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1. Atombau 

1.) Elementarteilchen und Atombau 

 Elementarladung e = 1,6 10-19 C 
 Atomare Masseneinheit u = 1,661 10-27 kg = 1Da 
 Atom = neutral (nProtonen = nElektronen); Ion = geladen (nProtonen ≠ nElektronen) 

Elementarteilchen: 

 Neutronen n (keine Ladung) 
 Protonen p (Ladung +e)  
 Elektronen e (Ladung -e) 

Atomkern 

 Positiv geladen, besteht aus Protonen und Neutronen 
 Geringer Durchmesser, aber Hauptanteil der Masse des Atoms 
 Anzahl n Neutronen ≥ n Protonen 
 Isotopenchemie, radioaktiver Zerfall, Kernfusion 

Atomhülle 

 Negativ geladen, Elektronen 
 Großer Durchmesser, kaum Masse 
 Verantwortlich für chemische Eigenschaften des Atoms (äußere Elektronen), chemische 

Bindung, Reaktivität 

 

2.) Elemente und Isotope 

Element (vgl. PSE): 𝑀௓
஺  mit Z=Ordnungszahl (=Protonenzahl=Elektronenzahl); M = Elementsymbol; 

A = Massezahl = p + n 

→ Elemente sind Atome gleicher Ordnungszahl (Protonenzahl) 

Isotope 

 Atome gleicher Ordnungszahl (Z), unterschiedliche Massezahl (A) → unterschiedliche Anzahl 
Neutronen 

 Z.B. 𝐶଺
ଵଶ  und 𝐶଺

ଵଷ  
 Isotope Wasserstoff: Protium (n=0), Deuterium (n=1), Tritium (n=2) 
 Isotope schwerer Elemente ab Po und Tc radioaktiv (spontaner Zerfall → Radioaktivität) 

Radioaktive Strahlung 

Reichweite:  

 α-Strahlung: Luft cm; Gewebe μm 
 β-Strahlung: Luft cm-m; Gewebe cm 
 γ-Strahlung: Luft km 
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Positron = 
Antiteilchen 
Elektron 

 

Medizintechnik: Tumore können nach Einnahme radioaktiver Stoffe mittels PET (Positron-Emissions-
Tomographie) erkannt werden 

 

3.) Atommasse, Stoffmenge 

Atommasse 

 Angabe der relativen Atommasse in u (p: 1,0073u; n: 1.0087u; e: 0,0005u) 
 𝐶଺

ଵଶ  = 12,000u (nach Definition); 𝑁𝑎ଵଵ
ଶଷ  ≈ 23u 

 Durchschnittliche Atommasse: Elemente kommen als Isotopengemisch vor; die Häufigkeit 
wird bei der Berechnung berücksichtigt → relative Atommasse (Ar), keine Einheit 

Massendefekt: 

Die Masse eines Atoms entspricht nicht genau der Summe der Massen der Teilchen, sondern ist 
geringer. Masse kann in Energie umgewandelt werden (E = mc2). Je höher der Massendefekt, desto 
stabiler ist der Atomkern. Höchster Massendefekt bei Fe. 

Stoffmenge n 

 Stoffmenge n = Anzahl Moleküle in einer Stoffportion (Einheit: mol) 
 1 mol = 6,022*1023 Teilchen 
 Avogadro-Zahl: NA=6,022*1023 (per Definition Anzahl Atome in 12,000g 𝐶଺

ଵଶ ) 

 Formel: 𝑛 =
௠

ெ
 (mit m = Masse Stoffportion, M = Molare Masse →siehe PSE) 

 

4.) Elektronenhülle 

Bohrsches Atommodell Elektronen im Atom auf unterschiedlichen Energieniveaus (veraltet): 

Schale Hauptquantenzahl n Maximale Elektronenzahl 
K 1 2 
L 2 8 
M 3 18 
N 4 32 

 

Quantenmechanik (Wellenmechanisches Atommodell) 

 Elektronen haben Wellen- und Teilchencharakter 
 Elektronen liegen auf diskreten Quantenmechanik-Energieniveaus 
 Orbitale = Aufenthaltswahrscheinlichkeiten der Elektronen (zu 90%) 
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Klassifizierung der Orbitale 

Orbitale werden durch vier Quantenzahlen n, l, m, s definiert: 

1) Hauptquantenzahl n (Hauptenergieniveau, Schale); je größer n, desto größer ist die Energie 
des Elektrons; max. Zahl Elektronen: 2n2  n = 1,2,3, ... 

2) Nebenquantenzahl l (räumliche Gestalt des Orbitals, Bahndrehimpuls); Buchstaben für sharp, 
principal, diffuse, fundamental    l = 0, 1, …, (n-1) / s, p, d, f-Orbitale 

3) Magnetquantenzahl m: Orientierung des Orbitals im Raum (räumliche Ausrichtung), wenn 
von außen ein Magnetfeld angelegt wird  m = -l, -(l-1), …, (l-1), l 

4) Spinquantenzahl (Spin des Elektrons), wird benötigt, um Elektron vollständig zu beschreiben
       s = +0,5 / -0,5 

 n, l, m identifizieren Orbital; in jedem Orbital können sich zwei Elektronen aufhalten 
 n, l, m, s identifizieren Elektron 
 zwei Elektronen in einem Orbital bezeichnet man als gepaarte Elektronen (entgegengesetzte 

Spins heben sich in magnetischen Eigenschaften auf) 
 Pauli-Prinzip: alle e- in einem Atom müssen sich unterscheiden, dürfen nicht in allen vier 

Quantenzahlen übereinstimmen 

Aussehen der Orbitale: 

 

Orbitalbesetzung: 

 Zunächst werden Atomorbitale mit niedrigster Energie besetzt (Natur bevorzugt Zustand 
geringer Energie) 

 Orbitale gleicher Nebenquantenzahl haben das gleiche Energieniveau 
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 Hund‘sche Regel: energiegleiche (entartete) Orbitale werden zunächst einfach besetzt 
(maximale Anzahl ungepaarter Elektronen) 

 Besetzungsschema der Orbitale wird auch als Elektronenkonfiguration bezeichnet 
 

 Beispiel Schreibweise:  
o 2He: 1𝑠ଶ  
o 17Cl: 1𝑠ଶ2𝑠ଶ2𝑝଺3𝑠ଶ3𝑝ହ alternativ: [𝑁𝑒] 2𝑠ଶ2𝑝ଵ 

 

5.) Periodensystem 

 Elemente zeigen periodisch wiederkehrende Eigenschaften (Spalten im PSE) 
 Chemische Eigenschaften sind von Anzahl Valenzelektronen abhängig 
 Periodensystem: 

o Perioden (Zeilen) → gleiche Hauptquantenzahl n 
o Haupt- und Nebengruppen (Spalten) 

 Elemente mit s- und p-Orbital in Valenzschale: Hauptgruppe; 
zusätzlich d-Orbitale: Nebengruppe  

 Benennung der Hauptgruppen: 1 Alkalimetalle, 2 
Erdalkalimetalle, 6 Chalkogene, 7 Halogene, 8 Edelgase 

Trends im Periodensystem 

 Atomradius: 
o nimmt innerhalb einer Gruppe zu (mit Periode) 
o nimmt innerhalb einer Periode ab (mit Gruppe), aufgrund erhöhter Kernladungszahl 

