Grundwissen Chemie 9. Jahrgangsstufe NTG

1. Qualitative Analyse

- Auskunft Gber die Art der in einer Probe enthaltenen Stoffe

1.1 lonennachweise

lon Nachweisreaktion Ergebnis

Na* Flammenfarbung gelborange Flamme

K" Flammenfarbung violette Flamme

NH4" Zugabe von konz. Natronlauge | stechender Geruch (NHs),
Blaufarbung von feuchtem
Lackmus-Papier

CI Zugabe von AgNO3-L6sung weil3er Niederschlag (AgCl)

CO5” Zugabe von CaCl,-L6sung weil3er Niederschlag (CaCO3)

in L6ésung

CO5” in Zugabe von verd. Salzsaure Aufschaumen: CO,-

Feststoffen Entwicklung

S0~ Zugabe von BaCl,-Lésung weil3er Niederschlag (BaSO,)

1.2 Nachweis molekularer Stoffe

H, Knallgasprobe

0O, Glimmspanprobe

CO, Tribung von Kalkwasser

H,O Blaufarbung von weiliem CuSO,

Starke Blaufarbung mit Lugolscher Losung (1o/KI-Losung)




2. Quantitative Aspekte chemischer Reaktionen

2.1 GrolRen, Konstanten und Grof3engleichungen

GroRRe Symbol | Einheit
Masse m g
Volumen Vv |
Dichte p ml _m
g Y v
Teilchenzahl N
Stoffmenge n mol 1 mol eines Stoffes enthalt

genau 6,022:10% Teilchen

Molare Masse = Masse von
N, Teilchen eines Stoffes,

M g/mol d. h. die Masse in Gramm,
die im Zahlenwert mit der
Atom-, Molekll- oder
Formelmasse Ubereinstimmt

molare Masse

1 mol eines idealen Gases
nimmt bei Normalbedingun-
molares Volumen Vi l/mol gen (0°C, 1013 hPa) den
Raum von 22,4 | ein und
enthalt N Teilchen.

6,022-10%°
Avogadro-Konstante Na Teilchen
mol

u= tg &
atomare Masseneinheit u u= Eg

1g = 6,022:10%u
Atommasse Ma u
Molekilmasse My u
Formelmasse My u bei Salzen

n(X)

. | _
Stoffmengenkonzentration c mo’ c(X) =

I Lésung




Beispiele:

ma(C)=12u M(C) =12 g/mol Sprich: Molare Masse von Kohlenstoff
mMm(CO,) =44 u | M(CO,) = 44 g/mol  Sprich: Molare Masse von Kohlenstoffdioxid
ma(H)=1u M(H) =1 g/mol Sprich: Molare Masse bezogen auf H-Atome
mu(H2) =2 u M(H,) = 2 g/mol Sprich: Molare Masse bezogen auf H,-Molekiile
1molC  enthalt 6,022:10%° C-Atome und hat die Masse 12 g.

1 mol CO, enthélt 6,022-10* CO,-Molekiile  und hat die Masse 44 g.

1 molH enthalt 6,022:10% H-Atome und hat die Masse 1 g.

1molH, enthalt 6,022:10%° H-Molekile und hat die Masse 2 g.

GroRRengleichungen:

n=

Z|z

m
M

n= Vl (Gilt nur bei Gasen!)

2.2 Energieumsatz bei chemischen Reaktionen

Reaktionsenergie AEr

Anderung der inneren Energie bei einer unter
konstantem Druck ablaufenden chemischen Reaktion

AER = Ejprodukte) — Ei(Edukte)

Molare Bildungsenergie
AEg

AEg einer Verbindung ist die Energie, die bei der Bildung
eines Mols der Verbindung aus den Elementen auftritt;
Einheit: kJ/mol.

Bildungs- und Zersetzungsenergie einer Verbindung
sind im Betrag gleich grol3, aber im Vorzeichen
verschieden.

Fir Elemente gilt: AEg= 0.

(Bildungsenergie # Bindungsergie!

Def. Bindungsenergie s. Grundwissen 8. Jgst. Kap. 7.2)

Hessscher Satz:

Die Reaktionsenergie ist nur vom Ausgangs- und Endzustand des Systems
abhangig, nicht aber vom Reaktionsweg.




