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Making Molecules

Allgemeine Reaktionsgleichung

Edukte Produkte

aA  + bB +... —> c¢cC + dD + ..

stochiometrische Faktoren

Wichtig: Summe der Atome und Ladungen
muss auf beiden Seiten gleich sein!

Beispiele:

NaCl + H,O —— Na* + ¢ + HO
MgCl, + HO —— Mg?* + 2cCI + HxO
Mg + 2HO ——> Mg?* + 20H + H>
Ba?* + SO, + H,0 —— BaSO4{+ H,0

Frage: Wie viel festes Bariumsulfat (in g) kann maximal

gewonnen werden, wenn zu 10 ml einer Schwefelsaure (0.1
mol/l) eine gesattigte Lésung aus BaCl, gegeben wird, bis kein

Feststoff mehr ausfallt? Wie viel HCl Gas entsteht dabei
maximal (Volumen unter Normalbedingungen unter der
Annahme, dass kein HCI-Gas in Losung verbleibt)?

Offen im Denken

Wichtige Begriffe

Stoffmenge n (mol)

1 mol = 6,022 * 102 Teilchen
=> Das chemische Dutzend

Molare Masse M (g/mol)
Ungefdhr: 1 mol Proton/Neutron=1g

=> je Proton/Neutron =1 g/mol=1u
bis 2019: 1 mol 12C =12 g (genau)

Umrechnung von Stoffmengen:

Stoffmenge im Feststoff: n = m/M
M: Addieren der Atommassen aus PSE

Stoffmenge im Gas:

molares Normalvolumen = 22,4 |/mol
(bei 0 °C und 1013 hPa)

Ideale Gasgleichung pV =nRT

Stoffmenge in Losung:
Konzentration c (mol/l): ¢ =n/V


https://youtu.be/eddBJ-YhaDs
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Offen im Denken

Frage: Wie viel festes Bariumsulfat (in g) kann maximal - . .

gewonnen werden, wenn zu 10 ml einer Schwefelsaure (0.1 W|Chtlge Begrlffe

mol/l) eine gesattigte Lésung aus BaCl, gegeben wird, bis kein

Feststoff mehr ausfallt? Wie viel HCl Gas entsteht dabei Stoffmenge n (mol)

maximal (Volumen unter Normalbedingungen unter der 1 mol = 6,022 * 10% Teilchen

Annahme, dass kein HCI-Gas in Losung verbleibt)? => Das chemische Dutzend

2 H30" + SO,*

Lésung 1_ H2804 + 2 Hzo

Molare Masse M (g/mol)

Lésung 2: BaCl, _H0O Ba?* + 2CI Ungeféihr: 1 mol Proton/Neutron=1g
Reaktion: => je Proton/Neutron =1 g/mol=1u

2 . 12 —
Ba2*+ 2 CI +2 Hy0" + SO,> — BaS0, } + 2 H,0 + 2 Hal} e ioner el B0 = da g lpeiay)
1. Stochiometrie priifen

Umrechnung von Stoffmengen:
1H,50, => 1 BaSO, => 2 HCI

Stoffmenge im Feststoff: n = m/M

2. Stoffmenge berechnen
: M: Addieren der Atommassen aus PSE

H,SO,: ¢ =0.1 mol/l = 0.1 mmol/ml)

=>n"250 =10 ml * 0.1 mmol/ml = 1.0 mmol Stoffmenge im Gas:
=>n"% =1.0 mmol * 1 = 1.0 mmol molares Normalvolumen = 22,4 |/mol
=>nfY =1.0 mmol * 2 =2.0 mmol (bei 0 °C und 1013 hPa)
3 Stoffmenge in gewiinschte Einheit umrechnen |deale Gasgleichung pV = nRT
3.1 M®:137 g/mol, M°: 32 g/mol, M°: 16 g/mol L
=> MP350: = 233 g/mol Stoffmengg in LOsung:
mE250: = 233 mg/mmol * 1 mmol = 233 mg = 0.233 g Konzentration c¢ (mol/l): c = n/V

3.2 V"9 =2.0mmol * 22,4 ml/mmol = 44,8 ml
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Offen im Denken

Massenwirkungsgesetz (MWG) Gleichgewicht (Reversible Reaktion)

Edukte Produkte

[C]c X [D]d K > 1 mehr Produkte aA + bB + .
[A]a - [B]b K < 1 mehr Edukte

cC + db +..

