konzentration an Ag*-lonen: c(Ag*) = \/KL = 1,410 mol/l, da c(Ag*) = c(CI")
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8.3 Loslichkeitsgleichgewichte

L6slichkeitsprodukte schwerléslicher Salze

Salz pK, -Wert* Salz pK,-Wert*
MgF, 8,2 Li,CO, 2,7
CaF, 9,7 MgCO; 4,5
BaF, 5,7 CaCO; 8,3
AgCl 97 CaSO, 47
AgBr 123 BaSO, 9,0
Agl 16,1

Mg(OH), 12,0
PbS 27,5 Ca(OH), 54
ZnS 24,0 Al(OH), 32,7
FeS 18,4 Fe(OH), 14,7
HgS 53,7 Fe(OH), 37,3

*auf Aktivitaten bezogen

Exp. Untersuchungen zur Loslichkeit

von Salzen zeigen, dass die Loslichkeit
von der Konzentration des Salzes und
der von Fremdsalzen abhangen

Aktivitat: a=vy -c
(wirksame Konzentration)

Stark verdinnte LOsungen

Y= 110 dh.a=c
Konzentrierte Ldosungen
y=00...10 dh.a<c

Die GrofR3e des Aktivitatskoeffizienten
hangt von der lonenstarke, der
lonenladung und dem lonenradius ab
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8.4 Homogene Gleichgewichte

Man spricht von homogenen Gleichgewichten, wenn alle Reaktionspartner in der
gleichen Phase vorliegen (L6sung oder Gasphase)

In LOsungen

+ E
HAC(l) = H*(ag) + Ac(ag) Ac = Acetat (CH,CO07)  |ke= SH )-C(Ac)

c(HAc)

In der Gasphase

K. — c*(SOs)
2 S0,(g) + O,(g) = 2 SO4(q) " ¢%(S02)-¢(0)
pV =nRT = p=cRT = c=p/RT einsetzen ergibt K P*(50:)

— = = p=
p°(SO2)- p(02)

Allgemeiner Zusammenhang zwischen K und K, Kp =K, = =
(4vist die Differenz der Teilchenzahl zwischen Produkt- und Eduktseite) (R-T)
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8.5 Heterogene Gleichgewichte

Man spricht von heterogenen Gleichgewichten, wenn die Reaktionspartner in
verschiedenen Phasen vorliegen

esdttigte Salzldsun
RN ; H,0(g)
C hydrophiler
HZO ( 1) Farbstoff
Bodenkdrper
L6slichkeitsgleichgewichte Phasengleichgewichte Verteilungsgleichgewichte
BaSO,(s) & Ba?**(aq) + SO,*(aq) H,O(l) = H,0(g) F(aq) = F(Benzin)
K= KL = C(Ba2+)'C(SO42_) Kp = p(HZO) K= C(FBenzin)/C(Faq)

(Nernst‘scher Verteilungssatz)
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0. Sauren und Basen

Gliederung

9.1 Historisches

9.2 Definitionen

9.3 Starke von Sauren und Basen
9.4 Zusammenfassung

My friends, as a result of our experimentation,we have
Just lost & dear and valued colleague ... .

3 i il
On the other hand , we have Jus: ganed apublication.




9.1 Historisches

Sauren
 haben sauren Geschmack

Basen

— Zitronensaure, Essigsaure .
— Salzsaure, Phosphorsaure

« |6sen unedle Metalle unter
Wasserstoffentwicklung

 Farben Pflanzenfarbstoffe
(Rotkohl, Lackmus)

rot

— Saurebegriff (Robert Boyle 1663)

schmecken bitter bis seifig

geben basische bzw. alkalisc
Losungen (Laugen)

he

|0sen einige organische Stoffe durch

Verseifung

reagieren mit Sauren unter Bildung

von Salzen und Wasser

Rocella
tinctoria |

Flechten

L

Lackmustinkiur Saure

o

Orcein
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9.2 Definitionen - Arrhenius (1884)

Saure Eigenschaften werden durch H*-lonen, basische durch OH-lonen verursacht

Sauren bilden durch Dissoziation in wassriger Losung H*-lonen:
« HCl-> H*+CI-
« H,SO,—>2H*+S0O,*

Basen bilden durch Dissoziation in wassriger Losung OH™-lonen:
 NaOH — Nat+ OH-
« Ba(OH),— Ba* + 2 OH-

