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Vorwort

Dieses Skript wurde fiir die Vorlesung «Allgemeine Chemie» im Herbstsemester 2022
geschrieben und basiert auf die Vorlesungsfolien und Ubungsserien von Dr. Jan Cvengros.

Das Skript erhebt keinen Anspruch auf Vollstdndigkeit sowie Richtigkeit und ersetzt auf keinen
Fall den Unterrichtsstoff. Im Zweifelsfall gelten die Informationen aus der Vorlesung.

Dieses Skript dient ausschliesslich Studierenden der ETH Ziirich, welche die «Allgemeine
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1 Atombau

1.1 Einfiihrung

Elementarteilchen Elektron Proton Neutron
Symbol e p* n?
Masse [g] 9.10939x%x10-28 1.67262x1024 1.67493x10-%4

Ladung [C] (Coulomb) -1.602177 x10-1® +1.602177 x10'°® 0

Relative Ladung -1 +1 0

1lu = 1.66054 = 10~ %*g
Elementarladung e = 1.60277 x 10~°C (Coulomb)
A
7X
A:Massenzahl/Nukleonenzahl » Anzahl p*+ n® (Masse in u)
Z:0rdnungszahl —» Anzahl p* im Kern bzw. e~ in der Hiille

Bsp.13C: 6 Protonen, 7 Neutronen, 6 Elektronen (Masse: 13u)

1.1.1 Isotope

Atome mit gleicher Anzahl Protonen (Ordnungszahl), aber unterschiedliche Anzahl Neutronen.
Diese sind nur physikalisch unterscheidbar (fiir diese Vorlesung nicht relevant).

Bsp. 1H - Protium 3H — Deuterium 3H - Tritium
1pt,1e” 1p*,1e~,1n° 1p*,1e~,2n°
Isotopenhaufigkeit: mg = mgq * Ngq (%) + Mgy * Nyn (%) + -+

Der Wert m, kann im Periodensystem abgelesen werden.

1.1.2 Stoffmenge und Avogadrozahl

Avogadrozahl = 6.02214076 * 1023 (einheitslos)

1mol sind 6.02214076 * 1023 Teilchen

N Anzahl Teilchen
n= N,  Avogadrokonstante (mit Einheit mol=1)
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1.1.3 Wellen
c c
E=h*v A=— E=h=x*—
1% Yl
E = Energie in ] (einzelnes Photon)
A = Wellenlange (in m)
h = Plank’sche Konstante = 6.626 * 10734 ] x s
¢ = Lichtgeschwindigkeit = 299.8 x 10 m = s~1
v = Frequenz (1hz =1s71)
1.2 Orbitalmodell
Quantenzahlen
1. Hauptquantenzahl n: (1, 2, 3, ...) Schalen im Bohrmodell
2. Nebenquantenzahll: (0, .., n-1) 0-s 1-p 2-d 3-f (spdf), Gestalt des Orbitals
3. Magnetische Quantenzahl m: (-], ..., 1) 21+1 Orbitale, raumliche Anordnung
4. Spinquantenzahl s: (-0.5, 0.5) nur zwei Moglichkeiten
Orbitalbesetzung
1. Orbitale von niedrigster Energie aus besetzen.
2. Pauli Prinzip: 2 Elektronen kénnen nie in allen vier Quantenzahlen iibereinstimmen, das
heisst, bei zwei Elektronen im gleichen Orbital miissen diese antiparallelen Spin haben.
3. Hund’sche Regel: Entartete (energiegleiche) Orbitale werden zuerst mit je einem Elektron

mit gleichem Spin aufgefiillt.

non
Koweht: fakdh oﬂ

‘J(S/ s-block
1 18
p-block
e l.vl 2 [:

‘j}s/’?g/ 3d ' '_is 7 d-block :"
. . [<3"3s 4 s 6 7 8 9 1w u 12 P
4p 4d 4f - 3,, v
&~ 55 4d 5p
LS 5p 5d 5f ... e + +
‘Gs‘Gp ......... (< 7s 6d 7

Jf-block

45"25"92?'935"3P-7 UJ"%D{"HP P 4f

s D Mox Ze L
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1.2.1 Modell von Bohr
Bewegung auf der Umlaufbahn

Schalen

Anziehung

2.18 x10718]

E =
n nz

Elektronen in den dusseren Schalen haben héhere Energien.

1.2.2 Atomradius und Ionisierungsenergie

Radius l[onisierungsenergie

L™ e ]
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2 Bindungen

2.1 Einfiihrung

Elektronegativitat: Fahigkeit eines Atoms, Elektronen an sich zu ziehen.
Ion: geladenes Atom (positiv oder negativ)

Kation: weniger e~ als p* (positiv geladen)

Anion: mehr e~ als p* (negativ geladen)

Ionisierungsenergie: Energie notig um le™ aus einem Atom zu entfernen.

Atomradivey — U' PSE Elcumns\‘a)riwh# —z P<C T
€

elullchonbter — ‘ J'e_PQE 1 Im%mﬁ,-a‘ 0

Metall + Metall (beide kleine EN): Metallbindung

Metall + Nichtmetall (AEN > 1.7): ionische Bindung

Nichtmetall + Nichtmetall (AEN < 1.7): kovalente Bindung

2.2 Ionische Bindung

Das Metall iibertragt e~ auf das Nichtmetall, dann haben beide eine Edelgaskonfiguration.
Na —» Na®™ + 1e~ (Kation, [Ne] Konfiguration)
Cl+ 1e™ - Cl” (Anion, [Ar] Konfiguration)
Na* 4+ Cl”™ - NacCl
Der Zusammenhalt entsteht durch die elektrostatische Wirkung. (pos-neg Anziehung)
Verbindungen mit ionischen Bindungen sind Salze. (keine Molekiile!)

Auch mit mehratomigen lonen méglich. Bsp. K* + NO; — KNO,
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2.2.1 Elementarzellen

<] e 2
R \ vmmcu\‘vi'" r . ‘
prinky & Clidemodit .

< o B
Elementarzelle (EZ) Primitiv Raumzentriert Flachenzentriert
: ) % o
Kugelradius 5 2 V3 o
Koordinationszahl 6 8 12
Packungsdichte 52% 68% 74%
Zahl der Kugeln pro EZ 1 2 4

Diese drei Formen sind alle kubisch.

Die kubisch flichenzentrierte Elementarzelle hat 4 Oktaeder Liicken und 8 Tetraeder Liicken.
In diesen Liicken kdnnen die kleinen Metallkationen aufgefiillt werden.

kubisch primitiv kubisch flachenzentriert kubisch flachenzentriert
CsCI-Struktur NaCl-Struktur kubische ZnS-Struktur
KZ: 8 fiir beide lonen KZ: 6 fiir beide lonen KZ: 4 fiir beide lonen

Bestimmung der Struktur eines ionischen Festkorpers mit dem Radialquotient:

R = 1, _ Radius Kation
Q7 v, " Radius Anion
Ry <0414 - ZnS —Typ

0.414 <Ry < 0.732 > NaCl —Typ

0.732 <Ry » CsCl—Typ

10
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2.3 Kovalente Bindung

Atome teilen sich Elektronen damit beide den Edelgaszustand erreichen.
Bsp. H-+-H->H—-—H
Oktettregel: Atome wollen 8 Valenzelektronen haben. (Edelgaszustand)
Ab der 3. Periode kann die Regel tiberschritten werden, da eine leere 3d-Schale vorhanden ist.
Bsp. SFg, PCls
Ausnahmen: BF; (nur ein Sextett), NO (ungerade Anzahl Elektronen)

7 N
.N=O/

Polaritat: Atome mit hoheren EN ziehen die Bindungselektronen naher an sich.

H
8

Es bilden sich Teilladungen, dadurch entsteht eine polare Bindung. Es ist aber trotzdem keine
ionische Bindung und ist weiterhin ein Molekiil. Das Sauerstoffatom trigt eine negative
Teilladung, weil dessen EN grosser ist als die EN von Wasserstoff.