 Ionisierungsenergie: Energie, um ein Elektron aus dem Atom zu entfernen 
o Nimmt innerhalb einer Periode zu 
o Nimmt innerhalb einer Gruppe ab 

1. Ionisierungsenergie: 𝐴 → 𝐴ା + 𝑒ି 
2. Ionisierungsenergie: 𝐴ା → 𝐴ଶା + 𝑒ି 

 Elektronegativität: empirisches Maß für Fähigkeit eines Atoms Bindungselektronen an sich zu 
ziehen (Pauli-EN) 

o Nimmt innerhalb einer Periode zu (ohne Edelgase) 
o Nimmt innerhalb einer Gruppe ab 
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2. Die chemische Bindung 

1.) Oktettregel und Bindungsarten 

Oktettregel: 

 Alle Atome sind bestrebt formal acht Außenelektronen zu besitzen (außer Edelgase, 
Wasserstoff 2), da die Edelgaskonfiguration besonders stabil ist 

 Dies wird durch eine chemische Bindung mit anderen Atomen erreicht 
 Gilt für Elemente der 1. und 2. Periode 

Moleküle: 

 Bestehen aus min. 2 Atomen, die durch eine chem. Bindung verknüpft sind 
 Alle Elemente (außer Edelgase) kommen in der Natur nicht atomar, sondern als Moleküle vor 
 Einteilung in 

o Ionische und metallische Bindung → Aufnahme / Abgabe von Elektronen 
o Kovalente Bindung → Atome teilen sich Elektronen 

 Art der Bindung ist vom Elektronegativitätsunterschied ∆EN abhängig 

 

 

2.) Ionische Bindung 

 Ionen bestehen oft aus Metall + Nichtmetall → hohe EN-Differenz, ein Element stellt einem 
anderen seine Valenzelektronen vollständig zur Verfügung 

 ∆EN ≈ 1,7 
 Bilden im festen Zustand ein Kristallgitter (Salz) 

Eigenschaften von Salzen: 

 Hoher Schmelz- und Siedepunkt (Stabile Kristallstruktur) 
 Nichtleitend als Kristall (fest), leitend in der Schmelze 
 Hart, spröde → bei seitlicher Verschiebung der Kristallebenen kommt es zur Abstoßung 

zwischen den Ionen 
 Sind gut wasserlöslich, da H2O polar ist und sowohl Kationen als auch Anionen hydratisiert 
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Nomenklatur: 

Kationen: 

 Metalle: Element + ion (eventuell mit Ladungsangabe, z.B. Eisen-(II)-ion) 
 Nichtmetalle: Stammverbindung + iumion (z.B. Ammoniumion) 

Anionen 

 Einatomige und einfache zweiatomige Anionen: -id (z.B. OH Hydroxid, S2- Sulfid, Chlorid) 
 Mehratomige Anionen der Sauerstoffsäuren: -it oder -at (mit -it sauerstoffärmer; -at 

sauerstoffreicher; z.B. 𝑆𝑂ଷ
ଶିSulfit und 𝑆𝑂ସ

ଶି Sulfat) 
 Mehr als zwei Oxianionen: Präfixe Hypo- (weniger Sauerstoff) und Per- (mehr Sauerstoff); 

z.B. Hypochlorit ClO-, Chlorit  𝐶𝑙𝑂ଶ
ି, Chlorat  𝐶𝑙𝑂ଷ

ି, Perchlorat  𝐶𝑙𝑂ସ
ି 

 Zufügen von Wasserstoff: Hydrogen-, Dihydrogen- (Hydrogenphosphat 𝐻𝑃𝑂ସ
ଶି) 

 Wichtige Salze: 

Summenformel Name / Trivialname Summenformel Name / Trivialname 
NaCl Natriumchlorid / Kochsalz NaF Natriumfluorid 
KI Kaliumiodid FeSO4 Eisen-(III)-Sulfat 
NaHCO3 Natriumhydrogencarbonat KClO4 Kaliumperchlorat 
Na2CO3 Natriumcarbonat KOCl Kaliumhypochlorid 
NaHSO3 Natriumhydrogensulfit KMnO4 Kaliumpermanganat 
NaHS Natriumhydrogensulfid Li2CO3 Lithiumcarbonat 
MgSO4 Magnesiumsulfat LiNO2 Lithiumnitrit 
MgCO3 Magnesiumcarbonat LiNO3 Lithiumnitrat 
Na2SO4 Natriumsulfat NaNO2 Natriumnitrit 
BaSO4 Bariumsulfat Na2S2O3 Natriumthiosulfat 
CaSO4 Calciumsulfat ZnO Zinkoxid 
AgNO3 Silbernitrat   
CaCO3 Calciumcarbonat   

 

3.) Metallische Bindung 

 Elektronen des Metalls sind beweglich (Elektronengas) 
 Metallgitter aus positiven Metallionen (Atomrümpfe), verschiedene Gittertypen (3D-

Anordnung; z.B. kubisch, hexagonal)) 
 Kationen teilen sich Elektronen 

Eigenschaften Metalle: 

 Hohe Leitfähigkeit, hohe Wärmeleitfähigkeit 
 Hohe Duktilität (Verformbarkeit), nicht spröde 
 Metallischer Glanz 

Einteilung der Metalle 

 Dichte: Leichtmetalle (𝜌 < 4,5
௚

௖௠య), Schwermetalle (𝜌 > 4,5
௚

௖௠య) 

 Schmelztemperatur: niedrig (unter 600°), mittel (600-1100°), hoch (über 1100°) schmelzende 
Metalle 

 Oxidierbarkeit: unedle Metalle (Natrium, Magnesium), edle Metalle (Silber, Gold, Platin) 

Metalle: eine Atomsorte, Legierungen: homogenes Gemisch mehrerer Metalle 
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4.) Kovalente Bindung 

 Auch Atombindung, Elektronenpaarbindung 
 Valenzelektronen bilden gemeinsam Elektronenpaare (teilen sich die Elektronen) 
 Gerichtete Bindung 
 Einfachbindung oder Mehrfachbindung (z.B. Doppelbindung bei Sauerstoff) 
 unpolare Bindung (kaum EN-Unterschied, <0,4), gleichmäßige Verteilung der Elektronen, 

z.B.: H2, Bindungen aus zwei identischen Atomen 
 polare Atombindung → Ladungsschwerpunkt 

Molekülorbital-Theorie: 

 Beschreibt die Bindungsverhältnisse in Molekülen 
 Molekülorbitale (MO) = Linearkombinationen von Atomorbitalen (AO) 
 Delokalisierung von Atomorbitalen, gemeinsame Schalen 
 Antibindendes MO: Subtraktion der beiden MO (keine Überlagerung) 

σ-Orbital: 

 Rotationsachse bezüglich der Bindungsachse 
 Beim H-Atom: durch Überlappung der zwei s-Orbitale entsteht das σ-Orbital (bindendes MO) 
 Hauptbindung; ist bei Molekülen immer 

vorhanden 

π-Orbital:  

 Ebene Knotenfläche, entlang der 
Bindungsachse 

 Weniger starke Bindung 
 Überlagerung von senkrecht zur 

Bindungsachse stehenden p-Orbitalen 
 Bei Doppel- und Dreifachbindungen (z.B. Stickstoff: ein σ-Orbital, zwei π-Orbitale) 

Lewis-Schreibweise: 

