Aufbauprinzip des PSE: S

1) Elemente werden nach Ordnungszahl aufgelistet

Ordnungszahl = Protonenzahl
93 naturlich vorkommende Elemente

2) Waagrechte Reihen: Perioden - gleiche Anzahl an Schalen

Senkrechte Spalten: Gruppen - selbe Anzahl an duBersten
Elektronen




Positionierung der Metalle/
Halbmetalle/Nichtmetalle im PSE
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Einteilung der Elemente in Gruppen

a) Einteilung erfolgt nach den Valenz-elektronen
8 Hauptgruppen

I: Alkalimetalle V: Stickstoffgruppe
Il: Erdalkalimetalle  VI: Sauerstoffgruppe
Ill: Borgruppe VIl: Halogene (Salzbildner)

IV: Kohlenstoffgruppe VIlI: Edelgase

10 Nebengruppen, 2 Nebenreihen

b) Einteilung nach elektrischer Leitfahigkeit

e Metalle
e Halbmetalle
 Nichtmetalle



Die Atombindung

= Elektronenpaarbindung, kovalente Bindung

 Atombindung entsteht zw. Nichtmetallen mit hoher
Elektronegativitat, wobei die Unterschiede in der EN
gering sein mussen (AEN<1,8).

* Die Bindungselektronen bilden ein gemeinsames
Elektronenpaar, das beiden Atomen zur Verfugung
steht. Es befindet sich zwischen den positiven
Kernen und halt so die Atome zusammen!

 Atomverbande, die durch Atombindung
zusammengehalten werden, nennt man Molekiile.



MolekUlorbitaltheorie

Beide Wasserstoffatome besitzen 1 Elektron im 1s Orbital. Die
beiden 1s-Orbitale der Wasserstoffatome uberlappen sich bis
zu einem gewissen Grad und bilden ein gemeinsames
Molekiilorbital (MO), in dem sich bei der Bindung nun 2
Elektronen bewegen ( Delokalisierung). Beide Elektronen
stehen beiden Atomen zur Verfugung. Fir beide erfillt sich
die Oktettregel!
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http://www.zum.de/Faecher/Materialien/beck/chemkurs/glos11b.htm%23delo
http://www.zum.de/Faecher/Materialien/beck/chemkurs/glos11b.htm%23delo
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Das Sauerstoff-Atom besitzt Wasser Elektronenpaare
Im Grundzustand sechs - Sauerstoffatom |

Valenzelektronen.

- Elektronenpaar |

Diese stellt der
Sauerstoff zur Verfugung.
Er konnte aber noch

2 Elektronen , _, i
annehmen : ------ ’Hftasentoil"ffﬂmne

Elektronenpaar .\
1

Zwei Wasserstoffatome stellen nun |hre AuBenelektronen zur
Verflugung,

das Sauerstoffatom stellt zwei seiner AuBenelektronen zur Verfligung;
diese werden gemeinsam als Elektronenpaare benutzt.

Es entsteht ein Wassermolekadl.
Das Sauerstoffatom benutzt jetzt insgesamt 8 AuBenelektronen (wie Neon),

die Wasserstoffatome jeweils 2 AuBenelektronen (wie Helium);
alle beteiligten Atome haben also die Edelgaskonfiguration erreicht.


http://www.chemgapedia.de/vsengine/glossary/de/valenzelektronen.glos.html

Isotope
Das Selbe Element —
mehrere Kern-Varianten

WICHTIG!!

Isotope haben gleich viele Protonen (im Kern), aber
eine unterschiedliche Anzahl an Neutronen.

NATURAL ISOTOPES OF CARBON

6 Protons
//‘ “}gﬁ Meutrons P
= / el
F _,.-"-- , -
[/ \ filt

Isotope des Wasserstoffs

6 Protons 6 Protons
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(schwer) (Iberschwrer)
Carbon-12 Carbon-13 Carbon-14
(6P + EN) (6P + TN) (6P + BN)
Atomic Weight =12 Atomic Weight =13 Atomic Weight = 14
Isotope Mass: 12 u Atomic Mass = 13.00335u  Isotope Mass: 14.003241 u
Abundance: 98.89% Abundance: 1.109% Abundance: 1 Part Per Trillion

Half-life: 5,730 £ 40 Years



Redoxreaktionen:

Oxidation und Reduktion im urspriinglichen Sinne bezeichnet Reaktionen mit Sauerstoff
(Oxygenium). Die Oxidation ist eine Verbindung mit Sauerstoff, als Reduktion wurde die
Abgabe von Sauerstoff verstanden.

Reduktion und Oxidation treten immer gekoppelt auftreten, solche Reaktionen bezeichnet
man als Redoxreaktionen.

Bsp.: CuO + Fe=%Cu + FeO

CLUO—sCU + O: Reduktion Reduktion und Oxidation

Fe + O=-»FeQ: Oxidation;

Von dieser urspriinglichen Rektion ausgehend erweiterte man die Definition der
Redoxreaktion auf Reaktionen, bei denen Elektronen (ibertragen werden:
Oxidation: Oxidation ist Elektronenabgabe

Reduktion: Reduktion ist Elektronenaufnahme.



