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Warum brauchen Sie ein fundiertes 
chemisches Grundwissen ???
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Inhalt der Veranstaltung

� Vorlesung
- Aufbau der Materie
- Die Chemische Bindung
- Chemische Reaktionen und Kinetik
- Säuren und Basen
- Redoxreaktion
- Aufbau und Struktur organischer Verbindungen
- Organisch-Chemische Reaktionen
- Chemie der Carbonylverbindungen
- Biomoleküle

� Praktikum (September)
- Täglich geöffnet von 10:00 – 18:00 
- Brille und Schutzkittel !
- Versuchsprotokolle ausgedruckt mitbringen und vorher 

anschauen. Protokolle am Abend des Versuchs abgeben
� Klausur: Termin wird noch bekannt gegeben (ende September)
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1.1 Welches der folgenden Elemente wird im Periodensystem der 
Gruppe der Chalkogene zugeordnet?
� Barium
� Bor
� Eisen
� Schwefel
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Klausurfrage 2012

Elemente der 6. Hauptgruppe
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Aufbau des Atoms

x 

Elementarteilchen



7 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Aufbau des Atoms

Atomkern

 Durchmesser d  10-15 m
 Protonen und Neutronen
 Positiv geladen
 Hauptanteil an der Masse des Atoms
 nNeutronen  nProtonen

Atomhülle

 Durchmesser d  10-10 m
 Aufenthaltsort der Elektronen 
 Negativ geladen
 Kein signifikanter Anteil an der Masse des Atoms
 Bestimmt chemische Eigenschaften des Atoms

Ein Atom ist neutral (nProtonen = nElektronen)
Ein Ion ist geladen (nProtonen ≠ nElektronen)
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Aufbau des Atoms

E
A

Z Elementsymbol

Massenzahl

Ordnungszahl

Massenzahl A : Summe der Protonen und Neutronen
Ordnungszahl Z: Anzahl der Protonen
Elementsymbol E: Wird direkt bestimmt durch Z

Das Elementsymbol

 Elemente mit gleichem Z, aber unterschiedlichem A = Isotope

Stand 2012:
116 Elemente
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Das Atommassen und Stoffmengen

Masse der Nukleonen: 

 Angabe der relativen Atommasse in u (atomare Masseneinheit)

 Masse ۱૟૚૛ = 12.000 u (per Definition)

 Masse ۶૚૚  1u (exakt: 1.0078 u  Differenz entspricht Massendefekt – siehe

allgemeine Relativitätstheorie) 

 Masse ܉ۼ૚૚૛૜  23u 

Aufbau des Atoms
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Massendefekt

Größte Bindungsenergie pro Nukleon
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Aufbau des Atoms

Die Stoffmenge n 

 Für die Chemie ist die Anzahl der Moleküle für eine Reaktion entscheidend – nicht 

deren Masse!

 Stoffmenge n = Anzahl der Moleküle in einer bestimmten Portion

 Einheit der Stoffmenge: Mol

 6.022 x 1023 = Avogadro-Zahl NA

 Definition: NA = Anzahl der Atome in exakt 12,000 g des Kohlenstoffisotops ۱૟૚૛
1 Mol = Stoffportion in g die 6.022 x 1023 Teilchen enthält

ͳʹ,ͲͲͲ	gͳ9,9ʹ	ݔ	ͳͲିଶସ	g/Teilchen = 6.022 x 1023 Teilchen
Masse eines ۱૟૚૛ െ Atoms
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Die relative Atommasse eines Atoms/Moleküls in Gramm (g)
entspricht der Stoffmenge, die genau 
1 Mol (6.022 x 1023 ) Teilchen enthält

Aufbau des Atoms

Tafelbild - Beispiele
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Aufbau des Atoms

Isotope 

 Atome mit gleicher Kernladungszahl Z, aber unterschiedlicher Anzahl an 

Neutronen

 Unterschiedliche Namen nur für Isotope des Wasserstoffatoms

 Medizinische Relevanz einiger Isotope durch deren radioaktiven Zerfall

 Ursache für Radioaktivität: Verhältnis Protonen zu Neutronen

 Alle Isotope der schweren Elemente ab Po und Tc sind radioaktiv



Folie: 14

Radioaktive Strahlung

Aufbau des Atoms

Reichweite

Luft Gewebe

α-Strahlung: cm μm

ȕ-Strahlung cm-m cm

Ȗ-Strahlung km -
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Aufbau des Atoms

Radioaktivität – Anwendung in der Medizintechnik
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Aufbau des Atoms

Radiopharmaka in der Diagnostik (PET: Positron-Emissions-Tomographie

 18F ist ȕ+-Strahler (Umwandlung Proton in Neutron + Positron e+)۴ૢ૚ૡ  ૡ૚ૡ۽ + e+

e+ + e-  Ȗ-Strahlung
O

HO

18F
OH

OH OH
O

HO

18OH
OH

OH OH

18F-deoxyglucose 18O-Glucose

normale Verstoffwechselung
durch Glycolyse
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Folie: 18

1.4Welche der folgenden 
Elektronenkonfigurationen beschreibt das Bor‐
Atom?

o 1s22s1

o 1s22s23p2

o 1s22s22p63s1

o 1s22s22p1

Klausuraufgabe
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Atomkern

Elektronenhülle

- Isotopenchemie
- Radioaktive Zerfallsprozesse
- Kernfusion

- Chemische Eigenschaften 
- Chemische Bindung
- Reaktivität



Quantenmechanik – Erwin Schrödinger und Werner Heisenberg (1920iger)

Quantenzahlen
 Elektronen haben Wellen- und Teilchencharakter

 Elektronen liegen auf diskreten Energieniveaus (quantelung)

 Quantenmechanik: Elektron als Welle und 

Beschreibung dieser durch Schrödinger-Gleichung

 Aufenthaltswahrscheinlichkeiten = Orbitale

 Klassifizierung der Orbitale durch Quantenzahlen

 (1) Hauptquantenzahl n (Schale K, L, N, M)

 (2) Nebenquantenzahl l (räumliche Gestalt, s-, p-, d-Orbital) l=0 bis (n-1)

 (3) Magnetquantenzahl m (Orientierung des Orbitals im Raum, z. B px, py, pz) m = -l bis +l

 (4) Spinquantenzahl s (Spin des Elektrons - +1/2 oder – 1/2))

 Pauli-Prinzip: zwei Elektronen in einem Atom dürfen nicht in 

allen vier Quantenzahlen übereinstimmen

 Hundsche Regel: Bei entarteten (energiegleichen) Orbitalen werden zunächst alle Orbitale einfach

besetzt
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Aufbau des Atoms

Elektron als 
stehende Welle:

Bohrsches Atommodell
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Aufbau des Atoms - Quantenzahlen

 m = -l bis +l l=0 bis (n-1)
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Energieschema der Atomorbitale

Hauptquantenzahl

Nebenquantenzahl

Magnetquantenzahl

Die Orbitale werden, entsprechend 
ihres Energiegehalts von unten

nach oben besetzt
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Aufbau des Atoms - Atomorbitale

Orbital – Aufenthaltswahrscheinlichkeit des Elektrons zu 95%



Folie: 24

Das Periodensystem der Elemente

Tafelbild – Elektronenkonfiguration
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Das Periodensystem der Elemente



Folie: 26
Tendenzen in der Änderung der Atomradien im Periodensystem

Aufbau des PSE - Trends

Atomradius
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Aufbau des PSE - Trends

Ionisierungsenergien in Abhängigkeit der Ordnungszahl für die Elemente H bis Xe
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Tendenzen der Ionisierungsenergien im Periodensystem

Aufbau des PSE - Trends
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Tendenzen der Elektronegativitäten bei den Hauptgruppenelementen im PSE

Aufbau des PSE - Trends

Die Elektronegativität ist ein empirisches Maß für das Bestreben eines 
Elementes, Elektronen an sich zu binden



30 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Biologisch essenzielle Elemente
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Elementhäufigkeiten in der Erdkruste und im Universum
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Aufbau des Atoms
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Aufbau des Atoms

z. B. Natrium-D-Linie
589 nm

! Bei Farbstoffen handelt es sich um absorbierte
Strahlung – Man sieht die nicht absorbierten 
Komplementärfarben !
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Spektroskopie - Quantifizierung