Neutralisation: H+*+ OH-— H,O AH = -57,4 kJ/mol
HCI + NaOH — H,0O + NaCl

Problem

Nach dieser Definition ist Ammoniak NH, keine Base, obwohl es basisch reagiert:
* NH;+H,0—> NH,*+ OH-
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9.2 Definitionen - Brgnsted und Lowry (1923)

Saure/Base-Reaktionen sind Protonentbertragungsreaktionen (in \Wasser)

Sauren sind Stoffe, die Protonen an einen Reaktionspartner abgeben:
HCl + H,O0 - H;0* + CI-

Basen sind Stoffe, die Protonen von einem Reaktionspartner aufnehmen:
NH; + H,O - NH,* + OH-

Konjugiertes Saure-Base-Paar: Saure = Base + Proton
HCI =2Cl- +H+
H,O+ =H,0 +H+
NH,* = NH; +H*
H,O =20H +H*
« An Protonenubertragungsreaktionen sind immer 2 Saure-Base-Paare beteiligt
« H,O reagiert je nach Reaktionspartner als Saure oder Base (Ampholyt)
« Die Zuordnung eines Stoffes als Sdure oder Base hangt vom Reaktionspartner ab
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9.2 Definitionen - Brgnsted und Lowry (1923)

Der Lowry/Brgnsted Saure-Basen-Begriff umfasst auch Reaktionen ohne Ldsungs-
mittel (Gasphase) und in anderen protischen Lésungsmitteln

In der Gasphase:
HCl + NH; > NH,+Cl-

In flissigem Ammoniak als Losungsmittel:

NH,Cl + NaNH,—> 2 NH,; + NaCl

NH,* +NH,-—> 2 NH,

(Saure) (Base) (Neutralisationsprodukt)

In protischen Losungsmitteln mit Eigendissoziation (Autoprotolyse)

2H,0= H;O0++OH- bzw. 2HS=2H,S5*+S" S = Solvens
wirken

Stoffe, welche die Kationenkonzentration des Solvens erhthen, als Saure
Stoffe, welche die Anionenkonzentration des Solvens erhdhen, als Base
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9.2 Definitionen - Der pH-Wert

Der pH-Wert ist der neg. dekadische Logarithmus der H;O*-lonen Konzentration

pH = -log[H,0O7] pH = frz. puissance d*hydrogeéne (J. Sarensen 1909)

Neutralpunkt: [H;O0%] = [OH™] = 10" mol/l = pH =7

pH | :
0 14
[H,O'] :
100 10-14
[OHT] | :
1014 100
F R
v L a o~
Analog gilt: L- ¥
POH = -log[OHT] In wassrigen Losungen ist das Produkt der Konzentration

der H;O* und OH™—lonen konstant: pH + pOH = 14
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0.3 Starke von Sauren und Basen

Nach Brgnsted/Lowry ist die Starke einer Sdure bzw. Base abhangig von ihrem
Dissoziationsgrad in einem Losungsmittel (Wasser)

Reaktion einer Saure mit \Wasser Reaktion einer Base mit \Wasser
HA + H,O= A+ H,O* B+ H,0=HB*+ OH-

Die Gleichgewichtsquotienten ergeben sich gemal dem Massenwirkungsgesetz zu

[AT]*[H,0] [HB*T*[OH]
K*[H,0] = K, = [HA] K*[H,0] = KB = [B]
pKs = -log K PKg = - log Kg
K¢ = Saurekonstante Kg = Basenkonstante

In Wasser ist die starkste Saure das H;O*-lon, die starkste Base das OH~-lon
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0.3 Starke von Sauren und Basen

Brgnsted Sauren und Basen lassen sich in einer protochemischen Reihe anordnen

Saure = Base + H*  pKs-Wert Name R
HCIO, ClO,~ +H+  -10 Perchlorsaure

HCI Cl- +H* -7 Chlorwasserstoff
H,SO, HSO,~ +H+ -3 Schwefelsaure

HNO, NO,- +HY  -14 Salpetersaure ?:UP
H,O+ H,O +Ht* 0 Hydronium-lon o
H.,PO, H,PO,~ +HY 22 Phosphorsaure &
CH,COOH CH,COO- +H* 475 Essigsdure 3
H,S HS- +HY 7.2 Schwefelwasserstoff
NH,* NH, +H* 9.25 Ammonium-lon

H,O OH- +Ht 14 Wasser

Dissoziationsgrad einer Saure in Wasser:

100

Dissoziation = 1 + 10(Pks-PH) [05]
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9.4 Zusammenfassung