6"
/O\

O,

¥ S"'

Apolare Bindungen entstehen, wenn beide Atome gleich sind und somit die gleiche EN haben.

AN— N\
\O—O/

2.3.1 Formalladungen

Anzahl Valenzelektronen im freien Atom
—2e " pro nicht bindendes Elektronenpaar
—1le pro Bindung

= Formalladung

/o HCoo™ NO,*

Bsp. Y/ & _nb-6-1<-1 lo=N=0,, 5-0-4=1

11
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2.4 Mesomerie

Ridumliche Anordnungen miissen bei mesomeren Grenzstrukturen gleich blieben. Das reale
Molekiil ist ein Hybrid aus allen mesomeren Grenzstrukturen. Dabei tragen stabilere
Grenzstrukturen mehr zur realen Form bei.

‘ _ _ 230
i o) |* ole |* oo |* o1 |*
R R - & |=~=[m0 L 2m0
olo” olo o0 tg) /0”7 Nolo |07 0|

“Yea

Regel 1: Grosstmogliche Anzahl von Elektronoktetts soll erreicht werden. (wichtigste Regel!)

k. IN=Ql e IN=0;
e ® @

Regel 2: Negative Ladungen am elektronegativeren Atom bevorzugt und umgekehrt.
/
o O\

/‘*@
Bsp. ad H /
C=C > \C—— C
W dble Ny W= OH

Regel 4: Ladungstrennung kann durch Oktettregel erzwungen werden.

Bsp. [C=0l « |c=0
¥ SPTRL /

12
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3 VSEPR / Metalle

3.1 VSEPR

1.) #Elektronendomadne bestimmen: #Bindungspartner + #Elektronenwolken
2.) Aus der Tabelle Strukturtyp und Molekdlstruktur bestimmen

Number of Electron- Molecular Geometry &
Electron Pair No Lone 4 lone
Dense Areas | Geometry Pairs
2 Linear >0
Sy ux 180° Linear
3
|
‘ Trigonal
Y planar
- = - . Trigonal
% 120 planar
4 9

, Fekvaedlrisch oy gi..

. xx107° "d'qdﬁu_\‘ Trigonal %ewinkcﬂ'

pyramidal
5 9 2 9
1 ° -
a4 Trigonal -L.. R‘ e
~ | bipyramidal ° ket 3 X ¢
‘ Trigonal racavisc | 1
' bipyramidal | Vevzert ¥ F“'q

6
- ; - o\\‘qelv-'w\k ’%:‘ %.* é‘.’
q,o-o\ukul.

i okbacdvida wpavui.l-\ planoy

3.1.1 Hybridisierung

Fiir genaue Details iiber Hybridorbitale = Vorlesungsfolien, Internet, OC-Vorlesung

Einfachbindung: 1x ¢ — Bindung Bsp. H—H
Doppelbindung: 1x ¢ — Bindung + 1x m — Bindung Bsp. <0 = 0/\
Dreifachbindung: 1x o — Bindung + 2x m — Bindungen Bsp. H—C=C—-H

Atom, welches 0 = — Bindungen ausbildet: sp3 — Hybridisierung Bsp.CH,
Atom, welches 1x m — Bindung ausbildet: sp? — Hybridisierung Bsp.H,C = CH,
Atom, welches 2x m — Bindungen ausbildet: sp — Hybridisierung  Bsp. <0 =C= 0/\

13
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3.1.2 Molekiilpolaritit

In der Chemie zeigt der Ladungsvektor in negativer Richtung.

—> = <~ —>
Beispiele H — F <0= C= O\/ / C / C
#polare Bindungen 1 2 4 4
Gesamtdipolmoment #0 0 0 #0
Polar? Ja Nein Nein Ja

3.1.3 Molekiilorbital-Schema

Paramagnetismus: schwache Anziehung im Magnetfeld (Stoffe mit ungepaarten Elektronen)
Diamagnetismus: schwache Abstossung im Magnetfeld (Stoffe mit gepaarten Elektronen)

#bindende e~ — #antibindende e™
2

Bindungsordnung =

MO-Schemas sind je nach Molekiil unterschiedlich, die ganz gefiillten Schalen sind irrelevant.

Es ist ein weiteres Modell, um bestimmte Eigenschaften von Stoffen zu erklaren.

O’ZP/ dlm\ﬂvc,\'l's(}\ U“GPMA —
=0, it pmu\vc%nl‘

/] il2p 2p ikl]_ /1
6: N Bep O

20 1(3)2 po:i(g)9

o2s”

A»  — 625
 — O2s
Atomorbitale Atomorbitale Atomorbitale Atomorbitale
Molekiilorbitale fiir By, C;, N, Molekiilorbitale fiir O,, F;, Ne,

1.) Anzahl Valenzelektronen bestimmen und links bzw. rechts einzeichnen.

2.) Alle Valenzelektronen in der Mitte einzeichnen mit folgenden Regeln:
Energie der Orbitale: Orbitale niedrigerer Energie zuerst besetzen
Regel von Hund: Energiegleiche Orbitale zuerst einfach besetzen
Pauli-Prinzip: Im gleichen Orbital antiparalleler Spin (T! und nicht 11/ll)

14
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3.2 Komplexe

freies Elektronenpaar

A

Ag*(aq) + 2|NH;(aq) —>
[
Lewis-Saure Lewis-Base
Stickstoff = Koordinationsatom
Lewis-Sadure: Elektronenpaar-Akzeptor
Lewis-Base: Elektronenpaar-Donor
Koordinationszahl: #koordinative Bindungen

neutraler Komplex Komplex-Kation
ML, [MLX
Zentalaton (ehl) ).Qew\

18-Valenzelektronenregel

koordinative Bindung

A

[HsN—Ag—NH; ] "(aq)
Y Y

Ammoniak = Ligand

Komplex-Anion

XM Ly]
b dl Ligonen

Ubergangsmetalle, welche die s/p/d (2+6+10=18) Schalen fiillen kénnen, sind besonders stabil.
Der Ligand liefert die dafiir zusatzlich bendtigten Elektronen.

Metall

/ 0\

D D

& Ligand )

«Mehrzdhnige» Liganden sind auch moglich. Diese erhohen die Koordinationszahl nicht um 1,
sondern um die Anzahl koordinative Bindungen pro Liganden. Im oberen Beispiel erh6ht ein

solches Ligand die KZ um 2.

15
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3.3 Isomerie

Alle Isomere miissen die gleiche Summenformel haben!

Stereoisomerie

! !

Konfigurationsisomerie Konformationsisomerie

Konstitutionsisomerie

Diastereomerie Cis/ trans - Isomerie

Beispiele

Kom\-r\-v\-imsiwmnfe Enmhonevo Dius\eveoisomo

TR AT
OH Ho HO B > /"?0”

16
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4 Aggregatszustinde

4.1 Stochiometrie

Empirische Formel: Angabe der Elemente in relativen Anteilen
Summenformel: Angabe de Elemente mit absoluten Angaben der Atome

Molare Masse: M = [g *mol™1], Masse von einem Mol eines Stoffes, kann aus dem
Periodensystem abgelesen werden: Bsp. H,0 — 18u — 18g * mol™*

m(Stoff) - Masse

t t =
Stof fmenge n(Stoff) M(Stoff) = molare Masse
Beispiele
Stoff Empirische Formel Summenformel
Wasser H,0 H,0
Methan CH, CH,
Glukose CH,0 CeH,704
Benzen CH CoHg
Natriumchlorid NaCl =

4.2 Aggregatszustand

Der Aggregatszustand wird durch Druck und Temperatur entschieden.