Lambert-Beersches Gesetz

A = lg I0/I =  · c ·d

molarer Absorptionskoeffizient
(Wellenlängenabhängig)

Konzentration

SchichtdickeAbsorption

Einfallendes / Ausfallendem 
Licht
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Pulsoxymetrie

Pulsoxymetrie
 Nicht-invasive Messung der Sauerstoffsättigung im Blut
 Absorption Oxyhämoglobin (rot) / Desoxyhämoglobin (blau)
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660 nm 940 nm

Pulsoxymetrie

SPO2 =
HbO2

HbO2 + Hb
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Die Chemische Bindung

kovalent

ionisch metallisch
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Die Chemische Bindung

Die Oktettregel
Alle Atome, außer den Edelgasen, sind bestrebt, durch Ausbildung einer 

chemischen Bindung mit anderen Atomen formal über acht (für Wasserstoff: zwei) 
Außenelektronen zu verfügen

 Oktettregel gilt streng genommen nur für Elemente der 1. und 2. Periode
 Aufweitung der Oktettregel ist für Nebengruppenmetalle und Hauptgruppen-
elemente ab der 3. Periode möglich
 Triebkraft: besonders stabile Edelgaskonfiguration (8 Außenelektronen)

ns2 np6

1s2 

Edelgaskonfiguration für 
Elemente ab Periode 2

Edelgaskonfiguration für 
Wasserstoff
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Die Chemische Bindung

 Bis auf die Edelgase kommen alle Elemente nicht atomar vor, 
sondern in Form von Molekülen

Moleküle 
sind definierte Teilchen, die aus mindestens 

Zwei Atomen bestehen die durch eine chemische Bindung
Miteinander verknüpft sind

Ionische Bindung Kovalente BindungMetallische Bindung

Aufnahmen /  Abgabe von Elektronen
Atome nutzen 

Bindungselektronen gemeinsam
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Die Chemische Bindung – Trends im PSE
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Die Ionische Bindung

Ausbildung eines Kristallgitters:Reaktion von Natrium mit Cl2

Na             Na+ + e-

Cl + e-  Cl-

1s2 2s2 2p6 3s1 1s2 2s2 2p6 Elektronenkonfiguration von Neon

[Ne] 3s23p5 [Ne] 3s23p6 Elektronenkonfiguration von Argon

Ionisierungsenergie des Natriums

Elektronenaffinität des Chlors

Na+ + Cl-  NaCl Coulomb-WW:    Gitterenergie

+ 496 kJ/mol

- 349 kJ/mol

- 766 kJ/mol

- 619 kJ/mol

186 pm

95 pm

99 pm 181 pm
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Die Chemische Bindung – Trends im PSE

 Die Ausbildung von Ionen ist nur zwischen Metallen und Nichtmetallen möglich!
 Grund: Hohe Differenz der Elektronegativitäten 
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Die Ionische Bindung

Eigenschaften von Salzen

 Hoher Schmelzpunkt (NaCl: 801 °C)
 Hoher Siedepunkt (NaCl: 1465 °C)
 Nichtleitend im Kristall aber Stromleitend in der Schmelze
 Hart und Spröde
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Die Ionische Bindung

Nomenklatur der Kationen 

für Metalle: Name des Elements und Endsilbe „-ion“ 
z. B. Na+: Natriumion, K+: Kaliumion Ca2+: Calciumion

Falls mehrere Kationen des Elements existieren zusätzliche Angabe der Ladung in römischen 
Ziffern:
z. B. Fe2+: Eisen(II)ion, Fe3+: +: Eisen(III)ion

für Nichtmetalle: Name der Stammverbindung und Endsilbe „-iumion“
z. B. NH4

+: Ammoniumion, H3O
+: Hydroniumion

Nomenklatur der Anionen

Endsilben „-id“, „-it“ oder „-at“
Einatomige und einfache zweiatomige Anionen erhalten die Endsilbe „-id“
z. B. Cl-: Chlorid, S2-: Sulfid, O2-: Oxid, CN-: Cyanid, OH-: Hydroxid

Mehratomigen  Anionen der Sauerstoffsäuren erhalten die Endsilbe „-it“ oder „-at“
„-it“ ist die sauerstoffärmere, „-at“ die sauerstoffreichere Form
z. B. SO3

2-: Sulfit SO4
2-: Sulfat

Existieren mehr als zwei Oxianionen, werden die präfixe „Hypo-“ und „Per“ verwendet 
(„Hypo“: enthält weniger Sauerstoff als –it / „Per“ mehr Sauerstoff als –at)
z. B. ClO-: Hypochlorit, ClO2

- Chlorit, ClO3
-: Chlorat, ClO4

-: Perchlorat
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5.1 Benennen Sie die unten angegebenen 
Anionen. (8 Punkte)

BrO-

BrO2
-

BrO3
-

BrO4
-

Klausuraufgabe
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Nomenklatur der Anionen – Fortsetzung

Durch das zufügen von Wasserstoffen (H+-Ionen) ergibt sich für bestehende Oxoanionen die 
Vorsilbe „Hydrogen-“
z. B. PO4

3-: Phosphat, K+: HPO4
2- : Hydrogenphosphat, H2PO4

-: Dihydrogenphosphat

Nomenklatur der Salze (Salz: Ein aus Ionen aufgebauter Festkörper)

 Der Name eines Salzes setzt sich zusammen aus dem Namen des Kations ohne der Endsilbe „–ion“ 
und dem Namen des Anions

NaCl: Natriumchlorid
CaBr2: Calciumbromid
FeCl2: Eisen(II)-chlorid
FeCl3: Eisen(III)-hydroxid
NH4Cl: Ammoniumchlorid
MgSO4 : Magnesiumsulfat
NaHCO3 : Natriumhydrogencarbonat
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Die Ionische Bindung

In der Medizin eingesetzte Salze I



49 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Die Ionische Bindung

In der Medizin eingesetzte Salze II
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Die Metallische Bindung



51 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Die Metallische Bindung

Eigenschaften der Metalle

 Hohe Elektrische Leitfähigkeit durch „freie Elektronen“ im Elektronengas
 Hohe Wärmeleitfähigkeit
 Metallischer Glanz
 Duktilität (Verformbarkeit)
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Metalle - Einteilung
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Metalle bestehen aus einer Atomsorte, 
Legierungen sind homogene Gemische mehrere Metalle
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Metalle - Legierungen
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Die Kovalente Bindung
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Die Kovalente Bindung

MO-Theorie

 Beschreibung der Bindungsverhältnisse in Molekülen
 Molekülorbitale (MOs) = Linearkombination von Atomorbitalen (Aos)

Beispiel H2-Molekül: 
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Die Kovalente Bindung

Grenzen der Lewis-Schreibweise – Molekularer Sauerstoff
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Die Kovalente Bindung

MO-Theorie

 -Orbital: Rotationsachse bezüglich der Bindungsachse
 -Orbital: Ebene Knotenfläche entlang der Bindungsachse

Knotenebene

Rotationsachse
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MO-Theorie

 -Orbital und -Orbitale des Stickstoffmoleküls N2: 

N N

-Orbital (px)-Orbital (pz)

vgl. Lewis-Schreibweise: 

-Orbital (py)

Die Kovalente Bindung
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Die Chemische Bindung – Trends im PSE

 Die Ausbildung von Ionen ist nur zwischen Metallen und Nichtmetallen möglich!
 Grund: Hohe Differenz der Elektronegativitäten 
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Die Kovalente Bindung

Die Kovalente Bindung – Lewis-Schreibweise

 Atome können einsame Valenzelektronen durch Ausbildung einer chemischen
Bindung teilen

 Triebkraft: Edelgaskonfiguration

geteiltes Elektronenpaar
Lewis-Schreibweise

K

L

M
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Lewis-Schreibweise
 Vereinfachte Darstellung der Valenzelektronen
 Keine Unterscheidung zwischen s- und p-Orbitalen
 Elektronen der inneren Schalen werden nicht dargestellt!
 Punkt: einzelnes Elektron / Strich: Elektronenpaar