K=

stochiometrische Faktoren

Prinzip von Le Chatelier Reaktionsenergiediagramm

Prinzip des kleinsten Zwangs
Lage des Gleichgewichtes kann beeinflusst werden durch: Reversibel bei ausreichend

hoher Temperatur
Zugabe/Entfernen von Edukten/Produkten N
Beispiel: Aspirin (ASS) Synthese

Salicylsdure + Ac,O ——=> ASS + HOAc

Anderung des Drucks

Erhéhung des Drucks fihrt zur Verschiebung des
GGWs zugunsten des Zustand mit geringerem Volumen.
Beispiel: Haber-Bosch

aA+bB

Energie

Anderung der Temperatur
Erhdhung der Temperatur verschiebt das Gleichgewicht >
zugunsten der endothermen Reaktion. Verringerung der Reaktionskoordinate
Temperatur zugunsten der exothermen Reaktion.



https://youtu.be/172aU5xxulE
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Offen im Denken

Gibbs-Helmholtz Gleichung Gleichgewicht (Reversible Reaktion)

Edukte Produkte
AG =AH -TAS
_ _ _ _ aA + bB + .. cC + dD + ..
G = Freie Enthalpie / Gibbs-Energie
(Mafl3 in wie weit eine Reaktion freiwillig ablauft) stochiometrische Faktoren

AG < 0 => Exergonische Reaktion
AG > 0 => Endergonische Reaktion Rea ktionsenergiediagramm

H = Enthalpie (Warmetdénung isobarer Reaktionen)

Chemische Energie <& Warme Reversibel bei ausreichend

1. Hauptsatz der Thermodynamik: hoher Temperatur
Energie kann weder erzeugt noch vernichtet werden 4

AH < 0 => Exotherme Reaktion
AH > 0 => Endotherme Reaktion

S = Entropie (Maf fur die Unordnung)

2. Hauptsatz der Thermodynamik
Entropiednderung in geschlossenen Systemen 4S =0

Gibbs-Energie

T = Temperatur
Durchschnittliche kinetische Energie der Teilchen

aA+bB .
Wwarme

und

C+dD
Verbindung zu MWG durch Van‘t-Hoff-Gleichung: Unordnung ¢ -

Reaktionskoordinate

AG = - RT In(K) (R: Gaskonstante)
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Massenwirkungsgesetz
_ [Ca®1"x[SO2]'
[Caso4]fest

. Gesattigte Losung
[CaSO,]™ = konst. CaSO0y, (Gips) in H,0

K

Loslichkeitsprodukt (K, )

K €280 = [Ca”]" x[SO,*]'

K ©3504 = 2 45%107° mol?/I? (25 °C)
=> ¢Max.= = 4,95*10" mol/l
=> max. 0.67 g CaSO, (M = 136 g/mol)

|6sen sichin 11 H,O

Loslichkeitsprodukt (allgemein) K, = [A]* x [B]® _

Loslichkeit von Reinstoffen wird berechnet: K, @0+

Grobe Einteilung von Loslichkeiten:
e >1 mol/l leicht I0slich

e 0,1- 1 mol/ maldig loslich

e < (0.1 mol/l schwer loslich



https://youtu.be/RD4bjUiv9xM
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Probelésung Loslichkeit wird durch die thermodynamische

(@)) Stabilitat des Salzes bestimmt:

— ‘HCI

o !

% AgCl, Hg,Cl,, PbCl, H,S Loslichkeit Stabilitat
@) des Salzes des Salzes
S !