Fundamentelle Gemeinsamkeit aller Sdure-Base Definitionen

« Eine Saure ist eine Verbindung, die eine positiv geladene Spezies abspaltet oder
eine negativ geladene Spezies aufnimmt

« Eine Base ist eine Verbindung, die eine negativ geladene Spezies abspaltet oder
eine positiv geladene Spezies aufnimmt

Allgemeinste Definition

« Aziditat ist der positive Charakter einer chemischen Spezies, welcher durch eine
Reaktion mit einer Base erniedrigt wird

- Basizitat ist der negative Charakter einer chemischen Spezies, welcher durch
eine Reaktion mit einer Saure erniedrigt wird

Starke von Sauren und Basen

« Die Starke hangt von der Ladungsdichte ab (Ladung pro Volumen)
« Starkste Saure: Proton H* (Grolie ~ 1013 cm)

« Starkste Base: Elektron e~ (Elementarteilchen)
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10. Redoxvorgange

Gliederung

10.1 Oxidationszahlen

10.2 Oxidation und Reduktion

10.3 Galvanische Elemente

10.4 Elektrolyse

10.5 Galvanische Spannungsquellen
10.6 Korrosion- und Korrosionsschutz

Oxidation
Cu Cu?r
Reduktion
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10.1 Oxidationszahlen

Allgemeine Regeln zur Bestimmung der Oxidationszahlen

1. Elemente
Die Oxidationszahl eines Atoms im elementaren Zustand ist null

2. lonenverbindungen
Die Oxidationszahlen sind mit der lonenladung identisch

Verbindung lonen Oxidationszahlen
NaCl Na*, ClI- Na*! CI!
|:e304 |:e2+ 2 Fe3+, 4 02- Fe+|l/+|l| ol

3. Kovalente Verbindungen
Die Oxidationsstufen der Atome werden durch Heterolyse ermittelt

Verbindung Lewisformel fiktive lonen Oxidationszahlen
HCI H-CI H*, ClI- H*! CI!
H,O H-O-H 2 H*, O~ H*! Ol
CO, 0=C=0 C+, 2 0% cHv ol
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10.2 Oxidation und Reduktion

Oxidation = Elektronenabgabe, d.h. Erhéhung der Oxidationszahl
AMt — AM2)* 7 @
Fe' - Fet!ll +3¢ ,,Rosten von Eisen*

Reduktion = Elektronenaufnahme, d.h. Erniedrigung der Oxidationszahl
AM +z e — AlM2+
Agt'l+e = Ag° »Silberspiegelreaktion“

Disproportionierung
2 AMt — AM-2)+ 4 A(m+2)+
2Cut' - Cu'+Cu° = Instabilitat von Cu*

Komproportionierung
AM2+ + AMi)+ 5 2 Am+
2Mn™V110, +3 Mn*""+4 OH —» 5Mn'VO, + 2 H,0O = Braunsteinbildung
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10.2 Oxidation und Reduktion

Redoxreaktionen sind reversibel

Oxidation von Eisen zu Fe,0,
4Fe’+30, » 2Fe'',O; (Rost, Rot-Pigment)

Reduktion von Fe,0O; zu Eisen
a) Hochofen-Prozess

2 Fe',0,+3C'"O —» 2Fe’+3CVO,
b) Thermit-Reaktion (Schweil3en von Schienen)

2Fel"O;+2 AP - 2Fe’+AlllLO,

N
+
g.
-
3 :
(..
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10.2 Oxidation und Reduktion

Exkurs: Hollenstein (AgNO,)

Ag* (AgNO,, Ag,S0O,) ist ein starkes Oxidationsmittel und kann daher organische
Materie oxidieren, wobei es selbst zu Ag® reduziert wird.

Verwendung
- Entfernung von Warzen
- Desinfektion

- Entfernung wuchernden Gewebes

Hollenstein-Atzstifte
Lapis infernalis

Warze nach Veratzung mit Hollenstein

Frve B S Mesagen L Derrratsicpimcte Kioi Unee Ertatges
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10.3 Galvanische Elemente

Die Funktionsweise galvanischer Elemente beruht auf der unterschiedlichen
Neigung chemischer Spezies Elektronen aufzunenmen bzw. abzugeben

Reduzierte Form Oxidierte Form
(0p)]
=1 Na = Na*  +e T &
N =~ —
N o Zn = Zn2* +2¢ 2 a-é
§ gm Fe = Fe2*  +2¢ =
-]

28 H,+2H,0 = 2H,0" +2¢ 2 g
S5 Cu = Cu* +2e 5 ©
& = - N - =2 N
o 21 = I, +2e =2
= 2 3+ ® 5
O uw  Fest = Fe + € 17

2 Cl = Cl, +2e
Beispiele

1. Abscheidung von Ag auf einem Kupferpfennig
2. Abscheidung von Cu auf einem Zinkblech —
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10.3 Galvanische Elemente

In einem galvanischen Element sind Oxidation und Reduktion raumlich durch ein
Diaphragma, das aus porosem Material besteht, getrennt.