Die Kovalente Bindung

Tafelbild
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Die Kovalente Bindung

Die polare Atombindung

 Große Elektronegativitätsdifferenz zwischen den Bindungspartnern
 Unsymmetrische Ladungsverteilung des bindenden Elektronenpaars
 Vergleich Cl2 und HCl

Lewis-Schreibweise:

partiell positive
Ladung

H Cl


partiell negative
Ladung

ENH: 2.2 ENCl: 2.8
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Die polare Atombindung - Halogensäuren

Elektronegativität des Halogens

Die Kovalente Bindung

zur Erinnerung: 
Elektronegativität (EN): Maß für das Bestreben eines Elements,

Elektronen an sich zu binden
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Die Kovalente Bindung
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Die Kovalente Bindung

Ausgewählte Bindungslängen
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Die koordinative (dative) Bindung
 Ein Bindungspartner bringt beide Elektronen in die chemische Bindung
 Lewis-Base (LB): Elektronendonor
 Lewis-Säure (LS): Elektronenakzeptor
 Formalladungen an beteiligten Atomen

Tafelbild

Die Kovalente Bindung
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Molekülstrukturen

Vorhersage der 3D-Struktur durch VSEPR-Theorie

VSEPR: valence shell electron pair repulsion

Annahmen der VSEPR-Theorie:

 Alle Elektronenpaare im Molekül stoßen sich ab

 Gesamtzahl der Elektronenpaare ergibt Strukturtyp:

 Anordnung gebundener EPs ergibt Molekülstruktur

 Freie Elektronenpaare sind räumlich anspruchsvoller als 

Bindungselektronen – Abschätzung der Bindungswinkel

Anzahl Elektronenpaare 2 3                                   4
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Molekülstrukturen

Räumliche Anordnung einfacher Moleküle - Beispiele

Tafelbild
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Aggregatzustände

Chemische Bindung
(kovalent, ionisch, metallisch)

Intramolekulare Wechselwirkungen

Aggregatzustände
(fest (s), flüssig (fl) oder gasförmig (g)

Intermolekulare Wechselwirkungen

vs.

16 kJ/mol

431 kJ/mol
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Aggregatzustände

Das Verhältnis zwischen kinetischer Energie 
(ungerichtete thermische Bewegung) Ekin und zwischenmolekularen 
Kräften Einter ist entscheidend für den Aggregatzustand eines Stoffes

Ekin >> Einter gasförmig

Ekin << Einter fest

Ekin  Einter flüssig
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Aggregatzustände

Aggregatzustände von H2O
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Aggregatzustände

Zwischenmolekulare Wechselwirkungen

Elektrostatische Wechselwirkungen
(Dipol-Dipol oder Ionen-Dipol)

Wasserstoffbrückenbindungen
(Spezielle Dipol-Dipol WW)

Van-der-Waals-Wechselwirkungen
(Dipol-Dipol oder Ionen-Dipol)

Hydrophobe Wechselwirkungen
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Elektrostatische Wechselwirkungen / Wasser: ein Dipol
 Dipolmoment μ: Produkt aus Ladung Q und deren Abstand r

intermolekulare Wechselwirkungen
von Dipolen

Aggregatzustände

Einheit D: Debye



Wasserstoffbrücke (H-Brücke) = Spezielle Dipol-Dipol Wechselwirkung
 H-Brücke häufig wenn H an elektronegativen Elementen gebunden ist

z. B. N, O, F, S
 Großer Einfluss auf physikalische Eigenschaften

(Schmelzpunkt, Siedepunkt etc.)

 Vgl. H2O ( , Sdp. 100°C) vs. H2S ( Sdp. -60°C
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Aggregatzustände

Struktur von Eis:
Wasserstoffbrückennetzwerk
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Wasserstoffbrücke (H-Brücke)
 Dichteanomalie des Wassers
 Dichtemaximum bei 4 °C
 Eis: Festes H-Brückennetzwerk

Aggregatzustände

Struktur von Eis:
Wasserstoffbrückennetzwerk
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Aggregatzustände

Wasserstoffbrücken und Siedepunkte
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Aggregatzustände

Van-der-Waals-Wechselwirkungen
 Ladungsfluktuationen in der Elektronenhülle unpolarer Moleküle

führen zu induziertem Dipol

 V-d-W-Wechselwirkungen typisch für langkettige Kohlenwasserstoffe
 V-d-W stärker bei größeren Molekülen
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Aggregatzustände

Van-der-Waals-Wechselwirkungen
 Abhängigkeit von Molekülstruktur

größere Oberfläche des n-Pentans führt 
zu stärkeren V-d-W-Wechselwirkungen
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Aggregatzustände

Hydrophobe Wechselwirkungen
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Aggregatzustände

Phasenübergänge
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Phasendiagramm des Wassers

Aggregatzustände

Kritischer Punkt
(Flüssigkeit und Gasphase
besitzen die gleiche Dichte und 
sind nicht mehr unterscheidbar)

Tripelpunkt
(Alle drei Phasen liegen gleichzeitig
im Gleichgewicht vor)
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Phasendiagramm von Kohlenstoffdioxid
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Aggregatzustände

Heterogene Stoffmischungen = Dispersionen 

Grenzfall: kolloidale Lösungen (dispergierte Teilchen 3-200 nm)
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Heterogene Phasengleichgewichte

Verhalten von Stoffen in Mehrphasengemischen
 Verteilungsgleichgewicht
 Wichtig bei Reinigung und Trennung von Stoffgemischen

Verteilungsgleichgewichte sind dynamische Gleichgewichte
 Der makroskopische Zustand des Systems ändert sich nicht.

Alle mikroskopischen Prozesse kompensieren sich in der Summe
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Heterogene Phasengleichgewichte

Gleichgewichtskonstante K

K(T) = 
Teilchenkonzentration in Phase P1

Teilchenkonzentration in Phase P2
= Konstant
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Löslichkeit von Gasen in Flüssigkeiten

Heterogene Phasengleichgewichte

K = 
Partialdruck des Gases pa

Konzentration [A] in Flüssigkeit
pa = K · [A] 

Henry-Dalton Gesetz (K = Henry-Konstante - Temperaturabhängig)
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Heterogene Phasengleichgewichte

Löslichkeit von Gasen in Flüssigkeiten
 Taucherkrankheit: erhöhte Löslichkeit von N2 im Blut
 10 m Tiefe ca. 1 bar Druckunterschied
 Bei zu schnellem auftauchen Bläschenbildung in Gefäßen
 Gefäßschäden und Embolien

K = 
Partialdruck des Gases pa

Konzentration [A] in Flüssigkeit
pa = K · [A] 
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Heterogene Phasengleichgewichte

Adsorption an Oberflächen
 Gleichgewicht gas/fest oder flüssig/fest

Adsorption: Auf der Oberfläche
(Wechselwirkung eines Stoffes
mit fester Oberfläche)

Absorption: Im Phaseninnneren
(z. B. Lösen eines Stoffes in flüssiger
Phase)



90 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Adsorption an Oberflächen
Abhängig von:

 Konzentration oder Partialdruck des Stoffes A
 Wechselwirkung von A mit Oberfläche
 Oberfläche des Adsorptionsmittels 

Heterogene Phasengleichgewichte
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Heterogene Phasengleichgewichte

Langmuirsche Adsorptionsisotherme
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Adsorption an Oberflächen
 Anwendung in der Stofftrennung (Chromatographie) - siehe Versuch 6

 Weitere Anwendung Carbo Activatus (Medizinische Aktivkohle)

Heterogene Phasengleichgewichte

feste Phase:
Kieselgel 



Folie: 93

Adsorption an Oberflächen
 Anwendung in der Stofftrennung (Chromatographie) - siehe Versuch 6

 Feste Phase: Zellulose
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Adsorption an Oberflächen
 Stofftrennung: HPLC - Hochleistungsflüssigkeitschromatography
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Heterogene Phasengleichgewichte