Darstellung der Valenzelektronen durch Striche (zwei Elektronen) und Punkte (ein Elektron); Ziel ist 
immer eine Edelgaskonfiguration (8 Elektronen) 

 Vereinfachte Darstellung: es wird nicht 
zwischen Orbitalen unterschieden 

 Innere Schalen werden nicht dargestellt 
 Begrenzte Darstellung: O2 ist in Wirklichkeit ein Diradikal und hat keine Doppelbindung 

Polare Atombindung: 

Aufgrund einer großen Elektronegativitätsdifferenz zwischen den 
Bindungspartnern, kommt es zu einer unsymmetrischen Ladungsverteilung 
des bindenden Elektronenpaars → partiell positive und negative Ladung  

 Größte Differenz bei HF (bei allen Halogensäuren stark)  

Bindungsdissoziationsenergie (BDE): benötigte Energie, um eine Bindung 
aufzulösen 
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VSEPR-Theorie: 3D – Struktur eines Moleküls 

 Elektronenpaare stoßen sich ab, je nach Anzahl der Elektronenpaare ergeben sich die 
Strukturen linear (2), trigonal eben (3), tetraedrisch (4) 109,5° 

 Bei freien Elektronenpaaren sind die Winkel etwas anders, da diese mehr Platz in Anspruch 
nehmen (räumlich anspruchsvoller) 

Molare Masse: 

 Summe aus den molaren Massen der Elemente (mit Indexzahlen multiplizieren) 
 Einheit: g/mol; Symbol: M 
 Entnahme der Indexzahlen aus der Summenformel des Moleküls (Elemente höherer EN stehen 

rechts, ist auch im Namen so) 
 Masse, die 1mol des Atoms / Moleküls hat 
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3. Zustandsformen, Phasengleichgewichte 

1.) Aggregatszustände 

Vergleich: Die chemische Bindung basiert auf intramolekularen Wechselwirkungen, die 
Aggregatszustände basieren auf intermolekularen Wechselwirkungen. 

Aggregatszustände: 

 Aggregatszustand eines Stoffes wird durch Verhältnis von kinetischer Energie Ekin 
(ungerichtete thermische Bewegung) und zwischenmolekularen Kräften Einter entschieden 

 Fest: Ekin << Einter; Stoff behält Form und Volumen bei 
 Flüssig: Ekin ≈ Einter; Stoff behält Volumen bei, Form passt sich an 
 Gasförmig: Ekin >> Einter; hat weder bestimmtes Volumen noch Form, Stoff füllt den Raum aus 

Gase: 

 Ideales Gas (Modell für theoretische Betrachtung von Gasen): Gasteilchen sind Punkte ohne 
räumliche Ausdehnung, ohne Wechselwirkungen und ohne eigenes Volumen 

o Beschreibung: 𝑝 ⋅ 𝑉 = 𝑛 ⋅ 𝑅 ⋅ 𝑇 (mit p = Druck; n = Stoffmenge; T =Temperatur in K; 
V = Volumen; R = ideale Gaskonstante = 8,314 J/mol*K) 

 Reale Gase: Wechselwirkungen und Eigenvolumen, vor allem bei niedrigen Temperaturen 
und hohen Drücken 

Flüssigkeiten: 

 Wechselwirkungen zwischen Teilchen, sie werden in einem bestimmten Volumen 
zusammengehalten 

 Beweglich (mikro- und makroskopisch), weniger als bei Gasen 
 Werden die Anziehungskräfte überwunden, verdampfen die Teilchen (Dampfphase); 

Abhängig von Stoff und Temperatur 

Festkörper: 

 Kristallin: regelmäßige Anordnung der Teilchen auf festen Positionen, z.B. im Ionengitter 
(Salze), Diamant, Schnee (Molekülkristalle) 

 Amorph: keine geordnete 3D-Struktur, wie Flüssigkeit aufgebaut, jedoch ohne Bewegung 

 

2.) Zwischenmolekulare Wechselwirkungen 

 Elektrostatische Wechselwirkungen (Dipol-Dipol, Ionen-Dipol) 
 Wasserstoffbrückenbindungen (spezielle Dipol-Dipol WW) 

o Besonders stabile Verbindung zwischen H und O, N, S oder F 
(stark elektronegativ) 

o Hat großen Einfluss auf physikalische Eigenschaften (z.B. 
Schmelzpunkt) 

 Van-der-Waals-Wechselwirkungen (spontane, temporäre Dipole) 
 Hydrophobe Wechselwirkungen 
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3.) Phasenumwandlungen 

 Energie des Systems steigt von fest → flüssig → gasförmig 
 Phasendiagramm: stellt Aggregatszustand in Abhängigkeit von Temperatur und Druck dar 

o Triplepunkt: alle drei Phasen gleichzeitig in Gleichgewicht 
o Besonderheit bei Wasser: Schmelzkurve hat eine negative Steigung (Dichteanomalie 

des Wassers → Maximum bei 4°C) 

 

Destillation (Verfahren zur Stofftrennung): 

 Voraussetzung: Reinstoffe eines Stoffgemisches haben unterschiedliche Siedepunkte 
 Temperatur zwischen Siedepunkten, ein Stoff verdampft, einer bleibt flüssig 
 flüchtigerer Stoff reichert sich im Destillat an 
 Vakuumdestillation: Destillation unter vermindertem Druck 

Sublimation (Verfahren zur Stofftrennung): Phasenübergang fest-gasförmig, im Vakuum 

 Gefriertrocknung: 
o Sublimation von Wasser (Eis); Lyophylisieren 
o Verdampfungsenthalpie hält Wasser in der festen Phase 
o schwerflüchtige Substanzen bleiben als Pulver im Kolben zurück 
o schonende Methode zur Trocknung thermolabiler Verbindungen 

 

4.) Gemische und Phasengleichgewichte 

Gemisch: Substanz aus wenigstens zwei Reinstoffen 

Homogene Gemische: 

 Vermischung auf molekularer Ebene → eine einzige Phase 
 Erscheint optisch wie ein Reinstoff 
 Beispiele: Gas: Luft (N2, O2, Ar, CO2); Feststoff: Legierung; Flüssigkeit: Lösung (besteht aus 

einem oder mehreren gelösten Stoffen, die molekular-dispers in einem Lösungsmittel verteilt 
sind 

 Konzentration: 𝑐 =
௡

௏
 mit c = Konzentration des Stoffes (in mol/l bzw. mol/dm3), n = 

Stoffmenge des Stoffes; V = Volumen der Lösung (nicht des Lösungsmittels) 
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Heterogene Gemische: 

 Dispersionen: Stoffe bilden jeweils eine eigene Phase 

 Grenzfall: kolloidale Lösungen (dispergierte Teilchen 3-200 nm); fließende Grenze zwischen 
homogen und heterogen 

Verhalten von Stoffen in Mehrphasengemischen: 

 Verteilungsgleichgewicht (wichtig bei Reinigung und Trennung von Stoffgemischen) 
 Dynamische Gleichgewichte (makroskopischer Zustand bleibt); die Prozesse kompensieren 

sich in der Summe 
 Gleichgewichtskonstante K: 

𝐾(𝑇) =
𝑐(𝑃ℎ𝑎𝑠𝑒 1)

𝑐(𝑃ℎ𝑎𝑠𝑒 2)
= 𝑘𝑜𝑛𝑠𝑡𝑎𝑛𝑡 

Löslichkeit von Gasen in Flüssigkeiten (Henry-Dalton-Gesetzt) 

