Grundwissen Chemie 10. Jahrgangsstufe

1. Molekiile — Orbitalmodell und ElektronenpaarabstoBungskonzept

Bungs-Modell (EPA)

stoBen sich ab, daraus ergibt
sich eine bestimmte
rdumliche Molekulstruktur

Orbital Aufenthaltsraum fiir

Elektronen
Valenzstrich- Darstellung der Atom-Beispiele (Beispiele fiir Molekiilen s. unten)
schreibweise Valenzelektronen o -_

elLi ®Si® oS
) —

Elektronen- Bindung zwischen Stickstoff: N> Wasser: H,O
paarbindung Nichtmetall-Atom und o bincdende Elek

Nichtmetall-Atom nicht \Lm ende Elektronenpaare \

Zusammenhalt durch IN=NI O

Bildung gemeinsamer / H H

Elektronenpaare bzw. [

durch die Uberlagerung bindende Elektronenpaare

von Orbitalen

Bindigkeit (= Anzahl der Bindungen, die ein

Jeder Bindungspartner Nichtmetall-Atom eingeht)

erreicht dadurch formal die »  Stickstoff-Atom: 3

Edelgaskonfiguration e Sauerstoff-Atom: 2

o Wasserstoff-Atom: 1

Das Die Elektronenpaare Tetraeder-Geometrie bei Methan (CHa)
Elektronenpaarabsto | innerhalb eines Molekiils H

o |
109 f/C—H

N,

H H

Atomgruppen

Alkane Gesittigte homologe Reihe der Alkane
Kohlenwasserstoffe Methan  CH,4 Hexan ~ CsHis
; : Ethan  C,Hs Heptan C;Hi¢
(nu.r E}infa((l:hbléldingen Propan CsHs Octan  CsHig
zwischen den C-Atomen) Butan  CsHio Nonan  CoHag
Summenformel CoHan+2 Pentan CsHj, Decan  CioHa»
Alkene und Alkine | Ungesittigte Beispiel: Propen CsHs
Kohlenwasserstoffe Strukturformel:
(ein oder mehrere Ho /H
Doppelbindungen (Alkene) \ /C\
oder Dreifachbindungen c=C H
(Alkine) im Molekiil) H/ \H
Konstitutions- Molekiile mit gleicher Beispiel: Isomere des Butans C4H o
isomere Summenformel, aber SrthkfgrﬂOerli o
(Nomenklatur von unterschiedlicher pk L L L S N
Alkanen Verkniipfung der Atome hohohh W
— vgl. Methodenblatt) H-C-—
n-Butan 2-Metl:y1propan
E/Z-Isomere Alkene mit gleicher Beispiel: C4Hs
Summenformel, gleicher Ho O H H
Verkniipfung, aber >C=C\ >C=C<
unterschiedlicher raumlicher HC H HC  CHy
Lage von Atomen oder (E)-But-2-en  (Z)-But-2-en
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Grundwissen Chemie 10. Jahrgangsstufe

2. Wechselwirkungskonzept — Anziehung zwischen Teilchen

Elektronegativitiit
(EN)

MaB fiir die Fahigkeit eines
Atoms Bindungselektronen
an sich zu ziehen.

Polare und unpolare
Bindungen

Elektronenpaarbindungen
zwischen gleichartigen
Atomen sind unpolar.
Zwischen Atomen
unterschiedlicher EN werden
polare Bindungen gebildet.

Dipol-Molekiil

1. Voraussetzung:

Polare Bindungen

2. Voraussetzung:
Schwerpunkt der positiven
und negativen
Partialladungen nicht am

Beispiel: Fluorwasserstoff

&+ &
H—F
EN2,1 EN40

Das Fluor-Atom besitzt die hohere Elektronegativitét. Es zieht die
bindenden Elektronen stérker zu sich. Es entsteht eine polare
Bindung.

Das Molekiil ist ein Dipol-Molekiil.