Verteilungsgleichgewichte Flüssig/Flüssig

 Anwendungen: Stoffreinigung, Blut-Hirn-Schranke

Nernstsches Verteilungsgesetz

K = 
[A]P1

[A]P1

P: Phasen
[A]: Konzentration von A in mol/L
K: Verteilungskoeffizient



Verteilungsgleichgewichte Flüssig/Flüssig
 Häufig relevante Verteilung zwischen wässriger und lipophiler Phase

 Je größer lg P, umso lipohiler ist ein Stoff
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Maß für die Lipophilie eines Stoffes ist 
der Verteilungskoeffizient

lg (KOct/H2O) oder lg (P) (n-Octanol / 
Wasser)

K = 
[A]n-Octanol

[A]Wasser

Heterogene Phasengleichgewichte
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Name Struktur logKOW

Ethanol -0,31

DDT
(Dichlordiphenyltrichlorethan) 6,36

PCBs 4,3 – 8,26

Diphenhydramin 3,2

Cetirizine -0,61

Cl Cl

CCl3

Cln

Cln

HO

Ph

PhO
N

Antihistaminikum
1. Generation - sedierend

Antihistaminikum
2. Generation – nicht sedierend

Cl

N

N

O CO2H

Heterogene Phasengleichgewichte
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Heterogene Phasengleichgewichte

Verfahren zur Stofftrennung – Destillation
 Voraussetzung: Stoffgemisch A und B  mit unterschiedlichen 
Siedepunkten der Reinstoffe

 Phasenübergang flüssig – gasförmig

 Der leichter flüchtige Stoff reichert sich
im Destillat an

 Vakuumdestillation: Destillation unter
vermindertem Druck

Verfahren zur Stofftrennung – Sublimation
 Wie Destillation, aber mit Phasenübergang fest – gasförmig

 Durchführung im Vakuum



Gefriertrocknung
 Sublimation von Wasser (Eis)

 Lyophylisieren

 Verdampfungsenthalpie hält Wasser in der festen Phase

 Schwerflüchtige Substanzen bleiben als Pulver im 
Kolben zurück

 Schonende Methode zur Trocknung thermolabiler 
Verbindungen
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Heterogene Phasengleichgewichte



Lösung von Salzen (Fest-Flüssig-Verteilungsgewicht)
 Salze dissoziieren in Wasser zu hydratisierten Ionen
 Grund für Löslichkeit: Ionen-Dipol-Wechselwirkung

 Hydratisierungsenergie vs. Gitterenergie des Kristalls
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Heterogene Phasengleichgewichte

NaCl(s) Na+
(aq) + Cl-(aq)

aq: hydratisiertes Ion

Solvatation
Umhüllung eines Moleküls oder Ions 

durch Lösungsmittelmoleküle



Gitterenergien Hgitter ausgewählter Salze

101 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Name Summenformel Hgitter

Natriumchlorid NaCl + 788 kJ/mol

Kaliumchlorid KCl + 701 kJ/mol

Magnesium(II)chlorid MgCl2 + 2525 kJ/mol

Calcium(II)chlorid CaCl2 + 2146 kJ/mol

MXn (s) M(g)
n+ + nX(g)

Die Gitterenergie ist abhängig von Größe und Ladung der Ionen.
Je größer die Ladung und je kleiner der Radius der Ionen ist, umso

höher ist die Gitterenegie
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Hydratationsenthalpie HHyd ausgewählter Ionen

Ion Radius (10-9 m) Hhyd (kJ/mol)

Li+ 0,06 - 508

Na+ 0,095 - 398

K+ 0,133 - 308

Mg2+ 0,065 - 1908

Ca2+ 0,097 - 1577

Cl- 0,181 - 376

M+
(g) + X-

(g) M+
(aq) + X-

(aq)

Die Hydratationsenthalpie ist abhängig von Größe und Ladung der
Ionen. Je größer die Ladung und je kleiner der Radius der Ionen ist,

umso größer ist die Hydratationsenthalpi
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Heterogene Phasengleichgewichte

LP = [Ba2+] x [SO4
2-] = 10 -10 mol2 / L2

dabei muss gelten: [Ba2+] = [SO4
2-]

 aus diesen Informationen lässt sich die gelöste Stoffmengenkonzentration  
an Ba2+ - Kationen bestimmen
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Tafelbild Löslichkeitsprodukt

Heterogene Phasengleichgewichte
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Barium(II)-Ionen sind hochgiftig
- Ba(II)-Sulfat aber nicht!
- Löslichkeit Ba2+ aus BaSO4 : 1.4 mg / L H2O
- Löslichkeit Ba2+ aus BaCl2: 360 g / L H2O

Heterogene Phasengleichgewichte
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Heterogene Phasengleichgewichte

Rolle schwerlöslicher Salze in der Medizin

Knochen/Zähne: 
Hydroxylapatit: 3 Ca3(PO4)2 · Ca(OH)2

Fluorapatit: 3 Ca3(PO4)2 · CaF2

Nierensteine: Calciumoxalat

Gichtanfall: Harnsäure als
Natriumurat

N
H

NH

O

O

N

N
H

NaO

O

-O O

-O

Ca2+
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Diffusion entlang eines Konzentrationsgradienten
 Passive Diffusion
 Wanderung der Moleküle von hoher zu niedriger Konzentration
 Die Natur ist sozialistisch! Gleichverteilung ist erstrebenswert!
 Zur Ausbildung aktiver Konzentrationsgradienten ist immer Energie

und semipermeable Membranen notwendig

Heterogene Phasengleichgewichte
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Verteilungsgleichgewichte in Gegenwart von Membranen - Dialyse
- In homogenen Lösungen: passive Diffusion 

entlang eines Konzentrationsgradienten
- Diffusion durch semipermeable Membran = Dialyse
- Blutreinigung: Trennung von hochmolekularen Blutkomponenten (Proteine) 

und unerwünschten Stoffwechselprodukten (z. B. Harnstoff)

Heterogene Phasengleichgewichte

physiologische
Elektrolytlösung



Verteilungsgleichgewichte in Gegenwart von Membranen - Osmose
- Membran ist ausschließlich für das Lösemittel (z. B: Wasser) durchlässig
- Wanderung der Lösemittelmoleküle von reiner Phase zu konzentrierter

Lösung

- Konzentrationsgradient vs. Hydrostatischem Druck
- Im GGW herrschender Druck: osmotischer Druck pOs

- van‘t Hoffsches Gesetz: pOs = [A] x R x T
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Heterogene Phasengleichgewichte

Nur die Anzahl der Teilchen zählt, nicht 
deren chemische Natur!



Verteilungsgleichgewichte in Gegenwart von Membranen – Osmose
Beispiel: Erythrocyten
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Heterogene Phasengleichgewichte

hypotone Umgebung
posLösung niedrig

isotonische Umgebung

hypertone Umgebung
posLösung hoch
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Heterogene Phasengleichgewichte

Prinzip der Elektroneutralität – Donnan-Gleichgewicht
 Beim Konzentrationsausgleich darf es zu keiner Ladungstrennung
kommen!
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Chemische Reaktionen

nA nB+ nC

Edukt(e)
(Reaktanden)

Produkt(e)

nD+

Chemische Reaktionen = Stoffumwandlungen

stöchiometrische 
Faktoren

TT

Tafelbild: Knallgasreaktion
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Chemische Reaktionen

Erhaltungsgrößen bei Chemischen Reaktionen:
 Zahl der Atome
 Masse
 Ladung

nA nB+ nC nD+

Stöchiometrische Faktoren n:
 Bestimmen Anzahl beteiligter Moleküle
 Stoffmenge n in mol
 Massen m in g (m = n x M)
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Chemische Reaktionen
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Thermodynamik
Energetische Betrachtungen Chemischer Reaktionen

BDE: Bindungsdissoziationsenergien

 BDE H2 und O2 <  BDE Wasser

 Die Chemischen Bindungen im Wasser enthalten weniger Energie
als die chemischen Bindungen im H2 und O2
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Die Thermodynamik einer Reaktion beschreibt 
die Änderung der Energiezustände

der Moleküle während der Reaktion 

Die Kinetik einer Reaktion beschreibt 
die Geschwindigkeit mit der sich die Konzentration 
der Edukte und Produkte ändern, also mit welchem