Die obige Reaktion lasst sich nun auch nach diesen Gesichtspunkten betrachten:
Cu®* + 2e- -=@y : Elektronenaufnahme, Reduktion;

Fe - 2e- -=pmi® Elektronenabgabe, also Oxidation;

Genauso kann man Oxidationsmittel und Reduktionsmittel definieren:

Oxidationsmittel:

Ein Oxidationsmittel ist ein Stoff, das einen anderen oxidieren kann, also ihm Elektronen
wegnimmt; Bsp.: Sauerstoff;

Reduktionsmittel:

Ein Reduktionsmittel ist ein Stoff, der einen anderen leicht reduzieren kann, also ihm
Elektronen zufihrt; Bsp.: Wasserstoff;

Reagieren zwei Metalle miteinander, so wird das unedlere Metall leicht oxidiert, das edlere
hingegen reduziert.

Redoxreaktion einfach erklart e Oxidation &
Reduktion - [mit Video]

Redoxreaktionen - aufstellen und Beispiel - [mit

Video]

Redoxvorgdnge kinnen nicht nur bei einer vollstandigen Elektronendbertragung, wie das bei
der lonenbindung der Fall ist, stattfinden, auch die Elektronenverschiebungen bei den
polaren Atombindungen werden als Redoxreaktionen bezeichnet.


https://studyflix.de/chemie/redoxreaktion-einfach-erklart-4116
https://studyflix.de/chemie/redoxreaktion-einfach-erklart-4116
https://studyflix.de/chemie/redoxreaktionen-i-274
https://studyflix.de/chemie/redoxreaktionen-i-274

Beide Partner erreichen die

|Onenbindung Oktettregel! = volle

,Aullenschalen”

» IONENBINDUNG ist eine Bindung aus entgegengesetzt
geladenen lonen in einem lonengitter.

» SALZE sind Verbindungen, die aus lonen aufgebaut sind

» IONENGITTER, nennt man einen regelmafigen,
dreidimensionalen Verband aus lonen

» GITTERENERGIE ist die Differenz der Energieinhalte, der
im Gitter gebundenen lonen und der freien lonen.



KRISTALLSTRUKTUR von Salzen

Kristallstruktur wird durch das Verhaltnis der

Kationen und Anionen sowie durch deren Grol3e
bestimmt

Bsp.: Kubischer NaCl-Kristall: Jedes Kation ist von 6
Anionen umgeben und umgekehrt




EIGENSCHAFTEN von Salzen

» Sprodigkeit von Salze

Extreme Krafteinwirkung
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Hydratisierung von Salzen

Polare Wassermolekiile umgeben lonen und schoten sie von der
Anziehungskraft der entgegengesetzt geladenen lonen ab.

Kennzeichnung hydratisierter lonen: aq (lat. aqua, Wasser)
z2.B.Na*,, oder CI .,
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Zwei Faktoren, die die Freiwilligkeit einer
chem. Reaktion beglinstigen

» Streben nach Energieminium (H)

- Herunterfallen eines Korpers (Verlust an potentieller Energie)
- Verbrennungsreaktionen
(Endprodukte liegen immer im energiearmeren Zustand vor)

» Streben nach Entropiemaximum (Entropie, S)

- Ausdehnung des Weltalls

- Verdunstung von Wasser

- Verbrennung von festem Kohlenstoff zu gasférmigem CO,
- Tod



Definition

Jede chemische Reaktion, die einen externen

Energieeintrag in Form von Warme aus der

Umgebung erfordert, ist eine endotherme Reaktion.

Diese Reaktionen gehen also mit der Aufnahme von

Warme aus der Umgebung einher, wodurch die seerewe e
Aullentemperatur gesenkt wird.

Die Thermodynamik befasst sich mit der
Untersuchung des Energieaustauschs, der bei jeder
chemischen Reaktion stattfindet, und mit der Frage,
wie er sich auf die ZustandsgroRen eines Systems
auswirkt. Wenn ein endothermer Prozess unter
konstantem Druck ablauft, erhoht sich die Enthalpie
des Systems, und wenn er bei konstantem Volumen
ablauft, erhoht sich die innere Energie des Systemes.

Endothermic and Exothermic process

Schauen Sie sich die Beispiele an, dann wird
es klarer!



Spontaneitat (Freiwilligkeit) einer
Reaktion

Die Spontaneitat (Freiwilligkeit) einer
Reaktion wird also begunstigt durch:

» Abnahme der Enthalpie (H)
» Zunahme der Entropie (S)

Photosynthese

Die gesamte Nahrungspyramide auf der Erde wird durch das Vorhandensein
photosynthetisierender Pflanzen aufrechterhalten, die am unteren Ende der
Pyramide stehen. Es sind die Pflanzen, die durch den Prozess der Photosynthese
,Nahrung“in Form von Glukose erzeugen. Sie erhalten Energie in Form von
Sonnenlicht, das auf die Blatter fallt und die Photosynthesereaktion in Gang setzt.
Ohne Sonnenlicht kann es keine Photosynthese geben, was diese Reaktion als
endotherm kennzeichnet.