Wasserstoff
H—H
EN2,1 EN2,1
Die Bindung zwischen den beiden Wasserstoffatomen ist unpolar, da

beide die gleiche Elektronegativitit besitzen.
H, ist kein Dipol-Molekiil.

gleichen Punkt
Zwischenmolekulare | Anziehende oder abstoBende Kréfte zwischen Molekiilen. Sie sind die Ursache fiir
Wechselwirkungen |bestimmte Stoffeigenschaften wie z.B. Siedetemperatur oder Loslichkeit.
Stoffeigenschaften Je starker die Anziehungskrifte, desto hoher ist die Siedetemperatur, da viel Energie

notwendig ist, um die Molekiile voneinander zu trennen.
Beziiglich der Loslichkeit gilt: ,,Gleiches 16st sich in Gleichem*, d.h. Stoffe aus
polaren Molekiilen 16sen sich gut in Stoffen, die ebenfalls aus polaren Molekiilen

aufgebaut sind.

London-Dispersions-

Anziehungskrifte aufgrund

Wechselwirkungen |spontaner und induzierter )

Dipole. Sie treten bei allen unpolare Molekille  —

Molekiilen auf. Ty ™

o €«
+* = +++
spontaner und induzierter Dipol

Dipol/Dipol- Dipolmolekiile ziehen sich I
Wechselwirkungen |aufgrund ihrer polaren /s—H / |S —H

Eigenschaft an. IJI H
Wasserstoffbriicken | Wechselwirkung zwischen
(besondere starke stark polar gebundenem H- Lo
Dipol/Dipol- Atom und dem nicht- , ('35-
Wechselwirkungen) bindenden Elektronenpaar & o SH

eines partial negativen N-, F- / ?/

oder O-Atoms eines H>*

weiteren Molekiils. Wasserstoffbriicke
Dipol-Ionen- Verantwortlich fiir die (o)
Wechselwirkungen | Loslichkeit von Salzen in H N

Wasser. Bildung einer A Eii

Hydrathiille Oy Lo H s

H o wn o
N~
Q
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Grundwissen Chemie 10. Jahrgangsstufe

Sauerstoffatomhaltige organische Verbindungen

Stoffgruppen funktionelle Gruppe / Benennung Beispiel
Alkanole -OH bzw. Hydroxy(l)gruppe
(Alkohole) Ethanol: CH3-CH>-OH

Stammname des Alkans plus Endung

-0l Butan-2-ol: OH

CHs- CH - CHz- CH3

Mehrwertige Alkohole: mehrere Glycerin: Propan-1,2,3-triol (s. Fette!)

Hydroxylgruppen in einem Molekiil
Alkanale Aldehydgruppe (im Beispiel rot) Propanal /H
El?ll(;lehyde) Endung ,,al CHs- CH, -C— (>
Alkanone Ketogruppe (im Beispiel rot) Propanon
(Ketone) Endung ,,on* CIIH3\

CH;- C=(»
Beide besitzen eine Carbonylgruppe:
C=0>

Alkanséduren Carbonséuregruppe oder Ethansdure (Essigsdure)
(Carbonséuren) Carboxylgruppe OH

Endung ,,séure* CH;-C=0>
Stoffeigenschaften | Loslichkeit: ., Gleiches [0st sich in Gleichem *

CH;-CH,-OH
o

Alkylrest
(unpolar)

Hydroxy-Gruppe
(polar)

Ethanol 16st sich gut in H>O (polar), da Wasserstoffbriicken zueinander ausgebildet werden
koénnen. Zunehmende Kettenldnge — unpolarer Rest iiberwiegt immer stirker —
Loslichkeit in H>O nimmt ab. Loslichkeit in unpolaren Losungsmitteln (z.B. Benzin)

nimmt dafiir zu.

Siedetemperatur: Siedetemperatur der Alkohole deutlich hoher als bei Alkanen gleicher
Kettenlidnge, da Wasserstoftbriicken zwischen den Molekiilen wirken konnen.
Siedetemperatur steigt mit zunehmender Kettenlinge — Zunahme der London-

Dispersions-Wechselwirkungen.
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Grundwissen Chemie 10. Jahrgangsstufe

3. Donator-Akzeptor-Reaktionen: Siure-Base-Reaktionen - Protoneniiberginge
Saure Eine Séure ist ein Protonendonator Wasserstoffchlorid HCl ~ Salpetersdure HNO3
Ein Proton ist ein H™-Ion Schwefelsdure H,SO4 Kohlensédure H,CO3
Phosphorsaure H3PO4
Base Eine Base ist ein Protonenakzeptor Ammoniak NH3

Saure Losung

Saure Losungen enthalten Oxonium-
Tonen (H30")

HCl+H:0 — H;0" (aq) + Cl(aq),
'

Salzsdure
Die Sdure Chlorwasserstoff reagiert mit Wasser zu einer
sauren Losung, der Salzsdure.