Tempo das Gleichgewicht erreicht wird
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1. Hauptsatz der Thermodynamik
Energie kann weder erschaffen, noch vernichtet werden

Erscheinungsformen der Energie

- Energie in chemischen Bindungen (chemische Energie)

- Thermische Energie (Wärme)

- Elektromagnetische Strahlung

- Elektrische Energie (Redox-Reaktionen)

- Mechanische Energie (Ekin und Epot)
Einheiten der Energie: Joule (J)

1 J = 0.24 cal

1 cal = 4.19 J

1 J = 1 Nm = 1 Ws
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N

S

N

SHO

CO2H

O2

N

S

N

SHO
O

O

O

- CO2

N

S

N

SHO

*

N

S

N

SHO

O

O

hv

Luciferin

Oxyluciferin

Umwandlung: 
chemische Energie - Licht
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Umwandlung: 
elektrische Energie - Licht

Energiesparlampe
= Sinnloser Scheiß



120 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Offenes System
 Energie und Stoffaustausch mit Umgebung

Geschlossenes System
 Energieaustausch mit der Umgebung

Abgeschlossenes System
 Kein Energieaustausch und kein Materieaustausch mit 
der Umgebung
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Standardbildungsenthalpie fH0

Die Standardbildungsenthalpie entspricht der Reaktionsenthalpie, die bei
der Bildung von 1 Mol einer chemischen Verbindung aus den Elementen in Ihrer

stabilsten Modifikation unter Standardbedingungen frei wird

Die Standardbildungenthalpie von Elementen in Ihrer 
stabilsten Modifikation ist Definitionsgemäß gleich Null

Beispiel Tafel fH0

von Glucose  
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Bombenkalorimeter
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Chemische Reaktionen - Reaktionsenthalpie

Exotherme vs. Endotherme Reaktionen



Entropie S

� Maß für die Unordnung eines Zustands
� Zweite Triebkraft einer Reaktion (neben H < 0) ist die Zunahme der Unordnung 

des Systems

S > 0: Unordnung nimmt zu - günstig

S < 0: Unordnung nimmt ab - ungünstig
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Warum laufen auch endotherme Prozesse (H >0)
freiwillig ab ?

� Endothermes lösen von Salzen (z. B. NH4Cl)
� Verdampfung von Wasser
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2. Hauptsatz der Thermodynamik
Bei einem Prozess in einem abgeschlossenen System

muss sich die Reaktionsentropie erhöhen oder konstant bleiben S  0 

S = 0: reversibler Prozess
S > 0: irreversibler Prozess

! Für Chemische Reaktionen in einem offenen
oder geschlossenen System gilt dieser Zusammenhang

nicht – Reaktionen können daher auch bei Entropieabnahme 
ablaufen !
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Triebkraft einer chemische Reaktion: Gibbs-Helmholtz-Gleichung

Chemische Reaktionen

Gibbs Energie∆G = ∆ܪ	 െ ܶ∆ܵ
∆H: Reaktionsenthalpie (Aufgenommene oder abgegeben Wärmemenge)∆S: Reaktionsentropie (Maß für die Unordnung des Systems)

ܪ∆ ൏ Ͳ ∶ ܪ∆݉ݎ݄݁ݐ݋ݔܧ ൐ Ͳ ∶ ܩ∆݉ݎ݄݁ݐ݋݀݊ܧ ൏ Ͳ ∶ ܩ∆݊݋݃ݎ݁ݔܧ ൏ Ͳ ∶ ݊݋݃ݎ݁݀݊ܧ
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Das Chemische Gleichgewicht

aA + bB cC + dD
Hinreaktion

Rückreaktion

Tafelbild – Gleichgewichtskonstante K

K > 1 Reaktion läuft in Richtung Produkte – GGW liegt rechts
K = Gleichgewicht liegt in der Mitte
K < 1 GGW. liegt auf Seiten der Edukte
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Chemische Reaktionen
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Das Chemische Gleichgewicht

Prinzip von Le Chatelier

Bei Störung eines chemischen 
Gleichgewichts durch Änderung von 

Temperatur, Druck oder Konzentration, 
verschiebt sich das Gleichgewicht 

entgegen dieser Störung

Prinzip des kleinsten Zwangs

 Endotherme Reaktionen und Temperaturerhöhung:  
GGW verschiebt sich zu Produkten

 Exotherme Reaktionen und Temperaturerhöhung:
GGW verschiebt sich zu Edukten
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Das Chemische Gleichgewicht

Prinzip des kleinsten Zwangs - Konzentrationseffekte

 Änderung von Druck (p) und Volumen (V) ist nur bei Änderung der Anzahl an
Gasteilchen relevant
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Freie Reaktionsenthalpie
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Fließgleichgewichte

In Zellen: kein thermodynamisches GGW sondern Fließgleichgewicht
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Säuren, Basen und Redoxchemie



2
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Säuren

Basen

Lewis-Säure   Elektronenakzeptor

Lewis-Base  Elektronendonor

Brønsted-Säure  Protonendonor

Brønsted-Base  Protonenakzeptor

 Im Allgemeinen ist mit dem Begriff Säure/Base die Brønsted-Definition gemeint

Säure/Base 

TT
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Säure/Base 

Tafelbild – Brønsted-Säure in wässrigen Medien
Amphoterer Charakter des Wassers
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Ampholyt
Teilchen, dass sowohl als Säure, als 

auch als Base reagieren kann

Säure/Base 
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Säure/Base 
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Einprotonige Säuren 
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Mehrprotonige Säuren 
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pH-Werte in verschiedenen Flüssigkeiten
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Flüssigkeit pH

0.1 M HCl 1

Magensaft 0.8 – 1.5

Cola 2.5-3.0

Essig 2.4-3.4

Wein 3.8

Schweiß 4.0-6.8

Kaffee 5.0

Urin 5.5-7.5

Speichel 6.4

Blut 7.4

Seife 8 – 10.0

Pankreassaft 7.7

0.1 M NaOH 13

Folie: 10

Säure/Base – Titration (pH-Wert-Bestimmung) 
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Folie: 11

Methylorange
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Säure/Base - Indikatoren 
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Säure/Base – Titration (pH-Wert-Bestimmung) 

starke Säure mit
starker Base

Folie: 14

Säure/Base – Titration (pH-Wert-Bestimmung) 

schwach Säure mit

starker Base
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Säure/Base – Titration (pH-Wert-Bestimmung) 

16 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Phosphorsäure – Dreiprotonige Säure
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Puffer

Puffer = Kombination aus   (a) schwacher Säure und Ihrem Salz oder
(b) schwacher Base und Ihrem Salz 

Tafelbild: Essigsäure / Acetatpuffer

Henderson/Hasselbalch-Gleichung beschreibt pH-Wert von Puffern

18 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Puffer
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Ausgewählte Puffer
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Redoxreaktionen
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Redoxreaktionen

Oxidation: 
Abgabe von Elektronen

Reduktion: 
Aufnahme von Elektronen

Definitionen

Oxidation: 
Aufnahme von Sauerstoff

Reduktion: 
Abgabe von Sauerstoff

Allgemeine Definition:

Historisch:

22 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Redoxreaktionen
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Redoxreaktionen
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Redoxreaktionen

Oxidationszahlen (OZ) – Formaler „Elektronenstatus eines Elements“

Regeln: 

 Ein Atom in elementarer Form hat die OZ 0

 Bei einatomigen Ionen: OZ = Ladung 

 Fluor hat in Verbindungen immer die OZ -1

 Sauerstoff hat in Verbindungen immer die OZ -2, außer in Peroxiden (-1) und 

elementar (0)

 Wasserstoff hat immer die OZ +1, außer als Metallhydrid MH (-1) oder 

elementar

 Halogene haben meist OZ -1, außer sie sind an Sauerstoff gebunden.