=) +

C  Bi,S;, As,S;, CdS, CusS, NH4HS Na

C  HgS, PbS, Sb,S;, SnS basisch

) ¢ .

et o O

I_I ¢ \:

C CoS, FeS, MnS, NiS, ZnS, //S\\

CICJ Al(OH)3, Be(OH),, Cr(OH)s... O O

= ! !

o — 2+

o

(M CaCO,, BaCO., Li*, Na*, K", Ba

X Ra . Sr Rb*,Cs*, Mg?*

Stabilitat von Salzen wird bestimmt durch:

1. Stéchiometrie (z.B. binare Salze i.A. leichter zu packen)

2. Ladung (viel hilft viel: z.B. mpNac! 801 T, mp©aSo: 1460 )

3. lonengrolRe (ahnliche GrofRen i.A. leichter zu packen)

4. pH Wert (basische Losungen => mehr Anionen, Carbonate zerfallen im Sauren)
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Definitionen Saure-Base Reaktion

Saure -  Protonendonator O O

Meist: H-Atom an elektronegativem Element HA + B =—— |A + H-B

Bildet in Wasser H;0* Saure Base Base Saure

Base -  Protonenakzeptor | |

Meist: Freies Elektronenpaar SAaure-Base-Paar

Bildet in Wasser OH-

Starke Sauren/Basen Beispiele: NaOH:
Dissoziieren vollstéandig in Wasser H-O
2 @ © starke
Séauren: HCI, HBr, HI, H,S0O,, HNO,, (HCIO,) NaOH Na + OH  gaice
Basen: M(OH), M=(Erd)Alkalimetalle
) o HCI:
Schw_ache Sauren/B_asen | H-Cl + H,0 ol + H3O® stfarke
Protonierte und deprotonierte Form stehen im Saure
Gleichgewicht.
Sauren: R-COOH, Ar-OH, R;NH*, NaH,PO, HOAC, NH4+
R.COO- ArO- : ©
Basen: R-COO", Ar-O-, R;N, PO,3 H-OAc + H,O OAG + H30® schwache
Saure
=> Die konjugierten Basen von schwachen Sauren
sind ebenfalls schwach, da in beiden Féllen das NH
. . . . . 3
Gleichgewicht in der Mitte liegt. ©
g g Hzo + NH3 OH + H4N® schwache

Base


https://youtu.be/ExXfHxGZx5Y

Saurestarke und pKg-Wert
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Offen im Denken

Wie ermittle ich die Starke einer Saure?

HA+H,0 +=— A +H,0*

< AT x [H;O
[HA] x [H0]

[H,0] = konst.
= 55,5 mol/I

[AT x [H307]
[HA]

Ks = Kx [H,0] =

[A] x [H307]
[HA]

- 1910 Ks = PKg = - 1949

Analog fiir Basen:

H,O+B == OH +HB

[OH] x [HB]
[B]

- 1949 Kg = PKg = - 1g4¢

Fur konjuqgierte Sdure/Base-Paare qilt:

pK; + pK; = 14

Wie schéatze ich die Starke einer Saure?

Vergleich der vereinfachten Gleichungen:

HA = A+ H* HA* == A+H"
Die thermodynamische Stabilitat geladener Teilchen hat
den grolten Einfluss auf die Lage des Gleichgewichtes.

Alle lonen werden stabilisiert durch:
- Verteilung der Ladung (HI saurer als HCI)

Anionen werden stabilisiert durch:

-  Elektronegative Atome (HF saurer als H,O)

- Elektronenziehende Substituenten
(Saurestarke HO-SO,R > HO-COR > HO-H)

Kationen
- vice versa Anionen

Wichtige Regeln zur Saurestarke:

* Kleinerer pKs-Wert — starkere Saure

» Je stérker die Saure, desto schwacher die konjugierte
Base (und umgekehrt).

= stabilere Anionenbase (A") — starkere

= stabilere Kationensaure (HA*) — stérkere
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Wer ist eigentlich dieser Logarithmus? ] Rt eSB! R 0

Logarithmus
Die Umkehroperation
des Potenzierens

X = bY
Ig,(x) =y

Beispiele:

g, (100) =y =
100 =10V

Ig1o (1) =Yy=
1=10Y

|g10 (0,1)=y=
0,1=10v

Offen im Denken

Logarithmus

Als Logarithmus einer Zahl x bezeichnet man den Exponenten y, mit

dem eine vorher festgelegte Basis b potenziert werden muss um die
gegebene Zahl x zu erhalten.