Standarddruck: p° = 10°Pa (1 bar), Referenztemperatur (meistens): 25°C / 298.15K

A
a } Gas
[ ) '
221 bar © Kritischer
: Punkt Verdampfung | |Kondensation
Wasser : ' o .
: Sublimation Resubli-
lbar| R ! 5 Y mation
Eis ! E o Fliissigkeit
7/~ Tripelpunkt | Wasser: &
! : dampf : Schmelzen | | Gefrieren
: : 1 ¥ Y
; : : > | Festkorper
o°c| 100 °C| 374 °C| Temperatur

Phasendiagramm ist stoffabhdngig! (im Beispiel oben links ist es das Diagramm von Wasser)

Tripelpunkt: Alle 3 Phasen sind im Gleichgewicht

Kritischer Punkt: Ab hier ist keine Unterscheidung mehr méglich zwischen dem fliissigen und
gasformigen Zustand und der Stoff ist tiberkritisch
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4.3 Intermolekulare Krafte

Intermolekulare Krifte sind schwacher als chemische Bindungen. Wir unterscheiden
hauptsachlich zwischen drei unterschiedlichen Wechselwirkungen.

1. Temporire Dipole / London’sche Wechselwirkungen: spontane Dipole durch zufillige
Bewegungen der Elektronen

2. Permanente Dipole: Entstehen durch polare Bindungen und Geometrie der Molekiile

3. H-Briicken: Anziehung zwischen einem H in einer polaren Bindung und einem freien
Elektronenpaar

Starke der intermolekularen Kriafte: 1 <2 <3

Je starker die IMK-Krifte, desto hoher sind die Siede- und Schmelztemperaturen.
Gase: kinetische Energie > intermolekulare Krifte
Fliissigkeiten: kinetische Energie = intermolekulare Krifte

Feststoffe: kinetische Energie < intermolekulare Krifte

4.4 Fliissigkeiten

Unordnung, dicht aneinander, frei beweglich, schlecht komprimierbar, anpassbare Form

Molekiile kdnnen durch Verdampfung in die Gasphase entweichen. Der Dampfdruck ist der Druck,
der ausgelibt wird, wenn die fliissigen und gasférmigen Zustinde im Gleichgewicht sind. Der
Dampfdruck ist temperaturabhingig und stoffspezifisch. Falls der Dampfdruck in einem offenen
System dquivalent zur Umgebungsdruck ist, siedet die Fliissigkeit.

Clausius — Clapeyron Gleichung — Beziehung zwischen Dampfdruck und Temperatur

pe(T1)  AygpHmp 1 1

% (— — —

pe(T2) - R T, T

pg = Dampdruck
AyapHmp = molare Verdampfungsenthalpie

In
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4.5 Gase

Unordnung, viel freier Raum, schnelle Diffusion, fliesst leicht, komprimierbar

Ideales Gas: Modell fiir die realen Gase fiir «gew6hnliche» Druck / Temperatur Bedingungen
p*xV=n*xRx+T

p = Druck in Pa

V = Volumen in m3

n = Stof fmenge in mol
R = Gaskonstante = 8.314] * K™ x mol™?
T = Temperatur in K

1mol ideales Gas hat bei 10°Pa und 298.15K ein Volumen von 24.79dm?

p*V = konstant > p, xV; =p, * V,

geschlossenes Gefiass und konstante Temperatur / Stof fmenge

= konstant L2
= L-1_2
onstan =T,

geschlossenes Gefiass und konstanter Druck / Stof fmenge
b1 D2

p
— = konstant » — = —
T T, T,

geschlossenes Gefass und konstantes Volumen / Stof fmenge

Gemisch aus Gase A, B, C, ..., welche nicht miteinander reagieren:
p(gesamt) = p(A) + p(B) + p(C) + -+ = Z Partialdrucke

Partialbruch ist proportional zur Stoffmengenanteil des Gases:

p(4d) n(4)
p(gesamt) n(gesamt)
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4.6 Born-Haber Kreisprozess

Na (s) + 0.5 Cl, (g) » NaCl (s) AsH ist messhar
NaCl (s) » Na*t (g) + Cl™ (9) AH®gjtter ist nicht messbhar

— Umweg liber den Born — Haber Kreisprozess

Born-Haber-Kreisprozess von Natriumchlorid

> >

Na™(g) + e~ + Cl(g)
A

AIElHI%L @ AEAngl

©

=
i~
+
D
+
a
I
)
<

Na(g) + Cl(g)

”

o=
N | =
=
&
J
eneqge

Na(g) + Cly(g) :'_E
W G
4 @ AaHﬁa(S) “'_'S \ AgitterUgacr
Na(s) + Cla(g) « S\'Wt gj
2
@ AngaCl ~5

NaCl(s) V V

Pfeile der Enthalpiedifferenzen nicht mafistabsgetreu

A: Na verdampfen Na (s) - Na (g)

B:Cl, spalten 0.5Cl, > Cl

C:Na ionisieren Na - Na* + 1e™
D:Clionisieren Cl+1le” - Cl™

E: Gitter bilden Nat + Cl™ - NaCl (s)
F:direkte Bildung Na(s) + 0.5Cl, (g) = NacCl (s)

G=A+B+C+D-F
Gitterenergie = —E =G

Vorsicht mit den Vorzeichen!
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5 Stochiometrie

5.1 Formeln

] m(Substanz) ) )
Massenanteil: w(Substanz) = —————— einheitslos
m(Gemisch)
St teil (Subst )—n(subsmnz) inheitsl
of fmengenanteil: x(Substanz) = (Gemisch) einheitslos

n(Substanz)

l+dm™3
V(Losung) ot dm

Stof fmengenkonzentration: c(Substanz) =

Dicht (L6 ) m(Substanz) Ka s dm=?
: = —————m—m—m—— *
ichte: p(Losung V (Losung) g*dm
St . n(Substanz) = m(Substanz) l
of fmenge: n(Substanz) = M (Substanz) mo

] w(Substanz) * p(Substanz) B
Dichte & Stof fmenge: c(Substanz) = M (Substanz) mol x dm™3

tatsachliche Masse des Produkts
Ausbeute: Ausbeute = - — *100% %
maximal mogliche Masse an Produkt

Verdinnungsgleichung: c¢;*Vi =c, %V,
Annahme: Stof fmenge ist konstant » n,(A) = n,(4)

Bestimmung empirische Formeln:

_w(@) «B) w©)

a:b:C_M(A)'M(B)'M(C)
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5.2 Reaktionsgleichungen

Edukte —» Produkte

Vyg*A+Vg*B+ - >vg*xK+v, xL
v; sind die stochiometrischen Koef fizienten

Einseitige Schreibweise: — vy *A—Vg*B+vg*K+v, *L =0

Bsp.2H, + 0, —» 2H,0
2mol Hyund 1mol O, reagieren zu 2mol H,0

Erhaltungssitze

e Elementarerhaltung: links und rechts gleiche Anzahl der einzelnen Elemente
e Massenerhaltung: links und rechts gleiche Gesamtmasse
e Ladungserhaltung: links und rechts gleiche Gesamtladung

5.3 Reaktionslaufzahl

Mass fiir den Ablauf einer chemischen Reaktion, gibt den momentanen Standort der Reaktion an.
Symbol: & mit Einheit mol

& =0: zu Beginn der Reaktion

& > 0 : Vorwartsreaktion Edukt — Produkt

& < 0 : Ruckreaktion Produkt — Edukt

Emin * Stof fmenge von mindestens einem Produkt = 0

$max : Stof fmenge von mindestens einem Edukt = 0

n;(§) =n(0) +v; +§
n;(§) : Stof fmenge zur Zeitpunkt &
n;(0) : Stoffmenge am Anfang

Werte oben einsetzen und ¢, max bestimmen. Dieser Schritt muss fiir jeden Stoff einzeln
durchgefiihrt werden. Der kleinste Wert wird dann &,,,,. Die Reaktion lauft nur bis §,,,,, danach
hat es kein Edukt mehr.
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5.4 Beispiel Reaktionslaufzahl

= Aufgabe: Wie viel Ammoniak entsteht, wenn 9 mol Wasserstoff mit 2 mol Stickstoff

umgesetzt werden?