 Alkali- und Erdalkalimetalle haben die OZ +1 bzw. +2

 Die Maximale OZ = Anzahl der Valenzelektronen

 Die Summe aller Oxidationszahlen eines Moleküls entspricht seiner Ladung

H-Cl
+1 -1

H-H
0 0
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Redoxreaktionen

Oxidationszahlen (OZ) - Tafelbild
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Redoxreaktionen

Aufstellen von Redoxgleichungen
Regeln: 

 Bestimmung der Oxidationszahlen der Edukte und Produkte

 Teilgleichung aufstellen, für diejenigen Teilchen, die ihre OZ ändern

 Ladungsausgleich durch H3O
+ oder OH- Ionen und Wasser

 Teilgleichungen so multiplizieren, dass die Zahl der übertragenen Elektronen

ausgeglichen sind

 Teilgleichungen werden addiert und alle auf beiden Seiten der Gleichung 

gleichzeitig auftauchenden Moleküle werden gestrichen

 Evtl. Ergänzung fehlender Gegenionen
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Aufstellen von Redoxgleichungen - Tafelbild

Redoxreaktionen

28 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Disproportionierung
Bei einer Redoxreaktion geht ein Element mittlerer Oxidationsstufe

gleichzeitig in eine höhere und niedrigere Oxidationsstufe über 

Komproportionierung
Bei einer Redoxreaktion geht ein Element, welches in einer niedrigen 

und hohen Oxidationsstufe vorliegt, in eine Verbindung mit einer
mittleren Oxidationsstufe über

 Beispiel: Zersetzung von H2O2 in Sauerstoff und Wasser

 Beispiel: Iodat (IO3
-) und Iodid (I-)   komproportionieren zu 

elementarem Iod I2
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Redoxreaktionen

Zinkblech in Kupfersulfat-Lösung 
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Redoxreaktionen

Galvanische Zelle 1.1 V

redoxneutrale
Salzbrücke
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Redoxreaktionen

Anode: Oxidation Kathode: Reduktion
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Redoxreaktionen

Autobatterie – Blei-Schwefelsäure-Zelle
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Wann, oder in welche Richtung,  

läuft eine Redoxreaktion ab?

Elektromotorische Kraft

(EMK)

 Art des ablaufenden Redoxprozesses
 Konzentration der redoxaktiven Teilchen
 Temperatur

Redoxreaktionen

34 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Redoxreaktionen

Potenzialdifferenz

(Spannung - Messbar)

E0 = E0
Kathode – E0

Anode

E0 : Elektromotorische Kraft der Zelle

E0: Standardhalbzellenpotenzial
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Redoxreaktionen

Referenzelektrode: Standard-Wasserstoffelektrode (NHE)

36 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Referenzelektrode: Standard-Wasserstoffelektrode –
Messaufbau mit anderer Halbzelle

Redoxreaktionen
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Redoxreaktionen - Spannungsreihe
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Redoxreaktionen - Spannungsreihe

Unedle Metalle (E0 < 0) lösen sich in Säure unter Bildung von H2
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Redoxreaktionen - Spannungsreihe

Rost

(Hämatit)

 nicht rostendes Eisen: hoher Chromanteil (10-12%)
 Bildung einer Chromoxidschicht (CrO4) 
 Passivierung durch Zink (Opferanode)

40 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Zahnfüllung – Amalgam (Hg/Sn-Legierung)

 Schützung durch SnO2-Schicht

Redoxreaktionen - Spannungsreihe
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Redoxreaktionen

Konzentrationsabhängigkeit des EMK – Nernst‘sche Gleichung

Tafelbild

Elektrochemische Messung des pH-Werts

• Glaselektrode

42 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen
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Redoxreaktionen - Elektrolyse

Von außen angelegte Spannung bewirkt Umkehrung der Redoxreaktion

44 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen
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Einführung in die Organische Chemie 1
- Struktur 
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Organische Chemie 

=

Chemie der Kohlenstoffverbindungen

Einführung in die Organische Chemie

Es existieren ca. 12.000.000 chemische Verbindung 

davon besitzen ca. 10.000.000 ein Kohlenstoffgerüst

NH4
+OCN-

H2N NH2

O
T

Wöhler‘sche Harnstoffsynthese (1828)

Ammoniumcyanat Harnstoff

 Grund für diese Vielfalt: Kohlenstoff kann mit sich selbst sowie 

u.a. mit den Elementen Stickstoff, Sauerstoff, Schwefel und Halogenen stabile kovalente 

Bindungen eingehen
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Typische „Organische Verbindungen“

Einführung in die Organische Chemie

 Zucker 

 Fette/Fettsäuren

 Aminosäuren (Proteinbausteine)

 RNA/DNA (Nukleobasen)

 viele Arzneistoffe und Drogen

 Polymere: z. B.: Polyester, Polyacrylate, 

Polyurethane, Polycarbonate



Blockbuster

Name Firma Funktion Erlöse 
(Mrd. $)

Struktur

Atorvastatin

(Lipitor ®)

Pfizer HMG CoA

Reduktase Inhibitor
(Cholesterinsenker)

5.2

Esomeprazol

(Nexium ®)

Astra

Zeneca

Protonenpumpen-

hemmer

5.2

Clopidogrel

(Plavix ®)

Bristol

Myers

Blutgerinnungs-

hemmer

4.7

Oxycodon

(Oxycontin ®)

Purdue Opiod

(Schmerzmittel)

3.5

Aripiprazol

(Abilify ®)

Bristol

Myers

Dopamin-Rezeptor 

Agonist

Bipolare Störungen

3.5

Sildenafil

(Viagra ®)

Pfizer Erektile Disfunktion 1.0

Quelle: http://www.drugs.com/top200.html

http://www.drugs.com/top200.html


Blockbuster

Name Firma Funktion Erlö
se 
(Mrd
. $)

Struktur

Levofloxacin

(Levaquin ®)

Janssen

Pharma

Gyrase-Hemmer 

(Antibiotikum)

1.3

Montelukast

(Singulair ®)
Merck Leukotrienrezeptor-

Antagonist

(Asthma)

3.3

Pioglitazon

Actos ®

Eli Lilly Insulin-Sensitizer 2.6

Valsartan

(Diovan ®)

Novartis Angiotensin –II-

Rezeptorantagonist

(Blutdrucksenker)

1.4

Methylphenidat

(Concerta, 

Ritalin ®)

Ortho-

McNeil

Dopamin

Wiederaufnahmehemmer

(ADS)

1.4
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Einführung in die Organische Chemie

Bindungsverhältnisse im Kohlenstoff

 In stabilen Verbindungen bildet Kohlenstoff vier kovalente Bindungen aus

 Einfachstes organisches Molekül: Methan (CH4) 

 Methan ist ein Tetraeder:

 Es existieren also vier gleichwertige C-H-Bindungen.

 Tetraederwinkel (Methan): 109.5 ° Bindungslänge C-H-Einfachbdg.: ca. 108 pm)

C

H
H

H

H
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Einführung in die Organische Chemie

Warum ist Methan tetraedrisch – Das Konzept der Hybridisierung 

 Kombination von s- und n p-Orbitalen führt zu spn-Hybridorbitalen
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Einführung in die Organische Chemie

Struktur einer C-C-Einfachbindung: Beispiel: Ethan: C2H6

H3C CH3
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Einführung in die Organische Chemie

 Entlang einer C-C-Einfachbindung herrscht freie Drehbarkeit!
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Struktur einer C-C-Doppelbindung: sp2-Hybridorbitale

Einführung in die Organische Chemie



11 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Einführung in die Organische Chemie

Struktur einer C-C-Doppelbindung: Beispiel Ethen C2H4
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Einführung in die Organische Chemie

Struktur einer C-C-Dreifachbindung: sp-Hybridorbitale
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Struktur einer C-C-Dreifachbindung am Beispiel des Ethins

Einführung in die Organische Chemie
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Einführung in die Organische Chemie
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Einführung in die Organische Chemie

Homologe Reiher der Alkane: CnH2n+2



16 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Homologe Reihe der Alkene: CnH2n

Name Summenformel Strukturformel Strichschreibweise

Ethen C2H4

Propen C3H6

1-Buten C4H8

1-Penten C5H10

1-Hexen C6H12

1-Hepten C7H14

1-Octen C8H16
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Homologe Reihe der Alkine: CnH2n-2

Name Summenformel Strukturformel Strichschreibweise

Ethin C2H2

Propin C3H3

1-Butin C4H4

1-Pentin C5H5

1-Hexin C6H6

1-Heptin C7H7
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Cycloalkane

Name Summenform
el

Strukturformel Strichschreibweise

Cyclopropan C3H6

Cyclobutan C4H8

Cyclopentan C5H10

Cyclopenten C5H8

Cyclopentadien C5H6

Cyclohexan C6H12

Cyclohexen C6H10

Cyclohexadien C6H8

Spannung!