Mogliche Schreibweisen: Ig, (x) oder log,(x)
Auch haufig verwendet: Ig oder log fur Ig,,; In fir Ig, (e = Eulersche zahl)

A
_ log,q(x)

i |


https://youtu.be/01yiNXtcytQ

Autoprotolyse des Wassers und pH-Wert
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Offen im Denken

Autoprotolyse des Wassers

H,0+H,0 == HO +H,0*

H,O reagiert sowohl als Saure, als auch als Base.

Solche Teilchen heilen:

K = [HO]x [H307]
[HoO] x [H20]

[H,0] = konst.
= 55,5 mol/I

lonenprodukt des Wassers und pH-Wert

K X [H,0]2 = Ky, = [HO7] X [Hs0*] = 10"4 mol2/I2

pH = -log [H;07] pOH = -log [HO]

pK,, = -log 1014 = 14 = pH + pOH

pH-Wert: Wie viele H;O*- und OH™-lonen sind in einer wassrigen

Lésung? Wie sauer oder basisch ist die Lésung?
Sauer: [H;0%] > [OH1] pH-Wert
Basisch: [H;0*] < [OH] pH-Wert
Neutral[H;O*] = [OH'] pH-Wert

pH-Werte Berechnen

Starke Sauren/Basen (pKgg < -1)

HA + H,O —— A" + H30" —  [H30"] =[HA]

Basen analog

Beispiele:

1 mol/l HCI =>1mol/lH;O0* =>pH =-logl =__

0,05 mol/l H,SO,=> 0,1 mol/| H;O0*=>pH =-log0,1 =_

103 mol/l NaOH => 103 mol/l OH =>pOH=-log 103=__
=>pH =14-pOH=__

Achtung: Stéchiometrie beachten

Konzentrationen < 107 kénnen hier vernachlassigt werden.
10° mol/l HBr =>10-° mol/l + mol/l H;0* =>pH =
Schwache Sauren/Basen (pKgg > 3)

[AT x [H307]
[HA]

Nimmt man [HA] als konstant an und setzt [H;0*] = [A] ergibt
sich Kg = [H30*]? / [HA]. Nach Umformung erhalt man:

HA + H2O = A+ H30+ KS=

Schwache Sauren: Schwache Basen (analog):

pH =% (pKs — log[Saure]) pOH =% (pK; — log[Base])

Merkhilfe:
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10 -

7-

4-

1-
— 2 ' 2 T & L5 5 58 2 2 Zugabe
NaOH in ml

Beispiel: Titration von 10 ml HCI (0,1 mol/l) mit NaOH (0,1 mol/l)
pH-Wert am Anfang (starke Saure):

= H.0 = - el NaOH / ml Neutralisierte HCI (%) Rechnung pH-Wert
pH = -log[H;0*] = -log[HClI] 0.0 0.0 -log(0,1)
Aquivalenzpunkt = Neutralpunkt = pH 7 9.00 90.0 -10g(0,01) 2
Grenzwert des pH-Wertes (starke Base: 9.90 99.0 -log(0,001) 3
pOH = -log[HO] = -log[NaOH] 9.99 99.9 -log(0,0001) 4
pH =14 - pOH 10.0 100.0 pH = pOH 7
Indikator (andert Farbe in Abhangigkeit vom pH-Wert) i 14- (-log(0,1))

Beispiele: , Phenolphthalein (bei pH 8.0 — 10.0, farblos — rot).


https://youtu.be/IfZGPf0fox4

Titration schwacher Saure mit starker Base
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10 -
7 -
4 -
1 -
] 1 ] | | 1 || 1 | | || | 1 | | || || || 1 | 1 > Zugabe
2 4 6 8 12 14 16 18 20 22 NaOH in ml
Beispiel: Titration von 10 ml HOAc (0,1 mol/l) mit NaOH (0,1 mol/l)
pH-Wert am Anfang (schwache Saure): HOAG 4 H,0 OAG + H0"
pH = %2 (pKs-log[HOAC]) = ¥ (4,8+1) = 3,4
- + HA
Neutralpunkt = pH 7 . A1 xHOTT 11,07 = Ks u _> pH = pKs- Ig [HAL
L [HA] [A] [AT]
Aquivalenzpunkt (schwache Base): L
POH = % (pKg-log[NaOAc]) = % (9,2-log[0,05]) = 5,3 Henderson-Hasselbalch / | Halbaquivalenzpunkt: [HA] = [A]
Puffer-Gleichung => pH = pKg

pH=14-pOH=14-53=8,7

Grenzwert des pH-Wertes (starke Base):
pH =14 - pOH = 13

[base]

pH = pKg + |
sT9 [Saure]