Daniell-Element Redoxpaar 1 (Halbelement 1)
Beispiel: Cu?* + Zn — Cu + Zn?* Zn**+2e —> 2Zn
Voltmeter Redoxpaar 2 (Halbelement 2)

Stromfluss —— @ a— Cu*+2e — Cu

Kathode Der Strom, der von der Anode (Zn) zur
Kathode (Cu) flief3t, entspricht der in der

Redoxreaktion Ubertragenen Elektronen-
zahl. Das Gesamtpotential ergibt sich aus
der Differenz der Redoxpotentiale

AE = E, - E,,, (Elektromotorische Kraft)

Diaphragma
Zn >

Zn-Blech

ZnS0O,-Losung

Halbelement 1 Halbelement 2
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10.4 Elektrolyse

Redoxvorgange, die nicht freiwillig ablaufen, konnen durch Zuftihrung elektrischer

Arbeit erzwungen werden

Voltmeter
Stromfluss — e J,//;}\ —- e
Beispiel Zn () )
freiwillig (galvanischer Prozess) Anode o e Tomwand acode
Cu®*+2Zn | >*Cu + Zn?* — —
‘ Elektrol e gsor
erzwungen (Elektrolyse) Zn2* SO cu
. .
Bei der Elektrolyse wird eine Gleichspannung U

angelegt

N Stromfluss « e ) ||:+:I-»:— e )
U = Zersetzungsspannung AE + Uberspannung Zn-Elektrode | Cu-Elektrode
Diaphragma
Die Uberspannung wird wegen der Kinetischen < «—
Hemmung der Produktbildung an den Elektroden Zﬂi 50.-.2: o
bendtigt — 0 Cur
Zn50 Lésung CuS0 -Lisung
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10.4 Elektrolyse

Elektrolyse von Salzsaure

Pt (-) | Graphit (+)
Kathode

Kathodenreaktion
H.O*+e > % H,T +H,0

3 - T 2 " -~

) H,0"
. ; O
Anodenreaktion Es B
) H,0"
Cl - %CLT+e o
o0
HCIl-Lisung
Gesamtreaktion
H,0* + CI - % H,T +% CI,T + H,0 ) S Ekioden
154 atiniert an eKktroaen
— 0 0 —-

AE=E 1/2CI2/CI- — E H+/1/2H2 — 1’36 \

I . . 10
Die Uberspannung hangt von vielen Faktoren ab:
« Elektrodenmaterial |
« Stromdichte
 Temperatur . ,, |

- 1,0 A R s s
 abgeschiedener Stoff o)
i ey e
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10.5 Galvanische Spannungsquellen

Galvanische Elemente sind Energieumwandler, in denen chemische Energie, direkt

In elektrische Energie umgewandelt wird.

Primarelemente
Sekundarelemente (Akkumulatoren)
Brennstoffzellen

Primarelemente =

irreversibel
reversibel
irreversibel

Zink-Kohle-Batterie

Alkali-Mangan-Batterie

Minup0| ) positiver Pol )
Zn = Zn**+2e" [ 1 = Polkappe — |(—]
Pluspol . ' GAphitsiso e
2 MnO, +2 H,0 + 2 e — 2 MnO(OH) +2 OH- | } [ P o R
! : Kaliumhydroxid-Paste :__

Elektrolyt E E Szt?::ii};ﬁfe | (g
Zink-Kohle-Batterie (Leclanche-Element) ! : O sl v [
2 NH,CI + 2 OH" + Zn?* — Zn(NH,),Cl, + 2 H,0| ! Al Zinkbecher 2\ j
Alkali-Mangan-Batterie N\ ] I;Z‘;:‘:}Z:EZ‘ INN =N/,
2 KOH +2 OH + Zn?* —» 2 K*+[Zn(OH),] @ negativer Pol S
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10.5 Galvanische Spannungsquellen