Spannung!



4 Ringspannungsarten

 Winkelspannung (Baeyer-Spannung)

Abweichung vom Tetraederwinkel 109.5°

 Torsionsspannung (Pitzer-Spannung)

Abweichung von der gestaffelten Anordnung

 Sterische Spannung (van der Waals Abstoßung)

transannular (über den Ring hinweg)

 Dipol-Dipol-Wechselwirkungen
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Konformation des Cyclohexans

Die Sesselkonformation ist vollkommen Spannungsfrei aufgrund eines

idealen Tetraederwinkels von 109.5°
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Konformation des Cyclohexans

Konformation des Cyclohexans - Ringinversion
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Cyclohexan - Ringinversion
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Einführung in die Organische Chemie

Isomere
Stoffe mit gleicher Summenformel aber 

unterschiedlicher Strukturformel

Der Begriff der Isomerie

 Konstitutionsisomere

 Konfigurationsisomere
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Funktionelle Gruppen

Essigsäure

Acetat-Ion

Essigsäure-
isopentylester
(„Bananenester“)

Alanin-Glycin

Propionitril

Formaldehyd

Aceton

(Voll-)Acetal

Diethylether

Ethanol

Ethylamin
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Nomenklaturregeln

(1) Suchen Sie die längste Kette von Kohlenstoffatomen und geben Sie der

Verbindung entsprechend dieser Kette den Stammnamen

(2) Identifizieren Sie die funktionellen Gruppen (Reste) entlang dieser Kette

(3) Die funktionelle Gruppe mit höchster Priorität wird als Suffix benutzt. 

Sie bestimmt die Verbindungsklasse des Moleküls. Alle anderen Substituenten

werden als Präfixe dargestellt.

(4) Die funktionellen Gruppen werden entlang der Kette nummeriert

(5) Die Position der Substituenten wird durch die vorher zugeteilte Nummer 

des entsprechenden C-Atoms der Hauptkette bezeichnet. Die Substituenten 

sollten dabei möglichst niedrig nummeriert werden 

(6) Wenn die gleiche Alkylgruppe mehrfach in der Seitenkette auftritt, wird hinter

die Positionsnummern die Vorsilbe di-, tri-, oder tetra- etc. angegeben.

(7) Unterschiedliche Substituenten (funktionelle Gruppen)

werden in alphabetischer Reihenfolge genannt
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Nomenklaturregeln

Tafelbild - Nomenklatur
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Isomere
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Chiralität

 Ein Kohlenstoffatom, das vier verschiedene Reste trägt ist chiral
 Die beiden möglichen Stereoisomere nennt man Enantiomere

Enantiomere sind Stereoisomere, die sich wie Bild und Spiegelbild verhalten
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Chiralität
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Chiralität

 Enantiomere haben die gleichen chemischen und physikalischen 

Eigenschaften, außer Sie befinden sich in einer chiralen Umgebung!
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Chiralität

 Proteine bestehen aus enantiomerenreinen L-Aminosäuren und erzeugen

somit eine chirale Umgebung!
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Chiralität
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Chiralität

Ausgewählte chirale Verbindungen
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Chiralität

Ausgewählte chirale Verbindungen
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Chiralität

Chirale Verbindungen drehen polarisiertes Licht

 Chirale Moleküle sind also optisch aktiv!

 Präfixe (+) / (-) und D/L geben nur eine Aussage über die Drehrichtung.

Die absolute Konfiguration lässt sich hierdurch nicht ermitteln

Aufbau Polarimeter
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Chiralität

(1) Man gibt den vier verschiedenen Substituenten am chiralen Kohlenstoff 
eine Priorität 1 > 2 > 3 > 4. Diese Priorität ergibt sich wie folgt:

 Bei direkt gebundenen Atomen, steigt die Priorität mit der Ordnungszahl

 Bei gleichen Bindungspartnern entscheidet die OZ der jeweils nächsten

Bindungspartner
 Doppel gebundene Atome haben eine höhere Priorität als einfach gebundene

Atome der selben Sorte

(2) Man dreht das Molekül, so dass der Substituent mit der niedrigsten
Priorität (4) nach hinten zeigt

(3) Die restlichen drei Substituenten werden nach fallender Priorität betrachtet
 Bei einer Kreisbewegung im Uhrzeigersinn: (R) (rectus = rechtsrum)
 Bei einer Kreisbewegung gegen den Uhrzeigersinn (S) (sinister = linksrum)

Bestimmung der absoluten Konfiguration eines chiralen Moleküls

R/S- oder CIP-Nomenklatur (Cahn, Ingold, Prelog)
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Chiralität

Tafelbild – R/S-Notation zur Beschreibung von Enantiomeren



Fischer-Projektion – D/L-Nomenklatur

! Gilt streng nur für Kohlenhydrate und Aminosäuren !

 Die längste Kohlenstoffkette des Moleküls wird senkrecht gezeichnet

 Das am höchsten oxidierte C-Atom steht oben (i. d. R Aldehyd, Keton oder COOH)

 Die senkrechten Bindungen liegen hinter, die waagerechten vor der Papierebene

 Man betrachte das Stereozentrum, welches sich am weitesten weg vom höchst

oxidierten Kohlenstoff befindet.

 Zeigt die Gruppe nach rechts: D-Form

 Zeigt die Gruppe nach link: L-Form
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Chiralität

Tafelbild – Fischer-Projektion
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Chiralität

Racemat: 1:1 Mischung aus beiden Enantiomeren
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Chiralität

Diastereomere

Alle Stereoisomere, die keine Enantiomere sind,
sind Diastereomere

 In Molekülen mit mehr als einem Chiralitätszentrum treten immer

Diastereomere auf

 E/Z-Isomere können ebenfalls als Diastereomere bezeichnet werden

 Im Gegensatz zu Enantiomeren, unterscheiden sich Diastereomere in ihren
physikalischen und chemischen Eigenschaften

Br

OH

Br

OH
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Einführung in die Organische Chemie 2
Reaktionen, Aromatizität und Biomoleküle
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Reaktionen in der organischen Chemie
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Reaktionen in der organischen Chemie
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Reaktionsenergiediagramme
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Reaktionsenergiediagramme 
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Reaktionsgeschwindigkeit

Reaktionsgeschwindigkeit
 zeitliche Änderung der 

Konzentration der Reaktionspartner
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Reaktionsgeschwindigkeit

Faktoren, die Reaktionsgeschwindigkeit bestimmen:

• Beweglichkeit der Teilchen (z. B. bestimmt durch deren Aggregatzustand)

• Konzentration  (Bestimmt durch das Geschwindigkeitsgesetz)

• Kinetische Energie (Bestimmt durch Temperatur)

• Katalysator (Beschreitung eines alternativen Reaktionspfades)

v = k · [A]n ·[B]m   (n, m: Reaktionsordnungen, k: Geschwindigkeitskonstante)
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Reaktionsgeschwindigkeit
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Übersicht Reaktionsordnungen

Reaktionsgeschwindigkeit
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Aktivierungsenergie EA

Reaktionsgeschwindigkeit
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Reaktionsgeschwindigkeit

Wirkung eines Katalysators
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Reaktionsgeschwindigkeit

Wirkung eines Katalysators
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Die Nucleophile Substitution
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Die Nucleophile Substitution

SN2 – Bimolekulare Reaktion
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SN2 – Mechanismus
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Die Nucleophile Substitution

SN1-Reaktion: Unimolekular
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SN1 – Mechanismus
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SN1- vs. SN2 Vergleich der Stereochemie