 𝐾 =
௉௔௥௧௜௔௟ௗ௥௨௖௞ ௗ௘௦ ீ௔௦௘௦ ௣(஺)

௄௢௡௭௘௡௧௥௔௧௜௢௡ ௜௡ ி௟ü௦௦௜௚ ௖(஺)
→ Verhältnis muss erhalten bleiben 

 Taucherkrankheit (erhöhte Löslichkeit von N2 im Blut), bei zu schnellem Auftauchen kommt 
es zur Bläschenbildung in Gefäßen und Gefäßschäden und Embolien 

Adsorption an Oberflächen: 

 Adsorption: Auf der Oberfläche (Wechselwirkung eines Stoffes 
mit fester Oberfläche); vgl. Absorption: Im Phaseninneren 

 Abhängig von Konzentration, Partialdruck von Stoff A; 
Wechselwirkung mit Oberfläche; Oberfläche des 
Adsorptionsmittels  

 Anwendung: Stofftrennung (Chromatographie: Lösungsmittel 
durch Kieselgel mit unterschiedlichen Fraktionen, 
Geschwindigkeit der Fraktionen abhängig von Wechselwirkung 
mit Kieselgel; als feste Phase ist auch Zellulose (Filterpapier) möglich)  

Lösung von Salzen: 

 Salze dissoziieren in Wasser zu hydratisierten Ionen 
 Löslich aufgrund von Ionen-Dipol-Wechselwirkung 
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 Solvatation: Umhüllung eines Moleküls oder Ions durch Lösungsmittelmoleküle 
 Hydratisierungsenergie (Hydratationsenergie ∆HHyd) ↔ Gitterenergie (Kristall) ∆HGitter 

o Je größer die Ladung und je kleiner der Radius der Ionen sind, desto höher ist die 
Gitterenergie 

o Je größer die Ladung und je kleiner der Radius der Ionen ist, desto größer ist die 
Hydratationsenergie 

 Löslichkeitsprodukt: Konstante, gibt maximale Löslichkeit eines Salzes in einer Lösung an 
o 𝐿ఘ = [𝐴]௠ × [𝐵]௡ mit A und B Ionen des Salzes (z.B. BaSO4) 

Diffusion entlang eines Konzentrationsgradienten: 

 Passive Diffusion, Moleküle wandern von hoher zu niedriger Konzentration 
 Gleichverteilung wird angestrebt 
 Zur Ausbildung von Konzentrationsgradienten sind Energie und semipermeable Membranen 

notwendig 
 Dialyse: Diffusion durch semipermeable Membran; Blutreinigung: Trennung von 

Blutkomponenten und unerwünschten Stoffwechselprodukten (z.B. Harnstoff) 
 Osmose: 

o Membran ausschließlich für Lösungsmittel durchlässig 
o Lösungsmittelmoleküle wandern von reiner Phase zu konzentrierter Lösung 
o GG aus Konzentrationsgradient und hydrostatischem Druck → osmotischer Druck 
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4. Chemische Reaktionen und Kinetik, Thermodynamik 

1.) Reaktionsgleichungen 

Chemische Reaktion = Stoffumwandlung: 𝑎𝐴 + 𝑏𝐵 → 𝑐𝐶 + 𝑑𝐷 (Edukte → Produkte) 

 a, b, c, d sind stöchiometrische Faktoren (ganze Zahlen) und müssen ausgeglichen werden 
o bestimmen Anzahl beteiligter Moleküle, Stoffmenge n in mol 
o Masse m in g kann stöchiometrisch berechnet werden (n=m/M)  

 bei chemischen Reaktionen bleiben Zahl der Atome, Masse und Ladung erhalten 
(Erhaltungsgrößen) 

Aufstellen von Reaktionsgleichungen: 

1) Alle Edukte und Produkte aufschreiben 
2) Massen- und Ladungsbilanz aufstellen und ausgleichen 
3) Formel auf ganzzahlige Werte erweitern 

 

2.) Thermodynamik 

→ Energetische Betrachtung chemischer Reaktionen 

→ beschreibt Änderung der Energiezustände der Moleküle während der Reakton 

1. Hauptsatz der Thermodynamik: Energie kann weder erschaffen noch vernichtet werden 

 Energie tritt z.B. in Form von chemischen Bindungen (chemische Energie), Thermischer 
Energie (Wärme), Elektromagnetischer Strahlung, elektrischer Energie oder mechanischer 
Energie in Erscheinung 

 Einheit: Joule; 1J = 1Nm = 1Ws 

Systeme: 

 Offen: Energie- und Stoffaustausch mit Umgebung 
 Geschlossen: Energieaustausch mit Umgebung, kein Stoffaustausch 
 Abgeschlossen: kein Energie-, kein Stoffaustausch mit Umgebung 

Innere Energie U: 

→ Summe aller kinetischen und potentiellen Energiewerte sämtlicher Bestandteile des Systems 

 Z.B. Verbindungen:  Energie der Bewegung der Teilchen, Rotationen, Vibrationen, 
Kernenergie, Elektronen 

 Keine absoluten Werte, nur Differenzen (Veränderung des Energiezustandes vor und nach der 
Reaktion); ∆U 

 ∆U = Q + W (Q: Wärme, W: Arbeit) 
 Es wird ein möglichst geringer Energiezustand angestrebt 

Enthalpie ∆H: 

→ Wärme bei konstantem Druck 

 Reaktionsenthalpie: ∆H = HProdukte – HEdukte  
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 Bindungsdissoziationsenergie (BDH): Energie der Homolyse (Energie der Bindung) 
 𝛥ோ𝐻 = ∑𝐵𝐷𝐸(𝐸𝑑𝑢𝑘𝑡𝑒) − ∑𝐵𝐷𝐸(𝑃𝑟𝑜𝑑𝑢𝑘𝑡𝑒); Achtung: Anzahl der Bindungen müssen mit 

einberechnet werden (z.B. H2O: 2* O-H) 

exotherm und endotherm: 

 exotherm: ∆H < 0; Während der Reaktion wird Energie frei 
 endotherm: ∆H > 0; Während der Reaktion wird Energie aufgenommen 

Entropie S: 

 Maß für die Unordnung eines Zustands 
 Grund für das freiwillige Ablaufen von endothermen Prozessen; neben Enthalpie zweite 

Triebkraft einer Reaktion 
o ∆S > 0: Unordnung nimmt zu 
o ∆S < 0: Unordnung nimmt ab 

 Es wird eine möglichst große Unordnung angestrebt 

2. Hauptsatz der Thermodynamik: Bei einem Prozess in einem abgeschlossenen System muss sich die 
Reaktionsentropie erhöhen oder konstant bleiben  

 ∆S = 0 reversibel 
 ∆S > 0 irreversibel  dies gilt nur für abgeschlossene Systeme! 