Pufferkapazitat: Menge an zugebarer
Base/Saure bevor der Pufferbereich
(pH = pKg +/- 1) verlassen wird.
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Definitionen
Oxidation > Abgabe von Elektronen
Erhohung der Oxidationszahl

Reduktion=> Aufnahme von Elektronen
Verringerung der Oxidationszahl

Eine Redoxreaktion findet immer
zwischen einem Oxidationsmittel und
einem Reduktionsmittel statt.

Oxidationsmittel

* bewirkt eine Oxidation

* entzieht Reaktionspartner Elektronen
» wird selbst reduziert

*2.B. 0,, H,0,, X, Fe3*, KMnO,, HNO;

Reduktionsmittel

* bewirkt eine Reduktion

* Ubertragt Elektronen auf Reaktionspartner
* wird selbst oxidiert

+ 2.B. H, + Metall, HCI + Zn, unedle Metalle

Disproportionierung

« Stoff mittlere Oxidationsstufe reagiert zu zwei Stoffen
hoherer und niedrigerer Oxidationsstufe.

* Der umgekehrte Prozess heil3t Komproportionierung

Oxidationszahl (OZ2)

Die Oxidationszahl ist die Ladung der Atome wenn in einer
Verbindung alle Bindungen so gespalten werden, dass beide
Elektronen dem Partner mit dem hoheren
Elektronegativitatswert zugeordnet werden.

Einfache Regeln:
* Elemente habenimmer 0OzZ =0
* in einatomigen lonen gilt OZ = Ladungszahl
« Sauerstoff (O) hat (aul3er in Verbindungen mit Fluor
oder mit sich selbst) immer 0z =-2.
*i. A. Alkalimetalle OZ = +1, Erdalkalimetalle OZ = +2
*in Verbindungen gilt ZOZ = Gesamtladung

Beispiele:
H,SO, N,H,
KMnO, Aceton


https://youtu.be/b2ORy9UPgUc

Aufstellen von Redoxgleichungen

Making Molecules
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Schrittweises Vorgehen

1. Reaktionspartner identifizier

- Oxidationszahl bestimmen
- wo verandert sich die Oxidationszahl?
- Redoxpaare finden

2. Teilgleichungen aufstellen

- hypothetische Aufnahme/Abgabe von e-

- einzeln pro Redoxpaar

- im Sauren gebundenen Sauerstoff mit 2 H;O* zu H,O
ausgleichen (im basischen mit H,O zu 2 OH")

3. Elektronenzahl angleichen

- kleinstes gemeinsames Vielfaches fur e- finden
- Teilgleichungen mit e~-Zahl / KGV multiplizieren

4. Teilgleichungen addieren

- durch Addition der Teilgleichungen entsteht eine
korrekte Reaktionsgleichung, da e- geklrzt werden kann

5. Gegenionen erganzen

- nicht an der Reaktion beteiligte lonen hinzufligen, so
dass die summe der Ladungen pro Seite null ergibt

Beispiel

KMnO, + Fe?*

sauer

-

Fe3* + Mn?