* Losung: H,+N, = 2NH,
Ausgangsstoffmengen: 9 mol H,, 2 mol N,, 0 mol NH;
nimal o - keine weitere Bildung von NH,
—Wasserstoff
o — Stickstoff
n(Hz) =9 mol - 3¢ n(NH,) = 2¢ — Ammoniak
6 4
" /
n(N,) =2 mol - § T 4 mol Ammoniak
2 4
0 T T T r T T Y |
4 0.5 0 0.5 1 1.5 2 2] 3 35 &/ mol
2 4
t t
SmiN $max

= Stickstoff ist der begrenzender Reaktant.
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6 Thermodynamik

6.1 Enthalpie

Die Enthalpie ist eine Zustandsgrosse, von der keine absoluten Werte gemessen werden konnen.
Enthalpiednderungen kénnen jedoch gemessen werden.

Henge — HAnfang = AH = Aq
AH ist negativ: Warme wird frei, exotherme Reaktion

AH ist positiv: Warme ist erforderlich, endotherme Reaktion

6.1.1 Standardbildungsenthalpie

AgH®: Standardbildungsenthalpie (] * mol~1, bei Standarddruck)

Freiwerdende Enthalpie, wenn ein Stoff aus den Elementarteilchen gebildet wird.
1
Bsp.H, (g) + 5 0,(g9) » H,0 () AfH°(H,0,25°C) = —285k] * mol™1

AfH° von E lementarteilchen = 0

Bsp.ArHO(H,, T) = 0

6.1.2 Standardreaktionsenthalpie

A, He°: Standardreaktionssenthalpie (] * mol™!, bei Standarddruck)

Enthalpiednderung pro mol Stoffumsatz einer Reaktion.

6.1.3 Standardbindungsenthalpie

A, H®: Standardbindungsenthalpie (J * mol™1, bei Standarddruck)

Die Energie, die aufgewendet werden muss, um die gebundenen Einheiten (Atomen) aus ihrem
Bindungsabstand unendlich weit voneinander zu entfernen.

Diese Energie wird frei (negatives Vorzeichen), falls eine solche Bindung neu gebildet wird. Die
mittleren Standardbindungsenthalpien sind tabelliert.

Bsp.N,(g) = 2N(g) A H° = Ay H°(N =N) = 941 kJ x mol™?!

In diesem Beispiel ist A,.H° = A, H° ,weil in dieser Reaktion nur die Bindung gespalten wird und
sonst keine Anderung stattfindet.

24



Ajay Bharadwaj (abharadwaj@ethz.ch), Allgemeine Chemie HS24

6.1.4 Schmelz / Verdampfungsenthalpie

Um einen festen Stoff zu schmelzen bzw. einen fliissigen Stoff zu verdampfen, muss Energie
aufgewendet werden. Diese Energie wird beim Einfrieren bzw. Kondensieren wieder frei.

Bsp.H,0(s) = H,0(1) ApysH°(273K) = 6.01 k] * mol™!

Bsp. Hy0(l) = Hy0(g) AyapH°(373K) = 40.656 kJ * mol™}

6.1.5 Wirmekapazitit

Energie, die ndtig ist, um die Temperatur von einem mol eines Stoffes um 1 K zu erhdhen.
Cpm: Molare Warmekapazitat [Cp,m] = J*xmol 1+ K1

AH(T) = C, * AT (Cp, ist stof fabhéngig!)

6.1.6 Bestimmung der Standardreaktionsenthalpie

1.) Aus den Standardbildungsenthalpien
Bsp.vyA +vgB = vgK + v L
A HO(T) = —vy x AfH°(A, T) — vg x AfH°(B,T) + vg * ArHO (K, T) + vy, * ArHO(L, T)

2.) Satz von Hess
Falls eine direkte Messung / Bestimmung der Standardreaktionsenthalpie nicht méglich
ist, kann ein Umweg liber andere Reaktionen gemacht werden.

1:4 - C AqH°
2:C->D A,H®
3:D > B A H°
4:A - B Ap H® = A H° + Ao H® + Ao H®

Lineares System aufstellen und l6sen. Diese Methode funktioniert, weil A,.H®
unabhangig vom Weg ist und nur vom Anfangs-/Endzustand abhéngt.

3.) Aus den Standardbindungsenthalpien
Die bestehenden Bindungen werden gespalten und dann die neuen Bindungen gebildet.
Positives Vorzeichen nutzen, falls eine Bindung gespalten wird, negatives Vorzeichen,
wenn eine Bindung neu gebildet wird.

z +pH® = AH°
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6.2 Entropie

Einflihrung von einer zusatzlichen Zustandsgrdsse, die Entropie (S). Da sind auch absolute
Grossen bestimmbar (Wdh: bei der Enthalpie kann man das nicht)

A,.S° kann mit Z ArS°® bestimmt werden (wie bei A,.H® auch schon)

Vorsicht: AsS°(Elementarstof f im Referenzustand) # 0 ] x mol-~*
Das ist anders als bei der Enthalpie!

Anderungen der Entropie beim Schmelzen / Verdampfen (Phaseniibergingen):

Apy HC ApapH®
ApysS° = ]’;"us ByapS® = =
fus

Tvap

Desto hoher die Entropie, desto mehr «Unordnung» herrscht im System. Deshalb ist die Entropie
beispielsweise im Gaszustand hoher als im fllissigen Zustand. Eine hohe Entropie begilinstigt eine
Reaktion.

6.3 Gibbs Energie

Spontaner Prozess: Zustandsidnderung eines Systems, welcher in endlicher Zeit ablaufen kann.

Unmdéglicher Prozess: Zustandsinderung eines Systems, die unter den existierenden
Bedingungen nicht stattfinden kann. Bsp. Asche wird wieder zu Holz

Endotherme Prozesse kdnnen auch spontan sein. Bsp. Verdunsten von Wasser bei T < 373K

Es wird wieder eine zusitzliche Zustandsfunktion, die Gibbs-Energie eingefiihrt. Die absoluten
Werte sind wieder nicht bestimmbar, weil es von der Enthalpie abhéngig ist. Die Reaktion ist dann
freiwillig, wenn die Gibbs Energie negativ ist.

AG° = AH°—T %A, S°

A,G° kann mit Z ArG° bestimmt werden (wie bei A¢H® auch schon)

ArG°(Elementarstof f im Referenzzustand) = 0] * mol™!

Umrechnung von A,.G° auf andere Temperatur (Annahme: A,.S° bleibt konstant):

AGo(Tp) = 8,G°(Ty) — A S°(T, = Ty)
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Bestimmung, ob die Reaktion freiwillig ablauft oder nicht:

AH° A,.S° A,.G° Freiwillig?
- - ]a
+ + Nein
Niedrige T: - Niedrige T: Ja
Hohe T: + Hohe T: Nein
. Niedrige T: + Niedrige T: Nein
Hohe T: - Hohe T: Ja

Fille 3 & 4: Ab welcher Temperatur wird die Reaktion freiwillig bzw. nicht freiwillig?

AH°

T =
A,S°

(dort wird A,.G° = 0 sein)

6.4 Gleichgewicht
6.4.1 Gleichgewichtskonstante

Bsp.vyA +vgB = vgK + v, L

Gleichgewichtskonstante K =

(@)% * (a)™

(ag)?4 * (ap)¥e

K ist einheitslos

Edukte im Nenner und Produkte im Zahler. Die Aktivititen miissen im Gleichgewichtszustand
gemessen werden. K macht keine Aussage liber die Reaktionsgeschwindigkeit.

6.4.2 Aktivitat der Stoffe

Ideale Gase: ap = 2—]3 pg: Partialdruck des Gases B p°: Standarddruck 1bar oder 10°Pa

. Cp
Geldste Stoffe: ag = =

Reine Feststof fe,reine Fliussigkeiten: ag =1

cg: Stof fmengenkonzentration des Stoffes B ¢°: 1 mol x dm™
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6.4.3 Interpretation und Verinderung der Konstante

K > 1:Gleichgewicht liegt rechts (Produkte dominieren)

K < 1:Gleichgewicht liegt links (Edukte dominieren)

Gleichgewichtskonstante der Umkehrreaktion ist Kymkenr = e K1

Wenn eine Reaktionsgleichung um Faktor i multipliziert wird, ist K; = K*

Wenn eine Reaktion A zu einer Reaktion B addiert wird ist K,,.5 = K, * Kg

Die Gleichgewichtskonstante ist von der Temperatur abhangig.