Wasserverdunstung

Wenn Wasser verdampft und sich in The hydrologic Cycle o .
Wasserdampf verwandelt, geschieht dies

aufgrund der Warme, die es aus der ~——

Umgebung erhalt. Da jedes Wassermolekdil

Warmeenergie erhalt, erhoht sich seine Evaporation
Schwingungsenergie bis zu dem Punkt, an dem Precipitation Frapfpenkaton
es sich frei bewegen kann und Dampf entsteht. Lyt

Durch diese Warmezufuhr von auf3en handelt
es sich um eine endotherme Reaktion.

Das Schmelzen von Eis

Das Schmelzen von Eis ist ebenfalls ein Beispiel
fir eine endotherme Reaktion. Die
Warmeenergie, die das Eis aus seiner
Umgebung erhalt, lasst es zu Wasser .
schmelzen. Da diese physikalische Verdnderung }
ohne Warmezufuhr aus der Umgebung nicht
stattfinden kann, wird dieses Phanomen als
endothermer Prozess eingestuft.




Gibbs-Helmholtz-Gleichung

» Die Gibbs-Helmholtz-Gleichung verkniipft die Enthalpie und Entropie
zu einer Gleichung und liefert eine Aussage daruber, ob Reaktionen
freiwillig ablaufen oder nicht.

//——“‘—‘\

Entropie-
Veranderung
freie Energie absolute
"Gibbs-Energie" Temperatur in

_ _ Kelvin
Reaktionsenergie

bzw. -enthalpie

Ist die Gibbs-Energie kleiner als 0, so verlauft der Prozess freiwillig, man spricht von
exergonen Vorgangen. Ist die Gibbs-Energie groRer als 0, so spricht man von endergonen
Vorgangen, die Reaktion verlauft nicht spontan



Sauren und Basen

Sauren und Basen sind Substanzen, die in der Natur in vielfaltiger Form vorkommen, zu
den natirlich vorkommenden Sauren zahlen die Kohlensaure (in Wasser geldstes
Kohlenstoffdioxid), die Gewasser oder auch den Regen sauer machen kann,
Schwefeloxide, die vulkanische Gewasser stark sauer machen kénnen (z.B. im
Yellowstone-Nationalpark) oder Stickstoffoxide, die bei Blitzschlagen entstehen und den
Niederschlag sauer machen kénnen.

Zusatzlich existieren noch eine Vielfalt an organischen Sauren wie Ameisensaure,
Essigsaure, Buttersaure oder Huminsauren.

Als natirlich vorkommende Basen kdnnen einige Mineralien angesehen werden, so Kalk
(Kalziumkarbonat, CaCO3) oder Soda (Natriumkarbonat (Na2CO3). Es existieren
unterschiedliche Definitionen und Erklarungen fiur die Sauren und Basen. Die gangigste
Erklarung bezieht sich auf die in wassrigen Losungen:

Sauren sind Substanzen, die in wassrigen Losungen H30+ -lonen (Oxoniumionen =
Hydroniuminonen) freisetzen kénnen.

Basen sind Substanzen, die in wassrigen Losungen OH—Ilonen (Hydroxidionen)
freisetzen konnen.



Neutralisation ist eine Reaktion zwischen einer Sdure und einer Base in jenem

Mengenverhaltnis, dass samtliche OH-lonen der Basenmolekile mit den Protonen der
Sauremolektile zu H,0 reagieren. Die restlichen Saurerest- und Basenrest-ionen werden vom
Wasser hydratisiert. Erst beim Verdampten von Wasser entstehen daraus die Salze.

NaOH + HCl <5 Na*+ ClI- + H,0O
geloste Natrium-Kationen und Chlor-Anionen

Verdunsten des Wassers
NaOH + HCI <& NaCl + H,0

NaCl ..... Salz, Natriumchlorid



Daraus ergibt sich die Neutralisationsreaktion von Basen und Sauren:
H30+ +0H = 2 HEO

Sdure + Base ergibt Wasser

Eine erweiterte Definition von Sduren und Basen bezieht sich auf die Ubertragung von
Elektronenpaaren (Lewis-Sdauren).

Sauren bilden Salze aus, die Salze sind nach dem ,,Sdurerest” benannt:

Beispiele fir Salze mit einem Rest aus einem einfachen Element-Anion (Anion: negativ
geladenes lon) und die auf -id enden

Salzsdure (HCl): Chloride CI

Flusssdure (HF): Fluoride F

Schwefelwasserstoff (HzS): Sulfide S*

Beispiele flr Salze mit sauerstoffreichen mehratomigen Resten und die auf -at enden:
Schwefelsdure (H:504): Sulfate SO4*

Salpetersdaure (HNOz): Nitrate NOz’

Phosphorsdure (H;PQO,): Phosphate PO,*

Kohlensdure (H.COs): Karbonate COs*

Beispiele fur Salze mit einem sauerstoffreichen mehratomigen Rest mit reduzierter
Oxidationsstufe und die auf -it enden:

Schwefelige Sdure (H,S03): Sulfite SOs*

Salpetrige Sdure (HNO;): Nitrite NOy
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