Sekundéarelemente

1. Ni-Cd-Akku Clschargeabe €~ 3
Minuspol: Cd+20OH — Cd(OH),+2e

Pluspol: 2 NiO(OH) + 2 H,0 + 2 e — 2 Ni(OH), + 2 OH-

2. Pb-Akku

Minuspol: Pb+2S0O,>—> PbSO, +2¢

Pluspol: PbO, + SO, +4H,0"+2e —» 2PbSO, +2 H,0O

3. Lithium-lonen-Akku
Minuspol: LiCoO, — Liy3:C00, + 0.65 Li* + 0.65 e

Pluspol: C,+0.65LI"+0.65e — CLl,

= Interkalation von Li in Graphitschichten
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10.6 Korrosion- und Korrosionsschutz

Korrosion, d.h. Oxidation von wertvollen Metallen kann durch Lokalelemente
beschleunigt oder verlangsamt werden

Korrosion von Eisen in einer Kochsalzlosung durch K,[Fe(CNg)]-L0sung sichtbar gemacht:
2 Fe2* + [Fe(CNy)]* = Fe,[Fe(CN)Y (blau)

Cu**+2e — Cu EO,=+0,34V
Fe’*+2e > Fe E0.=-0,41V
Zn**+2e — Zn EC, =-0,76 V

. 1) Cu/Fe-Lokalelement Fe — Fe?*
2) Fe-Halbzelle Fe > Fe?t
o o o ?
3) Fe/Zn-Lokalelement Zn — Zn?*
Bauteile aus Eisen kdnnen durch Anschluss unedlerer Metalle (Zn, Mg, ...) als
Opferanoden vor Korrosion geschitzt werden = Bricken, Rohrleitungen, Tanks...
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10.6 Korrosion- und Korrosionsschutz

Lokalelemente bilden sich auch beim Kontakt von Amalgam- und Goldftllungen aus

Metalle im Amalgam: Sn, Cu, Ag, Hg

2+ - 0 —=._
Sn“*+2e — Sn E%,=-0,14V %02+2H+ H,0 Y
Cu**+2e — Cu EO,=+0,34V
Hg** +2e —> Hg E°%,,=+0,85V
0,+2H,0+4e — 40H E%yon. = +1,24 V
Aud*+3e — Au E°0,,=+150V
A Amalgam

Durch die Ausbildung des Lokalelementes gehen verstarkt die unedleren Metalle in
Ldsung, also in den Speichel.

Es muss daher vermieden werden, dass Amalgam- und Goldflllungen miteinander
in Kontakt kommen.
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8. Wasserstoff
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8.1 Isotope und physikalische Eigenschaften

Wasserstoff ist das haufigste Element im Universum und der primare Brennstoff

der stellaren Energieerzeugung (und einer zuktnftigen Energiewirtschaft?)

Isotop Rel. Haufigkeit T, [°C] T, (N,O)[°C] T,(N,O)

Hz 99,985% -253,5 0,0 100,0 Anreicherung
D, 0,015% -249,2 3,8 101,4 beim Verdampfen
T, 110-15%% -248,0 4,5 101,5

D,0/H,O-Verhaltnis Klimaanalyse von Eisbohrkernen

* H, hat ein grof3es Diffusionsvermdgen in vielen Materialien
=> Speicherung in Pd mdglich

Prof. Dr. Thomas Justel
Dr. Stephanie Moller

103




8.2 Darstellung und Reaktivitat

Darstellung
a) ImLabor Zn+2HCI —» ZnCl,+H, 2H"+2e > H,)
CaH, +2 H,0 —» Ca(OH), + 2 H, 2H —>H,+2¢)
b) Technisch 2H,0 » 2H,+0, (Wasserelektrolyse)
CH,+H,O0 - 3H,+CO (Steam-Reforming)
C+H,0 » H,+CO (Kohlevergasung zu Wassergas)
C.H,., >C Hyy+H,+C (Thermische Crackung von KWs)
Reaktivitat

«  Molekularer Wasserstoff ist bei RT recht reaktionstrage: AH ;. = 436 kJ/mol
« Die stark exotherme Knallgasreaktion H, + O, =& 2 H,0O muss aktiviert werden

= T > 400 °C, UV-Licht, Funken, Pt-Katalysator....