Mit dieser Gleichung ldsst sich K auf jede andere Temperatur umrechnen:

InK(T,) = InK (Ty) ArHo(l 1)
n =In - —-— ==
2 1 R ‘T, T,

6.4.4 Ausweichung des Gleichgewichtszustands

Zugabe Edukt / Entfernung Produkt: K wird grosser (nach rechts)

Entfernung Edukt / Zugabe Produkt: K wird Kkleiner (nach links)

Die oberen zwei Bedingungen gelten nur, wenn der Stoff kein reiner Feststoff / reine Fliissigkeit ist.

Sonst wdre die Aktivitit = 1 und es hdtte keinen Einfluss auf die Gleichgewichtskonstante.

Temperaturerh6hung und endotherme Reaktion: K wird grésser (nach rechts)

Temperaturerh6hung und exotherme Reaktion: K wird kleiner (nach links)

Druckerh6hung: In die Richtung, wo es die geringere Menge an Gasteilchen hat

Katalysator: keine Ausweichung, beeinflusst K nicht (sondern die Kinetik)

6.4.5 Gibbs Energie und Gleichgewichtskonstante

Die Gleichgewichtskonstante wird von der Gibbs Energie bestimmt und kann berechnet werden.

A.G° < 0: exergonisch& K >1
A,.G° > 0: endergonisch& K <1

0=A,G°+RT *InK

A6
K =e RT

A,G° = —RT *InK
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7 Sauren & Basen

7.1 pH Berechnungen

Brgnsted Sauren sind Stoffe, die Protonen abgeben kdnnen. (Protonen-Donatoren)
Brgnsted Basen sind Stoffe, die Protonen aufnehmen konnen. (Protonen-Akzeptoren)
HA (Saure) + B (Base) — A~ (konjugierte Base) + HB*Y (konjugierte Saure)

Sduren reagieren haufig mit Losungsmittel, in unserem System meistens mit Wasser.

7.1.1 pH Definition

c(H",a c(OH ,a
AL IC L. VL CLL )
c c
c(H*,aq) =107P" ¢(OH™,aq) = 107P9%H
Um welchen Faktor dndert sich c(H") bei einer Veranderung des pH? Faktor = 104PH

c(H*,aq) c(OH™,aq)
*

= 10" (bei 25°C
c® c® (bei )

K,, (Autoprotolysekonstante) =

in wassrigen Losungen: pK, = —lgK,, = pH + pOH = 14
pH < 7:saure Losung (pOH > 7)
pH = 7:neutrale Losung (pOH = 7)

pH > 7:basische Losung (pOH < 7)

7.1.2 pKa & pKs Werte

) c(A7,aq) * c(H", aq)
HA(aq) = A~(aq) + H*(aq) K, = c(HA, aq) *c°

pK,=-1gK, K,=10PKa
Der pK, — Wert ist ein Mass flir die Saurestarke und somit stof fabhiangig.

B(aq) + H,0(1) = HB*(aq) + OH™ K — c(HB*,aq) * c(OH™,aq)
- i " (@) (@9) b c(B,aq) *c°

pK,=-1gK, K,=10"PK
Der pK,, — Wert ist die Basekonstante und oft nicht tabelliert.

pK,(HB*Y) + pK,(B) = pK,, = 14 (bei 25°C)
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7.1.3 pH-Wert Bestimmung

c, ist Anfangskonzentration der Saure HA bzw.Base B
starke Sauren: pK, <0 starke Base: pK, <0

In den anderen Fillen konnen schwache Sauren bzw. Basen angenommen werden.

c(H") _ o c,(HA)

Losung einer starken Saure: pH = —lg = - po
) . ) 1 Co(HA)
Losung einer schwachen Saure: pH = 2 (pK,—1g P )
) , c(OH™) Co(B)
Losung einer starken Base: pH =14 +lg o = 14 + lg o

Co(B)

CO

1
Losung einer schwachen Base: pH = 14 — 2 (pKy, —1g )

7.1.4 Puffer

Ein Puffer ist eine Mischung aus einer schwachen Saure und ihrer konjugierten Base.
Bsp.CH3;COOH (aq) und CH;C00~ (aq)

HA (aq) = A~ (aq) + H  (aq)

. B c(47)
Henderson — Hasselbalch — Gleichung pH =pK,+1g c(HA)
7.1.5 Saurestiarken
Saurestarke: HX Saurestiarke: H-O-Hal Séurestirke: H-O-C1(0)
Bsp.
H-O-C1 Starker fur grossere
ist starker als n-Werte.
H-O-1
Periodensystem Periodensystem
7.1.6 Titration
14

beim pKa gilt c(HA) = c(A)

o mehrprotonige Sduren/Basen: 10
beim zweiten Aquivalenzpunkt gleich L 87
vorgehen, siehe Serie 7, Aufgabe 11 = =
plyessssastues s '
4 -
24 |
o P
T T T T T T
0 10 20 30 40 50

Volume of NaOH (mL)



Ajay Bharadwaj (abharadwaj@ethz.ch), Allgemeine Chemie HS24

7.2 Speziierungsdiagramm

Die pH Rechnungen kénnen schnell sehr kompliziert werden, vor allem wenn mehrprotonige
Sauren oder zusatzliche Stoffe dazukommen. Mit einem Speziierungsdiagramm koénnen nicht die
exakten Resultate erhalten werden, jedoch sehr oft genligt die Prazision und somit kann sehr viel
Arbeit eingespart werden.

7.2.1 Vorgehen

1.) Die Geraden fur [H*] und [OH ] einzeichnen. (diagonal)

2.) pK, Punkt eintragen auf der Hohe von loglo([li—f])

3.) Einzeichnen der Gerade [HA] mit a = 0 bis zum pK, Punkt, danacha = —1

4.) Einzeichnen der Gerade [A”] mit a = —1 bis zum pK, Punkt, danacha = 0

5.) Protonenherkunftsgleichung aufstellen

6.) fur mehrprotonige Stof fe oder zusatzliche Stof fe: siehe Serie 7, Auf gaben 9,10

7.2.2 Protonenherkunftsgleichung

Bsp.Saure in wassriger Losung — H,0 und HA

Teilchen + H+ Verwendete Teilchen Teilchen - H+
Hs;O0+ H.0 OH-
- HA A

Alles links auf eine Seite und alles rechts auf die andere Seite der Gleichung nehmen.
[H*] =[OH]+[A"] Im Speziierungsdiagramm konnt ihr [H*] nutzen statt [H;07]

1.) “hochstmoglichen” Verlauf der linken Gleichungsseite markieren
2.) “hochstmoglichen” Verlauf der rechten Gleichungsseite markieren
3.) Schnittpunkt entspricht dem pH

4.) Siehe Serie 7, Aufgaben 9,10 fiir genaue Beispiele

7.2.3 Beispiel Speziierungsdiagramm (mehrprotonig)
pH = 2.5

1 o)

pd | N

Verwendete Teilchen

HzA und H20

Protonenherkunftsgleichung

[HY] = [HA] + 2= [A*>"] + [OH™]

o & Y & & AL NS o

Ig (c(Spezies) / c®)

e c(HA™)
- lg(T)
c(HY)
N ey

01 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14
pH

E

~

@

=
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8 Auflésung & Fillung

8.1 Loslichkeit von Salzen

Energie muss aufgewendet werden, um die ionischen Bindungen aufzuspalten. Wenn ein Salz in
ein Losungsmittel gegeben wird, kdnnen zwischenmolekulare Kréfte zwischen den Ionen und
dem Losungsmittel wirken und den Losevorgang vorantreiben und die ionischen Bindungen
spalten. Falls diese Wechselwirkung mit dem Lésungsmittel nicht stark genug ist, wird das Salz
nicht aufgelost, somit bleibt es im festen Zustand und fallt aus.