Saure Bedingungen, SN1 => zwei Produkte

Basische Bedingungen, SN2 => ein Produkt unter Inversion
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Die Nucleophile Substitution

SN1-Reaktion: Hyperkonjugation
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Die Nucleophile Substitution
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Die Nucleophile Substitution

Vergleich SN1 vs. SN2 – sterische Effekte
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Die Nucleophile Substitution

Vergleich SN1 vs. SN2
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E2 – Eliminierung 
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Mechanismus der E2 – Eliminierung 
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Regioselektivität

Saytzeff-Regel: β-Eliminierungen liefern bevorzugt das stabilere Alken,
wobei das H vom höher alkylierten β-C-Atom
abgespalten wird

Ergebnis: Ausbildung der Doppelbindung ist
innerhalb des Alkens favorisiert
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Stereochemie der Eliminierungen

anti-periplanare (180°)
Anordnung der Protons und der
Abgangsgruppe
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Eliminierung – E1 
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Eliminierung

E2
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Eliminierung

E1

Merke: Geschwindigkeitsbestimmender Schritt -
Teilreaktion mit der höchsten Aktivierungsenergie
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Eliminierung

E1 vs. E2
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Elektrophile Addition

Br2+
Br

Br

orange-braun farblos
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Mechanismus Addition von Brom an Doppelbindungen
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Mechanismus Addition von Brom an Doppelbindungen
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Elektrophile Addition
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Übersicht Additionsreaktionen an Doppelbindungen

 Addition von Br2

 Addition von Wasser
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Übersicht Additionsreaktionen an Doppelbindungen

 Addition von HX

 Addition von H2
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Radikalreaktionen

1. Kettenstart:

2. Kettenfortpflanzung:

3. Kettenabbruch:
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Aromaten

Struktur des Benzols
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Aromaten

Struktur des Benzols – Mesomere Grenzstrukturen



40 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Aromaten

Hückel-Regel
Ein aromatisches Ringssystem muss (4n + 2) -Elektronen 

besitzen
(n: beliebige natürliche Zahl incl. 0)

Damit eine chemische Verbindung aromatischen
Charakter aufweisen kann, muss sie zyklisch planar
sein und eine durchgehende Wolke von -Elektronen 

aufweisen. Die -Elektronenwolke muss eine ungerade
Anzahl an -Elektronenpaaren aufweisen

Definitionen Aromatizität 

Anzahl -Elektronen: 2 (n=0), 6 (n=1), 10 (n=2), 14 (n=3)
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Aromatizität MO-Schema

Alle Elektronen liegen in 
Resonanzstabilisierten Orbitalen

Butadien ist ein Antiaromat (4n π-Elektronen)
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Carbocyclische Aromaten - Beispiele
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Wichtige Heteroaromaten
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Wichtige Heteroaromaten
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Aromaten

Elektrophile Addition an Benzolderivate
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Mechanismus der SEAr-Reaktion
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Substituenteneffekte

(+)-M – Effekt: Durch nicht-bindende Elektronenpaare können mesomere
Grenzstrukturen beschrieben werden, die in
ortho- (o-) und para- (p-) Position eine negative Ladung
tragen und an diesen Stellen eine erhöhte Reaktivität
gegenüber Elektrophilen zeigen.

(-)-I-Effekt: Die Elektronegativitätsdifferenz zwischen Cl und C
reduziert die Elektronendichte im Ring
=> Desaktivierung
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Substituenteneffekte

(-)-M – Effekt: Durch nicht-bindende Elektronenpaare können mesomere
Grenzstrukturen beschrieben werden, die in
ortho- (o-) und para- (p-) Position eine negative Ladung
tragen und an diesen Stellen eine erhöhte Reaktivität
gegenüber Elektrophilen zeigen.

(-)-I-Effekt: Die Nitrogruppe reduziert die Elektronendichte im Ring
=> Desaktivierung
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Substituenteneffekte
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Aromaten

Elektrophile Addition an Benzolderivate
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Elektrophile Addition an Benzolderivate

Aromaten
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Carbonylverbindungen

Molekülorbitalmodell - Carbonylverbindungen
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Carbonylverbindungen
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Carbonylverbindungen
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Beispiele Carbonylverbindungen
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Carbonylverbindungen - Reaktivität

Azide alpha-Protonen

Elektrophiler Carbonylkohlenstoff

Nucleophiler Carbonylsauerstoff
Nucleophiler alpha-Kohlenstoff
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Keto-Enol-Tautomerie

säurekatalysiert:

basenkatalysiert:
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Keto-Enol-Tautomerie

Lage des Gleichgewichts:
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Hydratisierung von Carbonylverbindungen im wässrigen
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Acetale

Bildung von Halbacetalen

Säure-katalysiert:

Basen-katalysiert:
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Acetale

Bildung von Vollacetalen

Die Bildung des Vollacetals kann nur im sauren erfolgen,
da die Abgangsgruppe vorgebildet werden muss.
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Reaktion von Carbonylverbindungen mit Aminen

Carbonyle reagieren mit primären Aminen zu Iminen
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Reaktion von Carbonylverbindungen mit Aminen

 Carbonyle reagieren mit sekundären Aminen zu Enaminen
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Aldolreaktionen
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Carbonylverbindungen
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Carbonylverbindungen- Carbonsäuren
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Säurekatalysierte Esterbildung - Mechanismus
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Basenvermittelte Esterhydrolyse:
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Säurekatalysierte Esterhydrolyse:
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Aktivester - Reaktivität



71 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Kohlenhydrate (Zucker)
Kohlenhydrate sind Polyhydroxyaldehyde oder -

ketone

CHO

OHH

OHH

HHO

OHH

CH2OH

O

H

HO

H

HO

H

OH
OHH H

OH



72 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Fischer-Projektion
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Fischer-Projektion

Die Aldotetrosen in Fischer-Projektion:
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Stammbaum der Zucker
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Bildung cyclischer Halbacetale
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Bildung cyclischer Halbacetale

Haworth-Formeln der Glucose:
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Isomere der Cyclisierung
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Wichtige Disacharide I
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Wichtige Disacharide II
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Polymere auf Zuckerbasis

α-1,4-glycosidisch verknüpfte D-Glucose-Bausteine
und α-1,6-glycosidische Verzweigungen



81 | Boris J. Nachtsheim © 2010 Universität Tübingen

Polymere auf Zuckerbasis

β-1,4-glycosidisch verknüpfte N-Acetyl-D-Glucose-Bausteine
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O

-O
NH3

+

Aminosäuren und Peptide
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α-Aminosäuren - Grundstruktur

Carboxylat
Ammoniumfunktion

Rest
(entscheidet über Funktion)

Chirales α-C-Atom
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Aminosäuren und Peptide
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Aminosäuren und Peptide
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Aminosäuren und Peptide
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D/L-Nomenklatur der Aminosäuren nach Fischer
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Bestimmung der absoluten Konfiguration nach CIP
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Aminosäuren und Peptide

Isoelektrischer Punkt (IEP)
pH-Wert, bei dem die Aminosäure 

nach außen hin neutral auftritt

IEP = 1/2 x (pKs1 + pKs2)
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Aminosäuren und Peptide
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Aminosäuren und Peptide
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Peptide/Peptidbindung
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Peptide/Peptidbindung

Die Peptidbindung ist eine planare Gruppe.

Die linke mesomere Grenzform wird durch zwei weitere ergänzt,
die durch eine Doppelbindung diese Planarität besser wiedergeben.

Alle rot markierten Atome
liegen in einer (starren) Ebene
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Peptide/Peptidbindung



Proteine = Peptide > 100 Aminosäuren Kettenlänge mit physiologischer Funktion

Primärstruktur: Aminosäuresequenz 

Sekundärstruktur: alpha-Helix oder beta-Faltblatt

Tertiärstruktur: Dreidimensionale Struktur des gesamten Proteins

Quartärstruktur: Zusammenschluss mehrere Proteine zu Multienzymkomplexen
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Aminosäuren und Peptide
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Aminosäuren und Peptide
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Aminosäuren und Peptide

α-Helix
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Aminosäuren und Peptide

β-Faltblatt