Galvanische Zellen und Redoxpotentiale

Daniell-Element
Galvanische Zelle aus Zn/ZnSO, und Cu/CusO,

AE
Anode @ _, | Kathode
fe <y
(Oxidation) (Reduktion)
semipermeable
Wand
Zn
=34
XZ' g (L
Zn2+ ; Cu2+
Zn + Cu?* == Zn%*+ Cu
Normalpotential
Redoxpaare: Zn = Zn?*+2 e E0=-0.76 V
Cu=—=Cu*+2e E°= 0.35V
AE=1.11V
EMK: Al = [eEel [ sk EMU-Regel
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Normalpotential

Redoxpaar E°[V]
reduzierte Form oxidierte Form
Na — Na' + e 2,71
Mg = Mg?* + 2¢e" —2,40
Zn = 7n%* + 2e —0,76
Fe — Fe? + 2¢e —0,44
H, = 2H" + 2¢e +0,0 *)
Cu = Cu? + 2e" +0,35
210 = |, + 2e +0,58
Hydrochinon = Chinon +2 H* + 2e- +0,70
Fe2r = Fed* + e +0,77
4H,0 +Cr¥* = CrO,2 +8H* + 3¢ +1,30
7H,0+ 2Cr¥* = Cr,02 +14H*+6 e +1,33
2ClF= Cl, + 2¢- +1,36
Au = AU* + 3e +1,52
Redlgrl:]lf 1S Oxidations-
kraft
je groRer E° umso das Metall

Nernst'sche Gleichung

0,059 V [OX]
E =E° + lg
Z [Red]

z = Zahl der ausgetauschten Ladungen

Elektrolyse: Umkehrung des Prozesses
CAVE: 1. Redoxrichtung sowie Anode/Kathode tauschen
2. Losungsmittel beachten (z.B. H, aus H,0)



https://youtu.be/oF8qgORT3z0

Lewis-Saure-Base und Metallkomplexe

Hirschhiuser Group
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Lewis-Sadure-Base-Komplexe
Brgnsted-Definition

Protonen- Protonen-
donator akzeptor
HA — A+ H
Elektronen- Elektronen-
donator akzeptor

Lewis-Definition

Lewis erweiterte die Saure/Base-Definition

» alle Brgnsted-Basen sind Lewis-Basen

* Lewis-Sauren haben eine Elektronenliicke die
reversibel mit einem Elektronenpaar eine kovalente
Bindung eingehen kann (z.B. H*, BR3, AIR;, FeX;).

Bildung eines Lewis-Saure-Base-Komplexes (Beispiel):

Metallkomplexe

Komplexbindungen/Dative Bindungen:
Reversibel ausbildbare, kovalente Bindungen, zu denen ein
Partner (Ligand, Donor) beide Elektronen beisteuert.

—
e

M + nlL [ML]

M = Zentralatom / Elektronenpaar-Akzeptor

(oft Ubergangsmetalle: z.B. Fe, Cu?*, Ag*)
L = Ligand/ Elektronenpaar-Donor

(Atom mit freiem Elektronenpaar: z.B. NR3;, RCOO")
n = Anzahl der Liganden (L)
Komplexladung: Summe aller Einzelladungen
Koordinationszahl: Zahl der Bindungen zwischen M und L
(oft: 4 — quadratisch planar, tetraedrisch / 6 — oktaedrisch)

Mehrzahnige Liganden: Liganden, die Giber mehr als ein
freies Elektronenpaar an ein Zentralatom binden kénnen.

Chelat-Komplexe: Komplexe mit mehrzahnigen Liganden
CAVE: hier gilt Koordinationszahl # Ligandenzahl (n)
enthropisch bevorzugt und dadurch besonders stabil

Beispiel:

Komplexdissoziationskonstante: K%s = [M]*[L]" / [ML,]


https://youtu.be/5Dbd1GbmV7o

Oxidationsgrad bestimmt die Reaktivitat

Reaktionstypen:

Substitution

Y, h ©|X (Nukleophil

Alkan 2, hv KRY - X ( phil)
CoHanee g (Halogen) R Y (Abgangsgruppe)

Oxidationsqgrade

Eliminierung von H-X
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0 1 2 3 4
Alkan Alkohol Aldehyd (R=H) Carbonsaure Kohlendioxid (CO5)
Keton (R=CR;,)
) (@) O
+/-(_>T/\ /O\OH )J\R /U\OH 0=C=0
-3
RO (0] O
OR' ~
~"0R = Ao e
Ether (R=CR,) Halbacetal (R = H) Ester (R=CR,) | Kohlenséaure (R = H)
(Voll)Acetal (R=CR,) Carbonat (R=CR,)
RX : o) O
NR', :
~*>NR, )(R /lKNR2 RQN/u\OR
Amin Halbaminal (XR = OH) Amid (R=CR,) [ Carbamat (R=CR,)
(Voll)Aminal (XR=NR,)
NR O
P’ N
> Br /LLR A RQN/u\NRz
Bromalkan Imin Nitril Harnstoff
Enol (R=H), OR
@ A Enolether )\ —C-0OR @
Alken (R=CR,) =~ 'R
Oxidation _
B Reduktion