 Atomarer Wasserstoff ist sehr reaktionsfahig und reduziert die Oxide ,,edler

Metalle, wie CuO, SnO,, PbO und Bi,0,, zu den Metallen

« Bildung von H-Atomen: Mikrowellen, Lichtbogen, bei 3000 °C 9% dissoziert
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8.3 Technische Verwendung

Hydrierung, Reduktionsmittel, Treibstoff, Ammoniaksynthese, Energiespeicherung

1.

S.

Hydrierung von C=C Bindungen = Hartung von Pflanzentlen (Margarine)
R-CH=CH-R + H, - R-CH,-CH,-R

Reduktionsmittel = Synthese von Metallen
WO;+3H,»> W+ 3H,0

Ammoniaksynthese = Haber-Bosch Verfahren
N, +3H,—>2NH,

Treibstoff flir Raumfahrzeuge = Space Shuttle
Flussigtank 2H,+0, - 2H,0

Feststoffraketen 8 Al +3NH,CIO, - 4 ALLO,+ 3 NH,; + 3 HCI
Steuertriebwerke 2NO, + CH;N,H; -» 2N, +CO,+2H,0+H,

Energiespeicherung = Wasserstofftechnologie

Prof. Dr. Thomas Justel
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8.4 'TH-NMR-Spektroskopie

In der NMR-Spektroskopie (engl.: Nuclear Magnetic Resonance) zur Aufklarung
molekulare Strukturen untersucht man den Kernspin m, des Protons

Prinzip
Das Proton bzw. der 1H-Kern besitzt einen

Eigendrehimpuls (Kernspin) wie das Elektron
— P =+(1(1+1))h mit|=1/2

— 2 Zustande: m; = +1/2 und m, =-1/2
Ohne Magnetfeld = Gleiche Energie

Mit Magnetfeld = Energiedifferenz AE
E

Kernspin-Tomographie
(Relaxationszeit angeregter H-Kerne)

———

= = h
s00wHz | soomrz |AE =hy = Y —Bp
2T

T

Magnetfeldstarke B, fur B, = 11,75 Tesla tritt Resonanz bei v = 500 MHz (Radiowellen) auf
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8.5 Wasserstofftechnologie

H, wird zum Schlussel der zukUnftigen Energieversorgung (sobald die fossilen

Brennstoffe knapp werden) Aufbau einer Brennstoffzelle
o (@7, ®

1. Kontrollierte Kernfusion in magnetisch R R SR
gekapselten Plasmen (KFA Jualich, MPI Garching) H 1 WO,
2H+3H > *He +n Wasserstoff —» <— Luft
= Zentrale Energieerzeugung /Erekirotyt,

2. Brennstoffzellen Anode e Kathode
2H,+0, - 2H,0 + 242 kJ/mol (“Strom”)
Anode: H,+H,O0—>2H,0"+2¢

Kathode: 1/20,+2H;0*+2e —>3H,0
= Dezentrale Energieerzeugung + Elektro-KFZ

Hy”
H,-Erzeugung: Elektrolyse (Solarzellen)
H,-Transport: Pipelines, Tankschiffe protonenleitende  Katalysator
. - . Membran (Platin)
H2-Spe icheru ng. FI ussigtan ks e e e gt e o st
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9. Edelgase
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9.1 Vorkommen und physikalische Eigenschaften

Edelgase sind inerte, farb-, geruch- und geschmacklose einatomige Gase, die in
Sternen und in der Atmosphéare vorkommen

He
Ne
Ar
Kr
Xe
Rn

Helios (Sonne)
Neos (neu)
Argos (trage)

Kryptos (verborgen)

Xenos (fremd)
Radius (Strahl)

Kernfusion
Kernfusion
0K + e (K-Einfang) — “°Ar

235U - 90Kr + 144Ba +n

22’Ra — %?Rn + “He

Edelgas Elektronenkonfiguration T [°C] T, [°C] IE [eV] [kJ/mol] Vol-% in Luft
He 152 272 -269 246 2370 510% |
Ne [He]2s22p® -248 -246 21,6 2080 2103 ¥
Ar [Ne]3s23p° -189 -186 15,8 1520 0,933!
Kr [Ar]3d1%4s24pb -157 -153 14,0 1350 1104 WA
Xe [Kr]4d105525p5 -112 -108 12,1 1170 9106 %
Rn [Xe]4f145d196s%6p° -71 -62 10,7 1040 6-10-18 -
Prof. Dr. Thomas Justel
Dr. Stephanie Moller 109




9.2 Gewinnung

Aus Erdgas und Luft

He: aus Erdgas (bis zu 7 Vol-%! = radioaktiver Zerfall von U und Th im Erdinnern)