Agitrer H®: Aufzuwendende Enthalpie, um 1mol Salz in die gasférmigen lonen zu trennen.
ApB, (s) = mx* A" (aq) + n* B™ (aq)

_a(A™,aq)™ *a(B™",aq)"
- a(AmBn, s)

K

Reine Festkorper, Standarddruck und ideal verdiinnte Losung:

c(A™, aq) )’" . (c(B’"'. aq) )

Loslichkeitskonstante: K¢y = ( pe p

Wenn Werte fiir c(Art) und c(Bm) eingesetzt werden und K grosser als der Kso-Wert wird, dann
wird ein Teil des Salzes ausfallen. Falls K = Ky ist, dann ist die Losung gesattigt und liegt genau an
der Grenze.

Loslichkeit: c(A™",aq) = c®°*™™"

m— _ 2 n+
c(B™",aq) = — * c(A™", aq)

Loslichkeit: maximale Stoffmenge, die sich bei einer gegebenen Temperatur in einer bestimmten
Menge eines gegebenen Losungsmittels 1ost. Es handelt sich somit um die Konzentration einer
gesattigten Losung. Falls dieser Wert iiberschritten wird, wird das Salz ausfallen.

Leichtlosliche Salze: Konzentrationen von >0.1M gut l6slich.

Schwerlosliche Salze: Konzentration von >0.01M nicht 16slich.
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8.2 Hydroxide (allgemeine Formel: M(OH)n)

Die Aufl6sung von Hydroxiden wird noch komplizierter, da eine wassrige Losung auch eigene OH-
Ionen enthalt, welche zum Gleichgewicht beitragen werden. Aus diesem Grund muss auch der pH-
Wert der Losung einbezogen werden.

M(OH), (s) = M™ (aq) + n* OH (aq)
Kso = Kso * (Kw)"
IgKso = 1gKso —n * pK,y,
IgKso = 1gKso + 1 * pK,,
K,=10"" > pK, =14

c(M™,a
lg% =1gK5 —n+pH

c(OH™ c(M™t
g (c° )=lgn+lg ( )

(im GGW)

CO

Eine neue Konstante 1gKj, wird eingefiihrt und ergibt eine lineare Gleichung der Form
y = a+ b *x mit Steigung = —n = b, welches geplottet werden kann.

8.3 Loslichkeitsdiagramm der Hydroxide

8.3.1 Vorgehen

1.) Graph mit y = lga(Spezies) von 0 bis — 14 und x = pH von 0 bis 14

2.) Geraden firlgc(HY) undlgc(OH™) einzeichnen (diagonal)

3.) lineare Gleichung aufstellenlga(M™) = 1gKJ, — n * pH

4.) lineare Gleichung einzeichnen und dafiir 2 Punkte auf der Gerade berechnen

Ig Ko
n

Punkt 1:pH = beilg c(Spezies) = 0

Punkt 2:1g c(Spezies) = * (IgKJy — 14n) bei Schnittpunkt mit [OH™] Diagonale

n+1

Ihr konnt da auch andere Punkte wahlen, das sind nur Vorschlage
5.) parallele Gerade mit einer vertikalen Verschiebung vonlgn einzeichnen
6.) Schnittpunkt der parallelen Gerade mit der1gc(OH™) Gerade liefert pH im GGW
7) 1gc(M™) im GGW =1gKJy —n x (pH — Wert vom Schritt 6)

33



Ajay Bharadwaj (abharadwaj@ethz.ch), Allgemeine Chemie HS24

8.3.2 Beispiel Loslichkeitsdiagramm

C ' ] oA [OH -J

N W i GoM 191

il

O
"

Bsp.mit M3tund lg K}y = 22

Gleichung:1gc(M3%) = 22 — 3 xpH

22
Punkt 1: 3 =73

1
Punkt 2: 3 *(22—-3%14) = -5

+1
Grine Gerade umlg 3 vertikal verschieben
pH im GGW ablesen: 9.1

lgc(M3%t) =22—-3%9.1=-53
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9 Redoxreaktionen

9.1 Grundkonzepte

Werden Protonen libertragen, ist es eine Sdure-Base Reaktion.
Werden Elektronen iibertragen, ist es eine Redoxreaktion.

A" + B™ 2 A1 4+ BM*L (e~wird von B auf A ibertragen)

Teilreaktionen:

Reduktion: A" + e~ - A" ' und Oxidation: B™ - B™*1 + 1e~

Das Teilchen, das reduziert wird (hier A) heisst Oxidationsmittel.
Das Teilchen, das oxidiert wird (hier B) heisst Reduktionsmittel.

Diese Teilprozesse (Halbreaktionen) sind gekoppelt und laufen in realen Systemen immer
synchron ab und werden zusammen als eine Redoxreaktion bezeichnet.

Es kann sein, dass sich keine Ladungen dndern, sondern nur die Oxidationszahlen, dann ist es
auch eine Redoxreaktion. Bsp. 2H, + 0, — 2H,0

9.1.1 Oxidationszahlen

Zuteilung der Bindungselektronen (Atom mit h6herem EN bekommt alle)

1.) Bestimmung der Anzahl der Valenzelektronen der Atome
2.) Oxidationszahl = #Valenzelektronen - #alle zugeteilten Elektronen

Die OZ wird oben rechts als romische Zahl hingeschrieben. Die Summe der OZ aller Elemente in
einem Molekiil muss die Gesamtladung ergeben. Haben zwei Atome dieselbe EN, dann werden die
Bindungselektronen gleichmaéssig aufgeteilt. Bsp. O
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9.2 Redoxgleichungen

1.) Reaktionsgleichung ohne stéchiometrischen Koeffizienten aufstellen

2.) Oxidationszahlen aller Elemente bestimmen

3.) Das Element, das oxidiert wird (OZ steigt) bestimmen

4.) Das Element, das reduziert wird (OZ sinkt) bestimmen

5.) Halbreaktionen aufstellen und Elektronen ausgleichen

6.) Falls notig Ladungen ausgleichen mit Zugabe von H+ oder OH-

7.) stochiometrische Koeffizienten bestimmen und alle Elemente ausgleichen
8.) Falls notig H20 dazugeben, um Wasserstoff und Sauerstoff auszugleichen

9.) Kontrolle: Ladungs- und Elementenbilanz identisch auf beiden Seiten

9.3 Weitere Konzepte

9.3.1 Reduktionspotenzial

RT
E(T) = E°(T) - —InQ

Q ist Reaktionsquotient aus der Thermodynamik
E® = E°Reqa — E®0x

Die Standard-Reduktionspotenziale konnen aus der elektrochemischen Spannungsreihe
abgelesen werden. Je grosser (mehr positiv) das Standard-Reduktionspotenzial, desto leichter
wird die betreffende Substanz reduziert.

Falls z (Anzahl transferierte Elektronen) konstant bleibt:
Reaktionen addieren: E°y, 5 = E°4 + E°p

Reaktionen multiplizieren: E°,,, = E°4 (unabhangig vom Faktor!)

9.3.2 Galvanische Zelle

Hier finden folgende Teilreaktionen statt:

@ ) @ Zn - Zn%* + 2e”
Kationen

) 2+ -
Anode | i Kathode Cu + 26’ d Cu

—

= _ _ : .
nionen Element mit dem tieferen E° wird oxidiert (an der Anode),

das mit dem héheren E° wird reduziert (an der Kathode).
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9.3.3 Redoxreaktionen & Gleichgewicht

ARG° = —z x F x E°(T)

ZFE°(T)

InK(T) =~

z = Anzahl transferierte Elektronen
F = Faraday — Konstante (C * mol™1)
E = Redoxpotential (V)

Die Redoxreaktion ist spontan, wenn Ezene > 0 (dann ist Gibbs-Energie negativ)

Im Gleichgewicht ist Ezene = 0 (dann ist Gibbs-Energie = 0)

9.3.4 Latimer Diagramm

. . +1.63V
Cloj — HCI0; — HCI0 — (],
| t
+5e”
. _ 2-1.18V+2-1.65V+1-1.63V
EReq(ClO3/Cly) = 5 =+1.46V
z{*xE°1+2z,*E° + ..+ 2z, «E°
E°(gesamt) = 1 1 2 2 n n

z(gesamt)

9.3.5 Elektrolytische Zelle

Wird mit einer dusseren Spannungsquelle betrieben und erzwingt somit eine Redoxreaktion, die
sonst nicht ablaufen wiirde (positive Gibbs-Energie). Es entsteht dabei meistens irgendein Stoff
(oft sind es Metalle).