Gibbs-Helmholtz-Gleichung 

𝛥𝐺 = 𝛥𝐻 − 𝑇 ⋅ 𝛥𝑠 mit T: Temperatur in K 

 ∆G < 0: Exergon (freiwillig) 
 ∆G > 0: Endergon (nie freiwillig)  

Standardbildungsenthalpie ∆fH0: 

Reaktionsenthalpie bei der Bildung von 1mol 
einer chemischen Verbindung aus den Elementen (in ihrer stabilsten Modifikation, d.h. O2 nicht O) 
unter Standardbedingungen 

 ∆fH0 von Elementen ist Definitionsgemäß null 
 𝛥ோ𝐻 = 𝛥௙𝐻(𝑃𝑟𝑜𝑑𝑢𝑘𝑡𝑒) − 𝛥௙𝐻(𝐸𝑑𝑢𝑘𝑡𝑒) 
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3.) Kinetik 

→ beschreibt Geschwindigkeit, mit der sich die Konzentration der Edukte und Produkte ändert: mit 
welchem Tempo das Gleichgewicht erreicht wird 

 Reaktionsgeschwindigkeit: Änderung der Konzentration der Substanz pro Zeiteinheit 
o Beeinflusst durch: Aggregatszustand, Konzentration, Temperatur, Katalysator  

 𝑣 =
ௗ௖(஺)

ௗ௧
 

 Aktivierungsenergie: Energie, die aufgebracht werden muss, damit eine chemische Reaktion 
abläuft 

 

4.) Chemisches Gleichgewicht 

Gleichgewichtskonstante K: 

𝐾 =
[𝐶]௖ ⋅ [𝐷]ௗ

[𝐴]௔ ⋅ [𝐵]௕
 

∆G = -T*R*ln(K) 

 Anwendung z.B. bei der Synthese von Stickstoff (Haber-Bosch-Verfahren) 

Prinzip von Le Chatelier: 

Wird ein chemisches Gleichgewicht gestört, verschiebt sich das Gleichgewicht entgegen dieser 
Störung 

 Störungen sind Änderung von 
o Temperatur: Temperaturerhöhung führt zur Verschiebung des GG nach rechts 

(endotherm) oder nach links (exotherm) 
o Druck: bei Änderung der Anzahl der Gasteilchen relevant, Druckerhöhung → GG auf 

Seite der niedrigeren Teilchenanzahl 
o Konzentration: 
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5.) Säuren und Basen 

1.) Säure-Base-Definition (nach Broensted) 

 Bei der Reaktion werden Protonen (H+) übertragen, hierbei gibt die Säure ein Proton ab 
(Donor / Protonendonator) und die Base nimmt ein Proton auf (Akzeptor / Protonenakzeptor) 

o Säure: besitzt ein polar gebundenes H-Atom, saure Lösungen enthalten vor allem 
H3O+-Ionen 

o Base: besitzt min. ein freies Elektronenpaar, alkalische Lösungen enthalten OH—Ionen 
o Heterolytische Bindungsspaltung 

 Säure-Base-Reaktionen sind GG-Reaktionen 

 

 Unter konjugierten Paaren (korrespondierend) versteht man Teilchen, die sich nur durch ein 
Proton unterscheiden: z.B.: H2O und H3O+ 

 Ampholyt (amphoteres Teilchen): Teilchen, welches sowohl als Säure als auch als Base 
reagieren kann (H2O, NH3); die Funktion richtet sich nach der Art des Reaktionspartners 

 Neutralisationsreaktion: 𝐻ଷ0ା + 𝑂𝐻ି → 2 𝐻ଶ0 

 

2.) pH-Wert 

 Ionenprodukt des Wassers: KW = c(H3O+) c(OH-) = 10-14 mol2/l2 
 Der pH-Wert lässt sich aus der Konzentration der H3O+ -Ionen bestimmen: 

𝑝𝐻 = − log[𝐻ଷ0ା]  𝑝𝑂𝐻 = − log[0𝐻ି] 

pH + pOH = 14 

 pH < 7: sauer; pH = 7: neutral; pH > 7: alkalisch, basisch 

 

3.) Stärke von Säuren und Basen 

 Unterscheidung von starken und schwachen Säuren / Basen 

 Säurekonstante: 𝐾௦ =
[஺ష]⋅[ுయைశ]

[ு஺]
 𝑝𝐾௦ = − log 𝐾௦ 

o Starke Säure: pKs < 0 
o Schwache Säure: pKs > 0 

 Basenkonstante: 𝐾஻ =
[஻ுశ][଴ுష]

[஻]
 𝑝𝐾஻ = − log 𝐾஻ 

 pKS + pKB = 14 → konjugierte Paare: starke Säure ↔ schwache Base 

Berechnung des pH-Werts: 

 Bei starken Säuren protolysiert die Säure vollständig, daher gilt:  𝑝𝐻 = − log[𝐻𝐴]଴ 
o Die 0 bedeutet Anfangskonzentration 

 Schwache Säuren:  𝑝𝐻 =
ଵ

ଶ
(𝑝𝐾ௌ − log[𝐻𝐴]଴) 

 Schwache Basen:  𝑝𝑂𝐻 =
ଵ

ଶ
(𝑝𝐾஻ − log[𝐵]଴) 
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Auswahl an Säuren und Basen:  

Säure / konjugierte Base  Summenformel pKS Anmerkung 
Chlorwasserstoff / Chlorid HCl / Cl- -6 Salzsäure 
Salpetersäure / Nitrat HNO3 / NO3

- -1,3  
Essigsäure / Acetat H3C-CO2H / H3C-

CO2
- 

4,8 ähnlich Ameisensäure / Formiat 

Ammoniumion / Ammoniak NH4
+ / NH3 9,3  

Kohlensäure / 
Hydrogencarbonat 

(CO2 + H2O) / 
HCO3

- 
6,3 2-protonige Säure 

Phosphorsäure / 
Dihydrogencarbonat 

H3PO4 / H2PO4
- 2,1 Kann noch weiter zweimal als 

Säure reagieren 
 

4.) Titration 

Ziel Säure-Base Titration: den pH-Wert einer Lösung zu bestimmen 

Aufbau: 

 Bürette mit Anfangsvolumen von z.B. NaOH (Konzentration bekannt), darunter Becherglas 
mit Probelösung (bekanntes Volumen) und Indikator 

 Da sich Säure und Base neutralisieren tritt am Äquivalenzpunkt (n(OH-) = n(H3O+)) der 
Umschlag des Indikators auf 

 Aus dem Verbrauchten Volumen von NaOH lässt sich die Konzentration der Probelösung 
berechnen 

Indikatoren: 

 Haben je nach pH-Wert 
eine bestimmte Farbe, 
welche am Umschlagspunkt 
(Indiaktorspezifisch) 
geändert wird 

Titrationskurven: 

 Starke Säure: (hier HCl mit NaOH) 

 
o Am Äquivalenzpunkt liegt genau dieselbe Stoffmenge NaOH wie HCl vor 
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 Schwache Säure: (hier Essigsäure mit NaOH) 

 
o Der Äquivalenzpunkt liegt nicht bei pH=7 
o Beim Bereich um den Halbäquivalenzpunkt handelt es sich um ein Puffergemisch 
o Bei sehr schwachen Säuren ist es schwierig den Äquivalenzpunkt zu bestimmen, da 

die Anfangs-pH-Werte vergleichsweise hoch sind 
 Mehrprotonige Säuren 

o Besitzen mehrere Äquivalenzpunkte, da sie mehrfach ein Proton abgeben können 

5.) Puffer 

Bestehen aus einer schwachen Säure und ihrem Salz oder einer schwachen Base und ihrem Salz 

 Puffer sorgen dafür, dass der pH-Wert in einem bestimmten Bereich konstant gehalten wird 

 Henderson-Hasselbalch-Gleichung: 𝑝𝐻 = 𝑝𝐾ௌ + log
[஺ష]