2.3

Stochiometrische Berechnungen

Aussagen einer Reaktionsgleichung

Beispiel: Wassersynthese aus den Elementen
2 H, + 0O, 2> 2H,0

Edukte und Produkte Wasserstoff + Sauerstoff 2> Wasser
Zahlenverhéltnis der . . .
reagierenden Teilchen 2 Moleklle H, + 1 Molekil O, - 2 Molekule H,O
Verhaltnis der
Stoffmengen 2 mol H, + 1 mol O, 2> 2 mol H,O
Massenverhéltnisse 49 H, + 3290, 2> 36gH,0
Bei Gasen:
Volumenverhaltnisse 448 | H, + 22410, -> 44,8 | H,O-Dampf

Vorgehen bei einer stochiometrischen Berechnung

Beispiel: Berechne

a) die Masse an Silber, die

b) das Volumen an Sauerstoff, das

man bei der Thermolyse von 3,5 g Silber(l)-oxid erhalt.

1. Schritt: Reaktionsgleichung aufstellen
2 Ag,0O>4Ag+0;

Gesucht: m(Ag)

2. Schritt: Gegebene und gesuchte Werte notieren
Gegeben: m(Ag,0)=3,5¢g

Gesucht: V(0Oy)

3. Schritt: Bendtigte molare Massen
notieren

— g
M(Ag) = 108 -

3. Schritt: Bendtigte molare Massen und
Volumina notieren

— g — 1
M(AQZO) =232 m_ol Vm = 22,4 m_ol

_hg) _2
n(Ag,0) 1

4. Schritt: Stoffmengenverhéaltnisse aufstellen

n(0;)
n(Ag;0)

1
2

5. Schritt: Stoffmenge n er

m(Ag)

M(Ag)
m(Agz0) ~
M(Ag20)

2
1

setzen durch 2 bzw. durch —
M Vin
V(02)
_Vm _
m(Agz0) ~
M(Ag20)

1
2

m(Ag) _, m(Ag,0)
M(Ag) M(Ag,0)
m(Ag,0)
m(Ag) =2 - ———=*
M(Ag,0)
3,5
: B 108-8.
232 ——
mol

M(AQ) =

mol —3:260

6. Schritt: Nach der gesuchten Grof3e auflosen

V(0y) _ 1, m(Ag:0)
Vm 2 M(Ag,0)




3. Molekulstruktur und Stoffeigenschaften

3.1

3.2

Das Orbitalmodell

Definitionen:

Ein Orbital ist der Raum, in dem ein Elektron mit sehr hoher Wahrscheinlichkeit
anzutreffen ist. Ein Orbital kann mit maximal 2 Elektronen besetzt sein.

Als Atomorbitale bezeichnet man die Aufenthaltsbereiche der Elektronen eines Atoms.
Ein Molekulorbital ist der Aufenthaltsbereich der an einer Bindung beteiligten
Elektronen eines Molekiils. Dabei durchdringen sich die Atomorbitale gegenseitig.

Das ElektronenpaarabstofRungsmodell (EPA-, VSEPR-Modell)

Das VSEPR-Modell ist ein Modell zur Ermittlung des rdumlichen Baus eines Molekiils.

Annahmen und Regeln:

- Betrachtet werden nur die AuRenelektronen eines Atoms.
Die Elektronen befinden sich in Orbitalen (= negative Ladungswolken), die sich
gegenseitig abstol3en.
Im Folgenden sollen nur Atome mit 8 (bindenden und nicht bindenden)
AulRRenelektronen betrachtet werden. Die Anzahl der Orbitale bei diesen Atomen
betragt 4.
Ausnahme: Beim H-Atom ist nur 1 Orbital vorhanden.
Da sich die Orbitale gegenseitig abstof3en, ordnen sie sich in groRtmoéglichem und
gleich weitem Abstand voneinander an:

Vier Elektronenwolken um ein Atom - tetraedrische Anordnung
Drei Elektronenwolken um ein Atom - trigonal-planare Anordnung
Zwei Elektronenwolken um ein Atom - lineare Anordnung

Ein Orbital kann hdchstens 2 Elektronen aufnehmen.

Die Orbitale werden zun&chst einfach besetzt.

Nicht bindende Elektronenpaare nehmen mehr Raum ein und stofRen sich und
andere Elektronenpaare stérker ab als bindende Elektronenpaare.

Die Elektronenwolken einer Mehrfachbindung werden beziiglich des Platzbedarfs in
erster Naherung wie eine Einfachbindung behandelt.