Q

n:
z+xF

Q=1+t

n = Stof femenge des hergestellten Stof fes (mol)
Q = lUbertragene Ladung (C)

z = Anzahl transferierte Elektronen

F = Faraday — Konstante (C * mol™1)

I = elektrischer Strom (A = C x s™1)

t = Zeit (s)
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10 Kinetik

10.1 Grundkonzepte

10.1.1 Geschwindigkeitsgesetz

Ay + X, > 24X
v(t) = k * ¢, ()™ * cx, ()™ * cax ()™

Einfiihrung der Geschwindigkeitskonstante k (nicht mit K aus der Thermodynamik
verwechseln!). Sie ist unabhdngig von der Zeit und die Einheit hdngt ab von der Form des
Geschwindigkeitsgesetzes und den partiellen Reaktionsordnungen.

Die m-Koeffizienten (partielle Reaktionsordnungen) sind unabhingig von den stochiometrischen
Koeffizienten und werden experimentell bestimmt. Die Summe der partiellen
Reaktionsordnungen entsprechen der Gesamtreaktionsordnungm = my + my, +---+m,,

Es ist nicht moglich, direkt aus der Reaktionsgleichung auf das Geschwindigkeitsgesetz und die
partiellen Reaktionsordnungen zu kommen.

10.1.2 Halbwertszeit

Die Halbwertszeit ist die Zeit, nach der die Konzentration eines Reaktanden auf die Halfte ihres
Anfangswertes gefallen ist.

1
a(t2) =500
5 2
Wenn die Halbwertszeit doppelt so lange wird bei doppelter Anfangskonz. - 0. Ordnung

Wenn die Halbwertszeit unabhdngig ist von der Anfangskonz. 2 1. Ordnung

Wenn die Halbwertszeit doppelt so lange wird bei halber Anfangskonz. - 2. Ordnung
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10.2 Reaktionsordnungen

vy A = Produkt(e)

Geschwindigkeitsgesetz ‘
Ordnung Einheit von k Halbwertszeit
differentielle Form integrierte Form
1 dey(t) _ _ 1 ca(0)
0. u_ll-\l 0 =k calt) =cal0) +vy-k-t [k] =molL™ts t'/z__z-v‘_\-k
1 dea(t In2
L. p=—- CA()zk-cA(t) Inca(t) =Inca(0) + vy -kt [k] =s? ty, = —
vy dt va -k
1 dea(t) 2 1 1 1
2. = —" = . ——=—v,k-t —_— = -1 -1 ty =—————
v RT: k- (ca(®) G Va + 00 [k] =mol " Ls 1 ki)

Zusammenhang zwischen der Reaktionsordnung und der graphischen Darstellung der Reaktionsgeschwindigkeit:

Ordnung 0. 1. 2.
lineare Beziehung ca(t) gegent In (ca(t)/mol dm™2) gegen t 1/c4(t) gegent
Steigung der Gerade vark vark —vak

Die Form des Geschwindigkeitsgesetzes hangt von der stochiometrischen Reaktionsgleichung ab
(die stochiometrischen Koeffizienten miissen beriicksichtig werden!).

Die Einheit von k muss so gewahlt werden, dass v wieder auf eine Einheit von Stoffmenge pro Zeit
kommt. Beispielsweise Mol pro Sekunde.

Die partielle Reaktionsordnung kénnen graphisch bestimmt werden, wenn Konzentrationswerte
zu verschiedenen Zeitpunkten bekannt sind. Die Punkte sollen aufgetragen werden auf drei

Graphen, c4(T) & Incy(T) & —
ca(t)

sichtbar ist. Falls die Geschwindigkeitskonstante gefragt ist und ein Graph gegeben ist, kann k aus
der Steigung abgelesen werden.

gegent und schauen, bei welchem eine lineare Beziehung

Radioaktive Zerfille verlaufen nach der Kinetik 1. Ordnung.

10.2.1 Pseudoerste Ordnung

vg*xA+vg*xB > Produkt mitmi=my,=1-m=2
Geschwindigkeitsgesetz: v = k * ¢4 (t) * cg(t)
Die Anfangskonzentration von B wird drastisch grosser als derjenige von A gewdhlt.
cg(0) » c4(0) alsowird cg(t) = cg(0) = konstant
kobs = k * cp(0)
v =k *ca(t) * cg(t) = kops * ca(t)
Eine «scheinbare» Reaktion 1. Ordnung wird erstellt. Dies kann dann geplottet werden. Die

Kobs

Steigung wird gleich k5 * v4 sein. Dann gilt k = 5 (0)
B

39



Ajay Bharadwaj (abharadwaj@ethz.ch), Allgemeine Chemie HS24

10.3 Temperaturabhangigkeit der Geschwindigkeitskonstante

Eq
k(T) =Axe RT

k(T) = Geschwindigkeitskonstante
A = praexponentieller Faktor (Stosszahlfaktor)
E, = Arrhenius — Aktivierungsenergie
R = Gaskonstante
T = Thermodynamische Temperatur (in K)

Die obere Gleichung kann in eine lineare Gleichung umgeformt werden:
Ink =1Ind— 0,
= —_— % —
n n R *T
y=a+bx*x

Diese Gerade kann geplottet werden und die Arrhenius-Aktivierungsenergie kann anhand der
Steigung abgelesen werden. Auch kénnen k-Werte fiir andere Temperaturen abgelesen werden.

E, = —(Steigung * R)

Falls die Arrhenius-Aktivierungsenergie bestimmt werden muss und k bei zwei Temperaturen
bekannt ist, kann folgende Formel benutzt werden.

ky E, (1 1
It =t (=)
k, R \T, T;
t OBy = Rel T2 ke
: =R % * ln—
umgeform o T, =T, nk1

10.4 Katalysator

Ein Katalysator kann die Geschwindigkeit einer chemischen Reaktion erhéhen, ohne selbst eine
dauerhafte chemische Veranderung zu durchlaufen. Das heisst, ein Katalysator ist nach dem
Ablauf einer Reaktion wieder im Anfangszustand und kann erneut als Katalysator eingesetzt
werden. Ein Katalysator hat keinen Effekt auf das Gleichgewicht, es sinkt nur die
Aktivierungsenergie.

t
E, (ohne Katalysator)

unkatalysierte Reaktion

A+ X

Potenzielle Energie

Reaktionskoordinate
Homogener Katalysator: gleiche Phase wie die reagierenden Molekiile
Heterogener Katalysator: andere Phase wie die reagierenden Molekiile
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11 Nichtmetalle

11.1 Grundlagen

Halbmetalle: B, Si, Ge, As, Sb, Te, Po

Alles links von den Halbmetallen im PSE sind Metalle.
Alles rechts von den Halbmetallen im PSE sind Nichtmetalle.

Allotropie: Ein Element erscheint in der Natur in unterschiedlichen Strukturformen, welche
unterschiedliche Eigenschaften haben, aber im gleichen Aggregatszustand sind.
(Bsp. Grafit & Diamant)

Zunahme der Ionisierungsenergie
Abnahme des Atomradius
Zunahme der Elektronegativitat
Abnahme des Metallcharakters

O i

[ Metalle

[_|Halbmetalle

D Nichtmetalle l

Abnahme der Ionisierungsenergie

Zunahme des Atomradius
Abnahme der Elektronegativitat
Zunahme des Metallcharakters

Elemente der 2. Periode (Bsp. C,N,0) konnen gut m-Bindungen eingehen.

Elemente der nachfolgenden Perioden (Bsp. Si£ES) bilden sehr ungerne m-Bindungen und
vermeiden die Bildung von Doppel-/Dreifachbindungen.