[ு஺]
 

o Verhältnis von Säure und konjugierender Base spielt eine Rolle 
 Funktionsweise der Puffer: Neutralisation 

o H3O+-Ionen werden durch die Base abgefangen, OH—Ionen durch die Säure 
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6.) Redoxreaktionen 

1.) Definition, Konzept 

 Bei der Reaktion werden Elektronen übertragen (vgl. Säure-Base: Protonen) 
 Oxidation: Abgabe von Elektronen, Erhöhung OZ 
 Reduktion: Aufnahme von Elektronen, Erniedrigung OZ 
 Oxidationsmittel: Substanz, die reduziert wird; nimmt Elektronen auf 
 Reduktionsmittel: Substanz, die Oxidiert wird; gibt Elektronen ab 

 

Vergleich Säure-Base- und Redoxreaktionen: 

 

2.) Oxidationszahlen, Redoxgleichungen 

Oxidationszahl (OZ) = Formaler Elektronenstatus eines Elements 

 Kann fiktive oder tatsächliche Ladung sein 
 Annahme, dass Elektronen einem Atom gehören 
 Regeln: 

o Atome in elementarer Form OZ 0 
o Einatomige Ionen: OZ = Ladung 
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o Elektronen werden dem elektronegativeren Partner zugeteilt, bei gleichen 
Bindungspartnern, je die Hälfte der Bindungselektronen 

o Fluor OZ -1 
o Sauerstoff meist OZ -2, in Peroxiden OZ -1 
o Wassersstoff meist OZ 1 
o Halogene meist OZ -1 
o Alkalimetalle OZ 1; Erdalkalimetalle OZ 2 
o Gesamtzahl = 0; Bei Ionen Gesamtzahl = Ladung des Ions 

Aufstellen von Redoxgleichungen 

 OZ der Edukte und Produkte bestimmen und Teilgleichungen aufstellen 
 Ladungs- und Massenausgleich mit H2O, OH- und H3O+ 
 Teilgleichungen multiplizieren, so dass Anzahl übertragener Elektronen ausgeglichen ist 
 Teilgleichungen addieren, überflüssige Moleküle streichen 
 Ergänzung fehlender Ionen und Probe 

Begriffe: 

 Disproportionierung: ein Element geht in eine höhere und niedrigere Oxidationsstufe über 
(z.B: H2O2 (OZ -1) zu O2 (OZ 0) und H2O (OZ -2) 

 Kompromitionierung: Gegenreaktion zur Disproportionierung; Element mit höherer und 
niedriger OZ reagiert zu Verbindung mit mittlerer OZ 

 

3.) Elektrochemische Zelle 

Galvanische Zelle 

 Salzbrücke: Ionen- / Ladungsausgleich 
 Hier: Daniell-Element 
 Reaktionsgleichungen: 

o Zn → Zn2+ + e- (Oxidation) 
o Cu2+ + e- → Cu (Reduktion) 

 Anode: Überschuss an Elektronen, Kathode: 
Mangel an Elektronen: Stromfluss 

Anwendung: Stromerzeugung 

Primärelemente (nicht wieder aufladbar) 

 Liefern Strom bis enthaltene Stoffe 
aufgebraucht sind 

 Vgl. Daniell-Element 

Sekundärelemente / Akkumulatoren (aufladbar) 

 Können Auf- und Entladen werden 
 Z.B. Autobatterie (Blei-Schwefelsäure-Zelle) 

o Anode: 𝑃𝑏 + 𝑆𝑂ସ
ଶି → 𝑃𝑏𝑆𝑂ସ + 2𝑒ି 

o Kathode: 𝑃𝑏𝑂ଶ + 4𝐻ା + 𝑆𝑂ସ
ଶି + 2𝑒ି → 𝑃𝑏𝑆𝑂ସ + 2𝐻ଶ𝑂 

 Lithium-Ionen-Akku 
o 𝐿𝑖௫𝐶௠ → 𝑥𝐿𝑖ା + 𝐶௠ 
o 𝐿𝑖ା ⊢ 𝐶௔𝑂ଶ → 𝐿௜𝐶௔𝑂ଶ 
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Brennstoffzellen 

 Chemische Reaktionsenergie wird kontinuierlich über Brennstoff zugeführt, welcher in der 
Zelle über eine elektrochemische Reaktion in elektrische Energie umgewandelt wird 

Anode: 2𝐻ଶ + 4𝐻ଶ0 → 4𝐻ଷ𝑂ା + 4𝑒ି 

Kathode: 𝑂ଶ + 4𝐻ଷ𝑂ା + 4𝑒ି → 6𝐻ଶ𝑂 

 

 

 

 

 

 

 

4.) Elektromotorische Kraft 

 ∆E = EMK; für ∆E > 0 läuft die Reaktion freiwillig ab 
 Abhängig von Art des Redoxprozesses, Konzentration der redoxaktiven Teilchen, Temperatur 
 ∆E0 = E0

Kathode - E0
Anode mit E0 = Standardhalbzellenpotential und ∆E0 = Elektromotorische 

Kraft der Zelle  
 E°(Ox/Red) oxidierte / reduzierte Form 

Standard-Wasserstoffelektrode (NHE) 

 Referenzelektrode, Standardelektrode: Wasserstoff Potential 0 
 Platinblech/gitter wird von Wasserstoffgas umspült 
 E°(H+/H2) = 0,00V 

Spannungsreihe: 

 Je unedler das Metall, desto negativer das 
Standardelektrodenpotential 

  Unedle Metalle (negativ) reagieren gerne mit Säuren (lösen 
sich in Säuren unter Bildung von H2), Oxidation läuft besser ab als Reduktion 

 Stärkstes Oxidationsmittel: Fluor; stärkstes Reduktionsmittel: Lithium 

Rost: 

 Fe2O3  
 Oxidation von Eisen und Reduktion von O2  
 Nicht rostendes Eisen: hoher Chromanteil; Bildung einer Chromoxidschicht (CrO4) 

 

5.) Nernst’sche Gleichung 

 𝑂𝑥௭ା + 𝑧 ⋅ 𝑒  ↔  Re𝑑  

 Nernst’sche Gleichung: 𝐸 = 𝐸଴ +
ோ⋅்

௭⋅ி
⋅ 𝑙𝑛

[ை௫]

[ோ௘ௗ]
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 Faraday (25°C): 𝐸 = 𝐸଴ +
଴,଴ହ଻௏

௭
⋅ 𝑙𝑔

[ை௫]

[ோ௘ௗ]
 

 Bei Metallen: [𝑀 ∕ 𝑀ଶା]: 𝐸 ≈ 𝐸଴ +
ோ⋅்

௭⋅ி
⋅ ln[𝑀ଶା] 

 

6.) Elektrolyse 

 Umkehrreaktion der Redoxreaktion durch von außen angelegte Spannung; el. Energie 
ermöglicht nicht spontan ablaufende Reaktionen 

 Anwendung: Herstellung von 
metallischen Schutzschichten auf 
korrosionsgefährdeten Metallen, 
elektrolytische Metallgewinnung aus 
wässriger Lösung / aus Salzschmelzen, 
Chloralkali-Elektrolyse 
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7.) Organische Chemie: Allgemein 