Da die Elektronenwolken in eine bestimmte Raumrichtung weisen, ist die Atombindung
im Gegensatz zur lonenbindung rdumlich gerichtet. Die Molekile weisen deshalb
bestimmte Raumstrukturen auf:

Beispiele fir Molekulstrukturen:

CH,-Molekil tetraec_mSCh Abnahme des Bindungswinkels
NH3-Molekl pyramidal aufgrund des gréReren Raumbedarfs und der
H,O-Molekil gewinkelt starkeren AbstofRung der nicht bindenden e’-Paare

H,CO-Molekul | trigonal-planar
CO,-Molekul linear

CH4 NH3 H.0O H,CO CO;

b e A




3.3 Die polare Atombindung

In einer polaren Atombindung ist die Ladungsverteilung asymmetrisch.
Ursache ist die unterschiedliche Elektronegativitat der Bindungspartner.

Elektronegativitat | Mal3 fur die Fahigkeit eines Atoms, im Atomverband
(EN) Elektronen anzuziehen.

Die EN steigt innerhalb einer Periode von links nach
rechts und sinkt innerhalb einer Gruppe von oben nach
unten.

Das F-Atom hat die hdchste EN: 4,0.

Beispiel: H— ClI|

Das bindende Elektronenpaar befindet sich ndher am CI-Atom.

Die an der Bindung beteiligten Atome erhalten dadurch Teilladungen:

Das H-Atom ist partiell positiv (5"), das Cl-Atom partiell negativ (87) geladen.

Das HCI-Molekil ist ein Dipol.

Dipol | Molekil mit asymmetrischer Ladungsverteilung, das aber als Ganzes
elektrisch neutral ist.

Voraussetzungen fur den Dipolcharakter eines Molekils:
Hohe EN-Differenz (AEN) der Bindungspartner
asymmetrischer Molekllbau, so dass die Ladungsschwerpunkte der
positiven und negativen Teilladung nicht zusammenfallen

Weitere Beispiele:

NH-- Hohe AEN der Bindungspartner,

M |3 Kill Dipol | pyramidaler Bau des Molekiils = die Ladungsschwerpunkte
olexu der positiven und negativen Teilladung fallen nicht zusammen

H,O- Hohe AEN der Bindungspartner,

MzolekUI Dipol | gewinkelter Bau des Molekiils - die Ladungsschwerpunkte

der positiven und negativen Teilladung fallen nicht zusammen

CCl,- kein AEN der Bindungspartner vorhanden,
M I4k"| Dipol aber tetraedrischer Molekullbau - die Ladungsschwerpunkte
e 'POL | der positiven und negativen Teilladung fallen zusammen
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3.4

Zwischenmolekulare Kréafte

Van-der-Waals-Krafte:

Elektrostatische Anziehungskrafte zwischen spontanen und induzierten
Dipolen (unpolaren Molekulen)

Beispiele: |5, Brp, CHy

Dipol-Dipol-Wechselwirkungen:
Elektrostatische Anziehungskrafte zwischen permanenten Dipolen (polaren
Molektlen)

5" 5 5" 5
Beispiel: H—»Br|===+=- H— Br|
Wasserstoffbricken:

Wechselwirkungen zwischen einem partiell positiv geladenen H-Atom
(gebunden an ein N-, O- oder F-Atom) des einen Molekils mit einem freien
Elektronenpaar eines  partiell negativ geladenen Atoms des
Nachbarmolekiils

Beispiel:
ol ol
H H
N
O
\6/,.‘.. 5 5°
‘H H
N
\NO/
5

Dipol-lonen-Krafte:
Wechselwirkung von Dipol-Molekilen mit lonen
Beispiel: Bildung von Hydrathullen um lonen

Einfluss zwischenmolekularer Krafte auf die Stoffeigenschaften

Einfluss auf den Aggregatzustand

Starke zwischenmolekulare Krafte - starke Anziehungskrafte zwischen den
Teilchen - hoher Energieaufwand zur Trennung der Teilchen 2>

Hohe Schmelz- und Siedepunkte

Einfluss auf die Loslichkeit
JAhnliches I6st sich in Ahnlichem®.
Beispiele:

Salze (ionische Stoffe) l|6sen sich gutin Wasser (polares
Losungsmittel)

lod (unpolarer Stoff) 16st sich gut in Hexan (unpolares
Losungsmittel)



4. Protonentibergange
4.1 Saure und alkalische Lésungen

Beispiele flr Sauren

- Sauren aus Nichtmetalloxiden:

Nichtmetalloxid + Wasser > Saure
Beispiel:  SO3 + H)O 2> H;SO,

- Salzséaure
= L6sung von HCI-Gas in Wasser

- Organische Sauren
Beispiele: Ascorbinsaure (Vitamin C), Essigsaure, Zitronensaure

Wassrige Losung, die HsO"-lonen enthalt

Salre Losung Beachte: Nicht jede S&aure ist eine saure Lésung!