Basische Basische Losungen enthalten Hydroxid-Ionen |NH;+H>O — NH4' (aq) + OH(aq)
Losung (OH)
Die Base Ammoniak reagiert mit Wasser zu einer basischen
Losung.
Lost man Hydroxide in Wasser, dann erthélt man Laugen:
Natronlauge: NaOH(aq) — Na'(aq) + OH (aq)
Kalilauge: = KOH(aq) — K" (aq) + OH (aq)
Kalkwasser: Ca(OH) »(aq) — Ca*" (aq) + 2 OH" (aq)
Protolyse Reaktion, bei der ein Proton von einem
Molekiil auf ein anderes iibergeht H,O + HCl — H30"(aq) + Cl'(aq)
Ampholyt Ampholyte sind Teilchen, die je nach Beispiel: Wasser
Reaktionspartner als Séure als auch als H,O + NH; — NH4 (aq) + OH(aq)
Base reagieren konnen. Wasser ist Protonendonator
H,O + HCl — H;O"(aq) + Cl(aq)
Wasser ist Protonenakzeptor
pH-Wert Der pH-Wert ist ein MaB fiir die pH = -log ¢(H;0")
Konzentration an Oxonium-Ionen in einer pH 7 = neutral
wassrigen Losung. pH>7 = basisch
pH<7 = sauer
Neutralisation |Oxonium-Ionen einer sauren Losung reagieren | Beispiel:
mit den Hydroxid-Ionen einer basischen HCl(aq) +NaOH(aq) — NaCl(aq) + H.O
Losung exotherm zu Wassermolekiilen. Es Salzsdure reagiert mit Natronlauge zu einer Kochsalzlésung
entsteht eine neutrale Salzlosung. Ausfiihrliche lonengleichung:
H;0" (aq) + Cl'(aq) +Na’ (aq) + OH (aq)
— CI'(aq) +Na' (aq) +2 H0
Titration Methode zur Ermittlung der Konzentration einer Stoffmenge. Man tropft eine MaBlosung (bekannte

Konzentration) zu einem bestimmten Volumen der Probeldsung, bis der Aquivalenzpunkt erreicht
ist, sichtbar durch Farbumschlag eines geeigneten Indikators

pH-Indikator

Ein pH-Indikator ist ein Stoff, dessen Farbe
abhéngig vom pH-Wert ist.

sauer neutral  basisch
Bromthymolblau: gelb griin blau
Phenolphthalein: farblos farblos violet
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Grundwissen Chemie 10. Jahrgangsstufe

Donator-Akzeptor-Reaktionen: Redoxreaktionen - Elektroneniiberginge

Reduktionsmittel: | Stoff der Elektronen an einen anderen J» Metalle, H,
Stoff abgibt = Elektronendonator

Oxidationsmittel: | Stoff der Elektronen von einem anderen } 02 H;0, KMnO,
Stoff aufnimmt = Elektronenakzeptor ) N

Reduktion: Elektronenaufnahme Wasserstoffperoxid, Kaliumpermanganat

Oxidation: Elektronenabgabe

Redoxreaktion Beispiel: Natrium reagiert mit Chlor zur Natriumchlorid

Reduktionsmittel (wird selbst oxidiert)

Abgabe je le (Oxidationszahl wird grofer)

| \%
0 +I -1

0
2Na + =>Cl - 2 Na* + 2CI
/ | 2 /T\

Aufnahme je 1 e (Oxidationszahl wird kleiner)

Oxidationsmittel (wird selbst reduziert)

Oxidationszahl:
Fiktive oder reelle Ladung eines Atoms. Wichtig zur Erstellung von Redoxgleichungen.
Oxidationszahl Beispiel
Elemente 0 0 0 0 0
H> Mg N> Fe
Metallatome in Verbindungen positiv, haufig + -1 +HII -1I
Hauptgruppen- NaCl AlLO3
nummer
Wasserstoff in Verbindungen +1 +] -II +[+VI -11
: H0 H> SO4
Ausnahme: Metallhydride -1 I -1
CaHz
Fluor in Verbindungen -1 +1-1
HF
Sauerstoff in Verbindungen Ausnahme: -1I s. Beispiele oben
H,0, Wasserstoffperoxid -1
In Verbindungen ist die Summe der s. Beispiele oben
Oxidationszahlen = 0 +V -11 +VII -II
Bei Molekiil-lonen ist die Summe der NO5 MnOy4
Oxidationszahlen gleich der lonenladung Nitrat-Ton Permanganat-Ton