Rn: aus dem Zerfall von Ra-Salzen

Ne, Ar, Kr, Xe: Durch Fraktionierung
verflissigter Luft (Linde-Verfahren)

Vorgehen

1. Verflussigung + Rektifikation
1. Fraktion: He/Ne/N,
2. Fraktion: N,/Ar
3. Fraktion: Ar/O,
4. Fraktion: O,/Kr/Xe

3. Entfernung von O, und N,
durch chemische Methoden

komprimierte Luft

Wasserkiihlung

K()l]]]’)l'CSSOl'

Luft ==

Erhohung des Druckes
= Temperaturzunahme

P —

entspannte Luft

Gegenstromkiihlung
durch entspannte
kalte Luft

Entspannung unter
Abkiihlung

fliissige Luft

Aus "Allgemeine und Anorganische Chemie" (Binnewies, Jackel, Willner, Rayner-Canham), erschienen bei Spektrum
Akademischer Verlag, Heidelberg; © 2004 Elsevier GmbH Munchen. Abbildung08-06.jpg
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9.3 Edelgasverbindungen

Das Dogma, dass Edelgase keine Verbindungen eingehen, gilt nicht fir Kr, Xe und

Rn (Neil Bartlett, Rudolf Hoppe 1962)

Die lonisierungsenergie von Krypton und Xenon ist gering genug, dass Reaktion

mit einem starken Oxidationsmittel (F,) mdglich ist

Kr + F, »> KrF, (linear, metastabil)

E ~ ~
Xe +F, - XeF, (linear) © Xe' > F\Xe/’F X
2 2 € C~-
Xe +2 F, - XeF, (quadratisch-planar) | d /V\F 0= \\\:O
Xe +3F, —» XeF; (verzerrt oktaedrisch) ks 0
- aww ““bm O
XeFs + H,O — 2 HF + XeOF, (quadratisch-pyramidal |
XeOF, +2H,0 —» 4 HF + XeOj, (trigonal-pyramidal) Xe -
2 XeO, + 4 OH — XeOg* + Xe + O, + 2 H,0 0=\ 0
Ba,XeO; + 2 H,SO, —» 2 BaSO, + 2 H,0 + XeO, (tetraedrisch) 0
Prof. Dr. Thomas Justel = ;Lﬁll

Dr. Stephanie Moller




9.5 Verwendung

In Lichtquellen, Excimer-Laser, Ballone, Atemgas, als Schutzgas, Ktuhlmittel, ......

1. Lichtquellen
Ar, Kr, Xe in Gluhlampen
Ar, Ne, Kr, Xe in Gasentladungslampen

2. Excimer-Laser und Plasmabildschirme
Ar,* > 2 Ar + hv(126 nm)
Kr,* = 2 Kr + hv(146 nm)
Xe,* = 2 Xe + hv(172 nm)

3. Fullung von Ballonen
Geringe Dichte von He ~ 0,1785 g/l

4. Atemgas
He-O, Atemgas fur Tieftaucher (He l0st sich schlechter in Blut als N,)
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10. Sauerstoff
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10.1 Vorkommen in der Atmosphare

Das Vorkommen von Sauerstoff (O, und O,) in der Atmosphaére ist das Ergebnis

biologischer Aktivitat — Photosynthese: 6 CO, + 6 H,0O

2000

uv VIS

um]

Zusammensetzung von trockener Luft

N

N, 78,08% S ol
O, 20,95% &
Ar 0,93% Bl
CO, 0,037% &
Ne 0,0018% £ =of
CH,, Kr, N,O, H,, CO, Xe <0,001% ;

IR

Standardspektrum AM1.5global
Sonnenhdhenwinkel 41.8°

E  =1000 W/m*

total

Planck'scher Strahler 5800 K
~extraterrestrisches Sonnenspektrum

H,O

(<10ppm)  ol&

500

1000 1500 2000 2500
Wellenldnge [nm]

Geochemie, Klimatologie, Palaontologie

Sauerstoffisotope

160 99 762% H,%0O reichert sich bei der Verdunstung in der fllssigen Phase an

170 0,038% = T-Sensor: Einbau von 20 in Foraminiferen, Mollusken und Kalk

180 0,200% = massenspektroskopische Bestimmung des 0/80-Verhaltnisses

Prof. Dr. Thomas Justel
Dr. Stephanie Moller

114




10.2 Darstellung und Reaktivitat

Darstellung

Disauerstoff O, Trisauerstoff (Ozon) O,

a) Erhitzen von Edelmetalloxiden a) Photolyse von O, oder Funken in O,
2Ag,0 - 4Ag + 0, (Ozonisator, Ozonschicht: Stratosphare)
b) Zersetzung von Peroxiden b) Photolyse von NO, in Luft