Beispiele fir Laugen

- Laugen aus (I6slichen) Metalloxiden:

Metalloxid + Wasser - Metallhydroxid
Wassrige Losung eines Metallhydroxids = Lauge

- Laugen aus (Erd-)alkalimetallen:
(Erd-)alkalimetall + Wasser - (Erd-)alkalimetallhydroxid + Wasserstoff

- Ammoniaklésung
= L6sung von NH3 in Wasser

Lauge = Wassrige Losung, die OH-lonen enthéalt
alkalische (basische) L6sung

Hydroxid Salz mit OH™-lonen als Anionen




4.2 Das Saure-Base-Konzept nach Brdnsted

Sauren Protonendonatoren
Basen Protonenakzeptoren
Protolyse Protonenldbergang von einer Saure zu einer Base

korrespondierende
Saure-Base-Paare
H+

Saure-Base-Paare, die durch Protonenibergang
ineinander Gbergehen

Saure + Base - korrespondierende Base + korrespondierende Saure

T

Ampholyte

Stoffe, die je nach Reaktionspartner als Saure oder als

Base reagieren kdnnen
Beispiele: H,O, HSO4

Neutralisation

Reaktion der H3O"-lonen einer sauren Lésung mit den

OH-lonen einer basischen Losung zu Wasser
S&ure + Base - Salz + Wasser

Wichtige Sauren:

Saure Saurerest-lon

Name Formel | Name Formel
Hydrogensulfat-lon HSO,

Schwefelsaure H2SO4 .
Sulfat-lon S04~
Hydrogensulfit-lon HSO3

Schweflige Saure | H,SO;3 .
Sulfit-lon SO3z”

Salpetersaure HNO3 Nitrat-lon NO3’

Salpetrige Saure HNO, Nitrit-lon NOy
Dihydrogenphosphat-lon HoPO4

Phosphorsaure H3PO, Hydrogenphosphat-lon HPO,*
Phosphat-lon PO,>
Hydrogencarbonat-lon HCO3

Kohlens&aure H,COs3 Carbonat-lon COZ

Hydrogenchlorid HCI Chlorid-lon Cr

Wichtige Laugen:

Natronlauge: Loésungvon NaOH in Wasser

Kalilauge: Losung von KOH in Wasser

Kalkwasser: Losungvon Ca(OH), inWasser



4.3 Der pH-Wert
Der pH-Wert ist ein Mal? fur den Sauregrad einer Losung.

pH = - Ig c(Hs0")

Beispiel: ¢(H30") = 10% mol/l => pH =2

pH-Skala:
sauer alkalisch
0 « 7
neutral

v

14

4.4 Die Neutralisationstitration

Verfahren zur Bestimmung der Stoffmengen-

Titration konzentration einer Lésung

Bestimmung der unbekannten Konzentration einer
Neutralisationstitration | Saure (oder Lauge) mit Hilfe einer Lauge (oder
Saure) bekannter Konzentration

pH-Wert, an dem aquivalente Stoffmengen Saure

Aquivalenzpunkt und Base vorliegen

Farbstoff, der den pH-Wert von Lésungen durch

Indikator seine Farbe anzeigt

Durchfihrung einer Neutralisationstitration:

Man tropft zu einem vorgelegten Volumen an S&dure (Lauge) unbekannter
Stoffmengenkonzentration solange Lauge (Saure) bekannter Konzentration, bis
der Aquivalenzpunkt erreicht ist. Der Agquivalenzpunkt wird durch den
Farbumschlag eines zugesetzten Indikators erkannt.