Substitution mit X°

Addition / Eliminierung von H-X

H K’\
X s
& ~ Addition von H-X R R

Oxidationsgrad (Definition):

Menge, der an ein C-Atom
gebundenen Heteroatome

+

Stammverbindung:

Wird allgemein nach Hydrolyse
einer Verbindung im gleichem
Oxidationsgrad (z.B. mit NaOH
oder H,S0,, H,O) erhalten.

Erlenmeyer-Reqel:

Hydrate von Carbonylgruppen sind
im Allgemeinen instabil.

HO OH _ o O
— A
R’ R R' R
Hydrat Carbonyl-
gruppe

Grund: Eine C=0-Doppelbindung
ist thermodynamisch stabiler als
zwei C-O-Einfachbindungen.


https://youtu.be/uIkvvanR0nY

Oxidationsgrad bestimmt die Reaktivitat

Eigenschaften von Aldehyden und Ketonen:

Nukleophilie |Keto/Enol-Tautomerie (Konstitutionsisomere im GGW)|
am O-Atom | O O@ O-H
C) ®
R' 1 L}
R R
H

R'=H Aldehyd [Elektroophilie am| Enolat Enol

R'=CR,, Keton |[Carbonyl-C-Atom | Nukleophilie am a-C-Atom

: ¢ :

(@) @®0O-H
R 2 r r L
Rl Rl Rl
© ©
H Mesomere Grenzformen (helfen Reaktivitat verstehen)

Allgemeines Reaktionsschemaim OG 2:

X /R YR

R
JL o P

N Ny
HX YR
XIYIZ

R H-ZR
O,NR', S \)<R' -
Nu ‘ Tetraedrisches- YHR

Additionsprodukt

Nachweis: Aldehyde und Halbacetale (Zucker) kbnnen durch
oxidation nachgewiesen werden. z.B. Silberspiegelprobe:

R-CHO + 2 [Ag(NH,),]* + 3 OH- — R—-COO~ + 2 Ag + 2 H,0 + 4 NH,

[=] 352 m]
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Offen im Denken

Wichtige Reaktionen:

O-Nukleophile Thiole (HS-R) und Halogenide (H-X) analog
i HO-R HQ_ OR +HOR s
R™ "H R”™ "H - H,0 R™ H
kat. H Vollacetal:
: ; Stabil unter

R=H:  Hydrat = instabil (-H20) pasisch/neutralen

R = Alkyl: Halbacetal = instabil Bedingungen

N-Nukleophile (primér)

g R
e} HO N- N~
L HaR R -H0
R H — = A R H
Halbaminal Imin

C-Nukleophile (Enole/Enolate)

(@)
0 H o |
H
/u\ R - H0
R H ——— R H R ——— R H

Aldol-

N-Nukleophile (sekundar)
\
HO N-—

o) N
HNR, R R _HOH
R S H R
H H

mit Aldehyden ohne a-H Rkt.
zu Aminalen (vgl. Acetale) Halbaminal



https://youtu.be/qrNA1IwRRds

Saure und Basische Funktionelle Gruppen

Vereinfachte Gleichungen:

HA &= A +H"

Saure Base

— A+ H*
Base

HA*

Saure

stabilere Anionen sind schwéachere Basen
— ihre konjugierten Sauren sind starker

stabilere Kationen sind schwachere Sauren
— ihre konjugierten Basen sind starker

Was stabilisiert Anionen?

* elekronegativere Atome

* elektronenziehende Substituenten (X, CX,, C=0«*C-O)
* Mesomerie

Was stabilisiert Kationen?