1.) Einführung in die organische Chemie 

Organische Chemie: Chemie der Kohlenstoffverbindungen 

 Sehr viele chemische Verbindungen besitzen ein Kohlenstoffgerüst, da Kohlenstoff mit 
anderen Elementen, z.B. Sauerstoff, Halogene, stabile kovalente Bindungen eingehen kann 

 Darstellung in Valenzstrichformel oder Skelettformel (C- und H-Atome werden nicht 
dargestellt: 1 Strich stellt die Verbindung zwischen zwei C-Atomen dar) 

 

2.) Bindungsverhältnisse am Kohlenstoff 

 Kohlenstoff bildet unter normalen Umständen 4 kovalente Bindungen aus 
 Einfachstes organisches Molekül: Methan (CH4); Tetraederwinkel: 109,5° 

Hybridisierung: 

Transformation der Atomorbitale am Beispiel Methan: 

 Grundzustand: 2s2 2p2  → ein p-Orbital ist nicht besetzt, das s-Orbital ist 
doppelt besetzt (man betrachtet immer nur die Valenzelektronen)  

 Energetisch höherer Zustand: 2s1 2p3 (keine Änderung der Gesamtenergie, 
liegt zwischen 2s und 2p) 

 Die Kombination der Orbitale führt zu vier energetisch gleichen sp3-
Hybridorbitalen (mit jeweils einem Elektron) → Valenzzustand: (sp3)4 

 Die Hybridorbitale weisen in die Ecken des Tetraeders 

Allgemein: aus s- und n p-Orbitalen, entstehen spn -Hybridorbitale (auch sp1 und sp2 → linear (180°) 
und eben (120°), hierbei handelt es sich um anorganische Verbindungen oder Mehrfachbindungen) 

 C-C Bindung entsteht durch Überlappung zweier sp3-Hybridorbitalen 
 C-H Bindung entsteht durch Überlappung von sp3- und s-Orbital 

Doppelbindung Beispiel Ethen: 

 sp2-Hybridisierung: Kombination von 2s- und zwei 2p-Orbitalen; ein 
unverändertes 2pz-Orbital  

 Besteht aus einer starken σ-Bindung und einer schwachen π-Bindung 
 Die σ-Bindung entsteht aus Überlappung zweier sp2-Orbitale bei der C=C 

Bindung bzw. von sp2-Orbital und s-Orbitalbei der C-H Bindung 
 Die π-Bindung entsteht durch seitliche Überlappung der zwei pz-Orbitalen 

ober und unter der Ebene; diese Bindung lässt sich leicht lösen  

Dreifachbindung Beispiel Ethin C2H2: 

 sp-Hybridisierung, 2 unveränderte p-Orbitale 
 σ-Bindung durch sp-sp-Überlappung, zwei π-Bindungen durch seitliche 

Überlappung der p-Orbitale 
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3.) Verbindungsklassen 

 Kohlenwasserstoffe: bestehen nur aus C- und H-Atomen 
 Funktionale Verbindungen mit Heteroatomen (O, N, S, 

P, …) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

4.) Organische Reaktionen 

 Damit eine Reaktion abläuft muss Aktivierungsenergie zugeführt werden (Elektronenhülle 
stoßen sich ab) 

 Ladungen und Orbitalüberlappung bringen Moleküle zusammen 
 Bei einer chemischen Reaktion findet eine Bewegung von Elektronen zwischen den 

Molekülen statt 
 Der Reaktionsmechanismus ist eine detaillierte Beschreibung der Elektronenbewegung 

Nukleophil, Elektrophil 

 Die Reaktion findet meistens zwischen einem Elektrophil (Kation, E+ sucht neg. geladenes 
Teilchen) und einem Nukleophil (Anion, Nu- sucht pos. Geladenes Teilchen) statt 

 Nukleophil mit freiem Elektronenpaar und Elektrophil mit leerem Orbital ziehen sich an 
(Ladungen) → Reaktion 

 Beispiele:  
o Nukleophil:  
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o Elektrophil:  

 

 

Häufig auftretende Teilchen:  

 

Reaktionstypen: 

 Substitution: Ersetzung des Substituenten 
 Addition: Aus zwei Teilchen entsteht ein Teilchen (Auflösen einer Mehrfachbindung) 
 Eliminierung: Von einem Teilchen wird ein Teilchen abgespalten (Entstehung einer 

Mehrfachbindung) 
 Umlagerung: Ein Teilchen wandelt sich in ein isomeres Teilchen um 

Reaktionsverlauf:  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Gleichgewichtskonstante: 𝐾௘௤ =
[௉]

[஺][஻]
 

 Die Thermodynamik beschreibt die Lage des GG (wieviel Edukt / Produkt) und die Kinetik 
die Geschwindigkeit 

 Aktivierungsenergie Ea beschreibt die energetische Hürde der Reaktion  
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 Einstufige Reaktion: ein Übergangszustand 
 Zweistufige Reaktion: Zwischenstufe und zwei 

Übergangszustände 

Reaktionsgeschwindigkeit (Faktoren): 

 Beweglichkeit der Teilchen (Aggregatszustand) 
 Konzentration 
 Kinetische Energie (Temperatur) 
 Katalysator (alternativer Reaktionspfad) 
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8.) Kohlenwasserstoffe 

1.) Alkane 

Homologe Reihe der Alkane: 

  Allgemeine Form: CnH2n+2 
 Unlöslich in Wasser: lipophil, hydrophob 
 Siede- und Schmelzpunkte steigen mit 

wachsender Kohlenstoffkette (C1-C4 Gase, 
bis C20 flüssig) 

Konstitutionsisomerie 

Zu einer Summenformel gibt es mehrere mögliche 
Strukturformeln z.B. Butan und Isobutan (2-
Methylpropan) 

Nomenklatur 

1) Längste Kette im Molekül finden und 
benennen 

 Bei mehreren gleich langen Ketten, Kette mit den meisten Substituenten wählen 
2) Nummerierung der C-Atome der längsten Kette von dem Ende, dass einem Substituenten am 

nächsten ist 
 Bei gleichem Abstand: Substituenten der früher im Alphabet kommt 
 Zählt man in einer Seitenkette ist C1 an Hauptkette gebunden 

3) Name des Alkans 
 Zuerst Seitenketten in alphabetischer Reihenfolge mit Nummer des C-Atoms davor 
 Mehrfaches Auftreten einer Gruppe: Di-, Tri-, Tetra- 

Drehbarkeit 

Um die C-C Einfachbindung herrscht freie Drehbarkeit, durch die Rotation entstehen verschiedene 
Konformationen (räumliche Anordnungen, Singular: Konformer) 

 Gestaffelt: Substituenten sind versetzt (stabiler)  
 Ekliptisch: Substituenten sind nicht versetzt 
 Bild: Newman-Projektion (links) 
 Alternativ: Sägebock Darstellung (rechts) 

Cycloalkane 
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 Cyclohexan: Sesselkonformation ist Spannungsfrei (idealer 
Tetraederwinkel von 109,5°) 

o Energetisch günstigster Zustand 

Reaktivität: 

 Unreaktiv; starke, unpolare C-C und C-H Bindungen 
 Keine Ausbildung von Ionen (heterolytische Bindungsspaltung) 
 Reaktion mit Radikalen (homolytische Bindungsspaltung) 

 

2.) Alkene 

 Homologe Reihe: CnH2n  
 Doppelbindung, Kennzeichnung durch -en am Ende des Namens 
 Ethen, Propen, 1-Buten, … 