Nur Elemente ab der 3. Periode (Bsp. £5,C1) konnen die Oktettregel tiberschreiten. Elemente der
2. Periode (Bsp. C;N,0,F)kdonnen maximal 8 Valenzelektronen haben.

11.1.1 Wasserstoff

Das meist vorhandene Element des Universums, jedoch sehr kleiner Anteil an der Erdmasse. Das
3H Isotop (Tritium) ist radioaktiv. Wasserstoff kann mit vielen Nichtmetallen sehr starke
kovalente Bindungen bilden.

Ef fizientes Reduktionsmittel: CuO(s) + H,(g) - Cu(s) + H,0(g)

Kleine Mengen (mit einer Saure): Mg(s) + 2HCl(aq) » Mg?**(aq) + 2Cl™(aq) + H,(9)
Massenherstellung (mit Kat.und hohe Temp.): CH,(g) + H,0(g) = CO(g) + 3H,(g)
Reaktion mit Alkali und schweren Erdalkalimetalle: Bildung von Hydridsalzen
2Li(s) + H,(g) — 2LiH(s) oder Ca(s) + H,(g) — CaH,(g)

Reaktion mit Nichtmetallen und Halbmetallen: Bildung von Sduren bzw. Basen

Beispiele fur gebildete Produkte: BH;,CH,,NH;,H,0,H,S,HF,HCl, HBr, HI ...
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11.1.2 Edelgase

Sie haben vollstandig besetzte Valenzschalen und somit hohe lonisierungsenergien und chemisch
wenig reaktiv. Wenige Edelgasverbindungen sind bekannt.

(nur mit grosseren Atomen, Beispiele: XeFs, XeFs, XeO3, XeOFs, KrFz)

11.1.3 Halogene

Halogene sind Salzbildner. Halogenide sind Salze, bei denen die Halogene als negative geladen
Ionen vorkommen. (Bsp. NaCl) Sie sind meistens sehr reaktiv und brauchen nur noch ein
Elektron, um in den Edelgaszustand zu kommen. Die Halogene sind starke Oxidationsmittel.

X, + H, » 2HX
CaX,(s) + HyS04(1) = 2HX(g) + CaS0,(s)

Saure — Eigenschaften: HX(g) + H,0(l) > H;0% (aq) + X~ (aq)

11.1.4 Sauerstoffsiuren

© ®
{ 0—X(0), <——= 0—X(0), + H-Base
Base —\ H

Sauerstoffsiure Oxoanion

Die Sdurestarke nimmt mit grosserem n zu. (n kann 1 - 4 sein)

11.1.5 Sauerstoff

Ist in der Erdkruste und im menschlichen Kérper am starksten vertreten.
In der Natur kommt Ozon O3 und Disauerstoff O, vor. (Allotrope)

Herstellung kleine Mengen (mit Kat.und hohe Temp): 2KCl05(s) — 2KCI(s) + 30,(g)
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11.1.6 Oxide

Binare Verbindungen ExOy von Sauerstoff (mit Oxidationszahl -II) werden Oxide genannt.
Die Nichtmetalle bilden kovalente Oxide. Beispiele:SO5, N,Os, SiO,, B,05

Die Metalle bilden ionische Oxide. Beispiele:Na,0, BaO, MgO

Reaktion mit Wasser ist abhdngig von der EN des Elements E.

EN(E) < 2.2: Basische Losung. Bsp. BaO + H,0 - Ba?* + 20H~

EN(E) > 2.2: saure Lésung. Bsp. SO, + H,0 - H,S0; - HSO3 + H*

11.1.7 Peroxide & Hyperoxide

Peroxide: Verbindungen mit 0-O Bindungen. Wasserstoffperoxid ist das bekannteste.
starke exotherme Zersetzung: H,0, - 2H,0 + 0,
Hyperoxide: Verbindungen mit dem Hyperoxid-lon, O; . Beispiele: KO,, RbO,,Cs0,

Auflosung in Wasser: 4KO, + 2H,0 —» 4K+ + 40H~ + 30,
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12 Metalle & Komplexe

12.1 Metalle

112 (3 |4|5|6 |7 |89 (10[(11 (12|13 (14 (15|16 17| 18
1 H He
2 Li | Be B|C|N|O| F |Ne

Ne"bengruppenmetalle
3 || Na|Mg (Ubergangsmetalle) Al[Si| P[s | CI|Ar
4 K | Ca Ga |Ge |As | Se | Br | Kr
5 ||Rb| Sr In [Sn|Sb|Te| | | Xe
6 ||Cs|Ba Tl |Pb | Bi |Po| At [Rn
7 Fr |Ra Nh| Fl (Mc|Lv| Ts | Og
Hauptgruppenmetalle Hauptgruppenmetalle

12.1.1 Alkalimetalle (Gruppe I)

Diese Metalle bilden M+ Ionen, da sie nur le-in der dussersten Schale haben, sind sehr reaktiv.
Hydridbildung: 2M(s) + H,(g) » 2MH(s)
Sulfidbildung: 16M(s) + Sg(s) » 8M,S(s)
Reaktion mit H,0: 2M(s) + 2H,0(l) -» 2M*(aq) + 20H™ (aq) + H,(g)

12.1.2 Erdalkalimetalle (Gruppe II)

Diese Metalle bilden M2+ lonen, da sie 2e- in der dussersten Schale haben, sind weniger reaktiv.
Reaktion mit H,0 (nur Ca,Sr,Ba): M(s) + 2H,0(l) » M?*(aq) + 20H™ (aq) + H,(g)
Chloridbildung: M(s) + Cl,(g) » MCl,(s)
Mg — Verbrennung: 2Mg(s) + 0,(g) = 2MgO(s)

12.1.3 Nomenklatur der Salze

Salze der Hauptgruppenmetalle:
Deutscher Name des Metalls + lateinischer Name des Nichtmetalls + Endung «-id»
Beispiel: Aluminiumbromid (AlBr3)

Salze der Ubergangsmetalle:
Deutscher Name des Metalls mit Ladung + lateinischer Name des Nichtmetalls + Endung «-id»
Beispiel: Mangan(1V)-oxid (Mn0,)
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12.2 Kristallfeld

Tetraedrisch oktaedrisch quadratisch planar

Paramagnetisch: Ungepaarte Elektronen in den Orbitalen

Diamagnetisch: Keine ungepaarten Elektronen in den Orbitalen

Low-spin: Zuerst untere Orbitale auffiillen (auch doppelt, wenn nétig) (Aokt ist gross)

High-spin: Zuerst die Orbitale einfach auffiillen, erst danach doppelt (Aokt ist klein)

Anzahl d-Elektronen: #Spalte des Metalls - Oxidationszahl (Ausnahme: bei Ox. Zahl 0/I auch - 2)
Spektrochemische Reihe der Liganden

I"'<Br <SCN <CI'<F <OH <H,0<NCS <NH;<en <bpy < <phen<CN =CO

starkes
Feld

schwaches

Feld >
zunehmende A,

Aokt ist grosser,wenn es in der spektrochemischen Reihe weiter oben liegt.

Liganden, welche weiter oben in der spektrochemischen Reihe liegen, absorbieren Licht von
tieferen Wellenldngen (diese besitzen mehr Energie).

_ c _hxc
E=h+3 = 2= 5ok Na
E = Energie in] (einzelnes Teilchen)
A = Wellenlange (in m)
h = Plank'sche Konstante = 6.626 * 1073% [ x s
¢ = Lichtgeschwindigkeit = 299.8 * 10 m * s~ 1
N, = Avogadrokonstante = 6.02214076 * 1023 mol™?!

Mabs, Licht Farbe Komplementiirfarbe Aabs, Licht Farbe Komplementiirfarbe
400 nm Violett Griinlichgelb 530 nm Gelbgriin Violett

425 nm Indigoblau Gelb 550 nm Gelb Indigoblau

450 nm Blau Orange 590 nm Orange Blau

490 nm Blaugriin Rot 640 nm Rot Blaugriin

510 nm Griin Purpur 730 nm Purpur Griin