* elektropositivere Atome

* elektronschiebende Substituenten (CR,,, O, N)
* Mesomerie

Stark oder Schwach?
Organischen Sauren/Basen sind
— in reinem Wasser nicht vollstandig dissoziiert
— ABER: pH-Wert bestimmt Protonierung

Wichtiges Beispiel Aminosauren: R\‘/COOH

» Zwitterionen am IsoElektrischen Punkt

* Beispiel Glycin: H;N*-CH,-COO-
pKCOOH = 2.3, pKNH3* = 9.6, IEP = (pK! + pKs2)/2 = 6.0

NH,

Ausgewahlte Beispiele:
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Aziditat Séure Base Basizitat
Sl '? '? o nicht méglich s
R—C—H | pKg > 40 R—C| in wéssrigen
| | 5
R R Lésungen
R R o nicht méglich
\ \ L
N—H | pKs = 35 NI in wéssrigen
R =4 Lésungen
—©
() (@) O
H | PKs =20 Mo ™ A
R)K/ R™ ™ RN
~ Alkohole reagieren
R—O—H | pKs =16 R=OI"  peutral (in H,0)
R
| _ /R Amine reagieren
R=N=H | PKs =10 R=NI " pasisch (in H,0)
R R
O
_ ©
Phenole ¢ ¢
reagieren
leicht sauer @O - OIC%O
(in H,0) Lo
i 1,0
_H | pKs=5 S X
R™ Mo ° R™ Do R™ o
¥ ©
|® /R /R
N—H | pKs=5 N\I -— _N\®
N R R



https://youtu.be/jlPFPnDefB0

Reaktionen im OG 3 und Kinetik

Saurederivate - allgemeines Reaktionsschema:
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Kinetik

S)

(0] o (0] (0]
Nu ©
| Nu X
R)J\X R><X R)J\Nu *
Abgangsgruppe
X: Cl, OOCR, OR, NRy, O SRR

X~ weniger
basisch als Nu

Basizitit: ===l

Beispiel 1: Saure Esterhydrolyse / Veresterung

HO oH O

) H,O
& 2 R RJ\OH + HOCH;
R "OCHj,3 OCHj;
+|| |Saure aktiviert o o o
5 u Elektrophil | - /:/ \:\*H il n
H @ H
~o@ H,O0 HO OH HO OH ©5~
. S —— ’ Xe —= + HOCH
r"ocH R™ ocH RS N ’
3 3 HOCHS, R® OH

- Saure katalysiert => Saure entsteht => autokatalytisch

- Katalysator beschleunigt eine Reaktion (verringert E*)
hat aber keinen Einfluss auf Gleichgewichtslage

- Reversible Reaktion (Steuerung nach Le Chatelier)
=> mehr H,0O Hydrolyse / mehr HOR => Veresterung

Beispiel 2: Basische Esterspaltung (Sy2t)

irreversibel
9 o
f o ok I Je
R” “OCH;, R™ocH, R OH R™ ™0
HOCH;

OCH
|Base aktiviert Nukleophil:®B +H,0 ==HB + ®OH| 2

Betrachtet die Geschwindigkeit einer Reaktion
=> erlaubt Rickschlisse auf den

aA + bB — cC + dD

Fur die Reaktionsgeschwindigkeit (v) gilt:
d[A] d[B] d[C] d[D]
"~ dtxa  dtsb dtxc dtxd

Geschwindigkeitsgesetze:

0. Ordnung: v=Kk

1. Ordnung: v =k [A]

2. Ordnung: v =Kk [A] x [B]
oder v = k [A]2

Reaktionen an Enzymen bendtigen oft H,O und ergeben dann

pseudo 1. Ordnung: v = k [A] x [H,0], [H,0] = konz. — v =k [A]

z.B. Zersetzung N,O an Au,
z.B. S\1, E1, radioaktiver Zerfall
z.B. S\2, E2, S\2t

Energiediagramm S, 2t: EA = Aktivierungsenergie

S T
S R™ “OH
Q oH

R

OCHj
Unterschied Tal-Gipfel:

R” “OCH;
OH

Unterschied Tal-Tal:

O
&)
M o Hoon,



https://youtu.be/ED7mtNCMXxM