5. Elektroneniibergénge

Oxidation Aufnahme von Sauerstoff,

Abgabe von Elektronen,
Erh6hung der Oxidationszahl

Reduktion Abgabe von Sauerstoff,

Aufnahme von Elektronen,
Erniedrigung der Oxidationszahl

Oxidationsmittel Stoff, der Sauerstoff abgibt,

Elektronen aufnimmt (e’-Akzeptor),
selbst reduziert wird

Reduktionsmittel Stoff, der Sauerstoff aufnimmt,

Elektronen abgibt (e’-Donator),
selbst oxidiert wird

Redoxreaktion Koppelung von Reduktion und Oxidation

Korrespondierendes | Reduktionsmittel und das aus ihm entstehende
Redoxpaar Oxidationsmittel

o
Y,

Reduktionsmittel 1 + Oxidationsmittel 2 = Oxidationsmittel 1 + Reduktionsmittel 2

| ] 1

Oxidationszahl (OZ) | Die Oxidationszahl eines Atoms in einem Molekul oder

Molekul-lon ist die Ladungszahl eines fiktiven lons, das man
dadurch erhéalt, dass man die Elektronenpaare der
Atombindungen dem jeweils elektronegativeren Partner
zuordnet.

Regeln zur Bestimmung von Oxidationszahlen

1. Die Oxidationszahl eines Atoms in einem Element ist immer Null.

2. Bei einatomigen lonen ist die Oxidationszahl gleich der lonenladung.

3.

In Verbanden aus verschiedenen Atomen gelten folgende Regeln, die in der
angegebenen Reihenfolge anzuwenden sind:

a)
b)
c)

d)

Metallatome haben in Verbindungen immer positive Oxidationszahlen,

das Fluor-Atom hat in Verbindungen immer die Oxidationszahl —I.

Das H-Atom hat in Verbindungen mit Nichtmetallen die Oxidationszahl +I,

(in Verbindungen mit Metallen (Metallhydride) die Oxidationszahl —I).

Das O-Atom hat in den meisten Verbindungen die Oxidationszahl Il

(in Peroxiden —I).

Halogenatome erhalten in Verbindungen die Oxidationszahl —I

(soweit sich nicht durch die vorstehenden Regeln eine andere
Oxidationszahl ergibt).

Die Summe der Oxidationszahlen eines neutralen Molekdls ist Null, die Summe
der Oxidationszahlen eines mehratomigen lons ist gleich der Ladung dieses
lons.




Aufstellung einer Redoxgleichung

Beispiel: Eisen(lll)-oxid reagiert mit Kohlenstoffmonoxid zu Eisen und Kohlenstoffdioxid
. Anschreiben der Edukte und Produkte ohne Koeffizienten:
Fe,Os + CcoO <> Fe + CO;

Il. Ermittlung der Oxidationszahlen:

2-+11 311 +1 -1l BN 0 +IV 2:-11
Fe,0, t co Fe + CO,
Il. Zerlegung in Teilgleichungen:
1. Oxidation
a) Anschreiben des Edukts und Produkts mit Oxidationszahlen

+Il -1 +V 2--II
(6{0) > CO;
eventuell Richtigstellung der Koeffizienten bei den Atomen, bei denen sich die
OZ andert

b) Ausgleich der Anderung der OZ durch Elektronen

+1 -11 +V 211

CO 2> COx+2¢

c) Ausgleich der Ladungsbilanz (im sauren Medium durch H;O-lonen, im
alkalischen Medium durch OH-lonen)

+1 -1l +IV 2--11
CO > CO,+2e +2Hz0"
d) Ausgleich der Atombilanz mit H,O-Molekilen
+Il -1l +V 2--11
CO + 3 H,0 > CO,+2e +2H30"
2. Reduktion: Vorgehen wie unter ,Oxidation* beschrieben
2-+11 311 0
a) FGQO?, > 2 Fe
2:+111 311 0
b) Fe,O;+6¢€ > 2Fe
24111 311 0
c) Fe,0O3;+6¢e +6H;0" 2> 2Fe
Ladungsausgleich mit den gleichen lonen wie bei der Oxidation!
2-+11 311 0
d) F9203 +6e +6 H3()+ 2> 2Fe+9 Hzo

3. Summation der Teilgleichungen fur Oxidation und Reduktion (nach Multiplikation
mit entsprechendem Faktor, so dass in der Gesamtgleichung keine e” mehr auftreten):
()  Oxidation: CO +3H,0 CO,+2¢e +2H;0" /-3
(1)  Reduktion: Fe,O; + 6 e + 6 H;O" 2 Fe + 9 H,0

3CO,+6¢€e +6H;0"
2Fe+9H20

() Oxidation: 3 CO + 9 H,0
(1)  Reduktion: Fe,O; + 6 e + 6 H;O"

2 2 2\%

(1) + (l1): 3 CO + Fe,0; 3CO, + 2 Fe