2 BaO, —» 2BaO + O, (Sommersmog: Troposphéare)
Reaktivitat

«  Disauerstoff ist bei RT recht stabil und reaktionstrage: AH .. = 498 kJ/mol

«  Trisauerstoff ist thermodyn. instabil und zersetzt sich beim leichten Erwarmen
oder in Gegenwart von Katalysatoren wie MnO,, PbO, gemall 20, —» 3O,

« O, und O, sind starke Oxidationsmittel
S+0, » SO, bzw. S+ O; » SO,
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10.3 Physikalische Eigenschaften

Sauerstoff und Ozon ldsen sich gut in Wasser Qu e )I
u brauchst gar nicht so scheinhelig

2u pfeifen, ich sehe die Blasen!

(viel besser als Kohlenwasserstoffe.......)

L 6slichkeit von O, in H,O 7 — \
. bei 25°C und 1 bar ~ 40 mg pro Liter A ‘\h
« Luftenthaltca. 21% O, = ~ 8 mg pro Liter - ‘ e
« Loslichkeit nimmt mit steigender Temperatur ab
= Kalte Gewasser sind fischreich (Humboldtstrom) \1
«  Sauerstofffreie Chemie in Ldsung erfordert
grundliches Spulen mit einem Inertgas (Ar, N,)

Giftigkeit von O, und O,

<8% 0, = Ersticken durch Sauerstoffmangel

> 60% O, = Bildung von schadlichen Hyperoxid O,

O, ist extrem giftig: MAK-Wert = 0,2 mg/cm3~ 0,1 ppm (parts per million)
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10.4 Atmospharenchemie

Durch die Bildung von O, entstand vor ca. 500 — 600 Mio. Jahren die Ozonschicht

Die Entstehung des ©Dzonlochs
T Sonne ./P

e

i

Stratosphare (15 - 50 km)

; hv 20  0,+0 =—==0,
< 240 nm
(UV-C und VUV) <310 nm
(UV-B und UV-C)
CIO-+O->Cl+0, NO, + O — NO-+ 0O,
Cl stammt aus den FCKW = Fluorchlorkohlenwasserstoffe

Troposphére (0 — 10 km)

Abgase: CO, C,H, + O, —» CO, +H,0
2NO +0, - 2NO,
NO, + O, —» NO + O,
(Sommersmog: O, > 180 pg/m? Luft)
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10.5 Sauerstoff In Verbindungen

Sauerstoff bildet Oxide, Peroxide, Hyperoxide (Superoxide) und Ozonide

Oxide O% (-11) diamagnetisch

4Li+0,> 2Li,0 Li,O + H,0 — 2 LiOH

2Ca+0,—> 2Ca0 CaO + CO, » CaCO, (Kalk)

Peroxide O,>  (-) diamagnetisch

2 Na+ O, > Na,0, 2 Na,0, + 2 CO, —» 2 Na,CO, + O, (->Atemgerate)

2 BaO + 0O, > 2Ba0,

Hyperoxide O, (-1/2) paramagnetisch
Me + O, > MeO, Me = K, RDb, Cs
Ozonide Oy (-1/3) paramagnetisch
MeO, + O; > MeO; + O, Me = K, RD, Cs
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10.6 Technische Verwendung

Disauerstoff (O,) | saverstoft
« Stahlerzeugung | wassergekiihlte Lanze
(Reduktion des Kohlenstoffgehaltes: 2 C + O, —» 2 CO)

« Schweil3en (Acetylen/O,) ﬁ
« Abwasserbehandlung
« Trinkwassergewinnung — ﬁ}?f;‘;;
« Als Atemgas (vermischt mit N, oder He)

« Medizin (Sauerstoffzelte)

Schlacke

Stahl

N 4

Trisauerstoff Ozon (O,)

« Trinkwasser- und Luftentkeimung (Abt6ten von Mlkroorganlsmen)
« Organische Chemie (Ozonolyse)

+H,0
R,C=CR, + 0; > R,C"O CR, - R,C=0 + O=CR, Synthese von Ketonen
0O-0 -H,0,
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