Oxidationszahl in organischen Verbindungen:
Die Bindungselektronen werden dem elektronegativeren Atom zugeordnet. Bei C-C Bindung wird jedem C-Atom ein Elektron zugeordnet.
Urspriingliche Zahl der VE - zugeordnete Bindungselektronen = OZ

Ethanol:
HOH
H-C-C-0O-H
0o

4 Valenzelektronen - 5 Bindungselektronen: OZ = -1

4 Valenzelektronen - 7 Bindungselektronen: OZ =—III :

Aufstellen von Redoxgleichungen s. Methodenblatt!
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Methodenblatt: Benennen verzweigter Alkane

1. Festlegen der Hauptkette:
Langste durchgehende Kette von Kohlenstoffatomen bildet den Alkan-Stammnamen. Bei mehreren
Ketten gleicher Lange: Hauptkette ist die Kette mit den meisten Seitenketten.

2. Benennen der Seitenketten (Alkylgruppen): Endsilbe ,-an* durch ,-yl* ersetzen.

3. Nummerieren der Hauptkette:

Von dem Ende her beginnen, von dem zuerst eine Seitenkette abzweigt, insgesamt mdglichst niedrige
Positionsnummern. Bei mehreren Moglichkeiten: alphabetisch vorrangige Alkylgruppe erhalt niedrigere
Nummer.

4. Vollstindige Benennung:

Namen der Seitenketten in alphabetischer Reihenfolge ordnen und deren Positionsnummer davorsetzen. Mit
Bindestrichen abtrennen. Gleiche Seitenketten durch die Vorsilben di, tri, tetra,... zusammenfassen.
Positionsnummern durch Kommas trennen. Namen des Stamm-Alkans hinzufiigen.

.
CHy—CHl,— CH
! 2 3]

CH,— CH,™—CH, 3-Methylhexan

ein Heptan-Isomer  C7Hi6
CH3 CH2_ CH3

CHg— CH —CHy— CH— CHz— CHy—CH; 4-Ethyl-2-methylheptan
l e 3 4 S 6 7 ein Dekan-Isomer CioHx»

CHs CH,—CH;,
CHs— CH;—C — CH —CHz—CH;

|
6 5 4cH, 2 3-Ethyl-4,4-dimethylhexan

ein Dekan-Isomer CioHz

Methodenblatt Erstellen von Redoxgleichungen
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Grundwissen Chemie 10. Jahrgangsstufe

Beispiel:  Ubergiefit man ein Kupferblech mit Salpetersiiure, dann entweicht das braune Gas
Stickstoffdioxid. Die Losung fdrbt sich griinblau, da Kupfer(ll)-lonen entstanden sind.

1. Hilfsgleichung erstellen (Edukte/Produkte) Cu + HNO; - NO;+ Cu?*
-2¢
I
2. Oxidationszahlen ermitteln und ggf. 0  HI+V-II  +IV-ID +I
Elektronenwanderung einzeichnen Cu+ HNO;s; - F]Oz + Cu?*
+e°
3. Teilgleichungen erstellen und mit Oxidation: Cu -  Cu* +2¢
der Zahl der aufgenommenen bzw.
abgegebenen Elektronen ergidnzen Reduktion: HNOs; +e - NO2
4. Ladungsbilanz priifen und evtl. Oxidation: Cu - Cu* +2¢

ausgleichen mit H3O" in sauren Losungen
oder mit OH" in basischen Losungen Reduktion: HNO;3 +e¢ +H30" - NO

5. Atombilanz mit H>O- Molekiilen Oxidation: Cu -  Cu*" +2¢
ausgleichen
Reduktion: HNO; +e¢ +H;0" - NO, + 2HO

6. Elektronenbilanz ausgleichen Oxidation: Cu - Cu* +2¢
mit Faktor (falls notwendig)

Reduktion: HNO; +e + H;:O" - NO, + 2
H>O | 2
7. Gesamtgleichung erstellen
evtl. kiirzen Gesamtgleichung: Cu+2 HNOs + 2 H;O" - 2 NO; + 4 H,O + Cu**
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