Nomenklatur: 

1) Analog zur Nomenklatur der Alkane, Alkene enden auf -en 
2) Längste Kette, welche Mehrfachbindungen enthält 
3) Ziffer gibt das C-Atom an, an welchem die Doppelbindung beginnt; Ziffer, welche die 

Doppelbindung angibt, steht zwischen den Seitenketten und dem Namen des Alkens 
o Z.B. 2-Methyl-1-buten 

Isomerie: 

 Viele Konstitutionsisomere möglich, z.B. verschobene Doppelbindung, cyclisch 
 Geometrisch Isomerie:  

o Doppelbindung ist nicht drehbar 
o cis- und trans-Form 

Reaktivität: 

 π-Bindung ist für Reaktivität verantwortlich 
 bevorzugte Reaktion: Additionsreaktion; ein Molekül (z.B. Cl2) lagert sich unter Aufhebung 

der π-Bindung an das Alken an → aus der Doppelbindung wird eine Einfachbindung 
 Elektrophil (Teilchen, das mit partiell negativ geladenen Teilchen reagieren möchte) greift π-

Bindung des Alkens an  

 

 

3.) Alkine 

 Dreifachbindung, homologe Reihe: CnH2n-2  
 Nomenklatur: Enden auf -in; Doppelbindungen haben bei der Nummerierung Priorität 

 

4.) Aromaten 

Benzol: C6H6 

 Bildet Grundlage aller aromatischen Verbindungen 
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 Alle Bindungen gleich lang: zwischen Einfach- und Doppelbindung 
 Sehr stabil aufgrund der delokalisierten π-Elektronen, sehr geringe Reaktivität 

grün: s-Orbital des H-Atoms 

in der Ringebene sp²-Orbitale, 
senkrecht dazu p-Orbital (lila): 
überlappen mit benachbarten 
Orbitalen  

→ Elektronenwolken über und unter 
dem Ring 

Kriterien für Aromatizität: 

 Hückel-Regel: 4n+2 π-Elektronen (planare, cyclisch konjugierte Systeme), mit n= Anzahl der 
Ringe 

 Antiaromatisch: 4n π-Elektronen, destabilisiert 

Reaktionen: 

 Benzol ist nukleophil und reagiert mit sehr reaktiven 
Elektrophilen (elektrophile aromatische Substitution SEAr)  

 Reaktion nur unter Anwesenheit eines Katalysators (z.B. FeBr3) 
 Reaktionsmechanismus:  
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9.) Organische Chemie: Einfache funktionelle Gruppen 

1.) Stereoisomerie 

Übersicht Isomerie:  

Chiralität: 

 Ein C-Atom mit vier verschiedenen Substituenten (Resten) ist chiral 
 Die beiden möglichen Stereoisomere verhalten sich wie Bild und Spiegelbild, sie werden 

Enantiomere genannt 
 Enantiomere haben die gleichen chemischen Eigenschaften, außer in chiraler Umgebung (z.B. 

Proteine aus L-AS, die durch drei-Punkt-Erkennung Enantiomere unterscheiden können) 
o Z.B. unterschiedliche Gerüche, Drehung von polarisiertem Licht 

 Racemat: 1:1 Mischung beider Enantiomere 

Drehung von polarisiertem Licht: 

 Chirale Moleküle sind optisch aktiv  
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Nomenklatur:   

Bestimmung der Konfiguration: (R/S) 

1) Priorisierung der Substituenten am C-Atom 
1 > 2 > 3 > 4 

o Direkt gebundene Atome: Priorität 
steigt mit Ordnungszahl 

o Gleiche Bindungspartner: OZ des 
nächsten Bindungspartners 

o Doppelt gebundene Atome haben höhere Priorität als einfach gebundene 
2) Drehung des Moleküls, so dass niedrigste Priorität (4) nach hinten zeigt 
3) Restliche drei Substituenten: Kreis im oder gegen den Uhrzeigersinn → (R) / (S) (rechts, 

links) 
 Fischer Projektion ist veraltet 

Diasteromere: Alle Stereoisomere, die keine Enantiomere sind 

 Bei Molekülen mit mehr als einem Chiralitätszentrum 
 E/Z-Isomere 
 Unterschiedliche chemische und physikalische Eigenschaften 

 

2.) Alkohole, Ether, Halogenalkane, Amine 

 

Nomenklatur: 

1) Längste Kette, welche funktionelle Gruppe enthält, Nummerierung der C-Atome, so dass 
funktionelle Gruppe eine möglichst niedrige Zahl hat 

2) Funktionelle Gruppe durch Endung des Namens: -ol (Hydroxy-Gruppe), -al (Aldehyde), … 
3) Gleiche funktionelle Gruppen: di-, tri-, …; Stellung der funkt. Gruppen durch Zahlen vor 

Endung 
4) Halogenatome werden wie Seitenglieder behandelt: Präfix + Stammname 

Primäre, sekundäre, tertiäre Alkohole und Amine: 

Anzahl der Reste: primär (1), sekundär (2), … 
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3.) SN2 Reaktion 

 SN2 steht für bimolekulare nukleophile Substitution (1 Reaktionsschritt) 
 Das Cl ist die Abgangsgruppe 
 Bindungsbruch und Bindungsneubildung erfolgen gleichzeitig: Übergangszustand, 

aber keine Zwischenstufe (einstufige Reaktion)  

Energieprofil:  

 

 Reaktion findet am besten mit kleinen Substituenten (primäre Alkylketten) statt, meist über 
Rückseitenangriff 

 Bei chiralen Substraten findet eine Inversion der Konfiguration statt (aufgrund des 
Rückseitenangriffs) 

 Reaktion 2. Ordnung: zwei Moleküle sind am Übergangszustand beteiligt 

 

4.) SN1 Reaktion 

 Monomolekulare nukleophile 
Substitution 

 Reaktion hat eine Zwischenstufe: Carbokation (zweistufige Reaktion)  

Energieprofil: 

 

 Reaktion 1.Ordnung: Geschwindigkeit hängt vom Substrat ab 
 Der erste Reaktionsschritt ist Geschwindigkeitsbestimmend 
 Mechanismus: 
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Überblick: 

 

 

5.) Carbonylverbindungen, Carbonsäuren 

 Zu den Carbonylverbindungen zählen Aldehyde (Y = H) und Ketone (X, Y = R) 
 Zu den Carbonsäurederivaten (COOH) zählen Ester (Y = OR), Amide (Y = NR2), 

Carbonsäurechlorid (Y = Cl) 

Nomenklatur: 

Suffix: Wenn Gruppe 
Priorität hat 

 

 

 

 

 

Regeln: 

1) Längste C-Kette mit funktioneller Gruppe, funktionelle Gruppe mit höchster Priorität hat 
niedrigste Ziffer 

2) Endungen: -al (Aldehyd-Gruppe), -on (Keton-Gruppe), -amin (Amino-Gruppe), -säure 
(Carbonsäure-Gruppe) 

 Nur mit höchster Priorität Endsilbe, ansonsten Vorsilbe 
3) Nummerierung vor Endung und di-, tri-, tetra- bei Mehrfachnennungen 

Prioritäten: Carbonsäuren > Ester > Carbonsäurechloride > Amide > Aldehyde > Ketone > Alkohole > 
Thiole > Amine > Alkene > Alkine > Halogenverbindungen  

  


