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Stochiometrie: Das Rechnen mit chemischen Formeln und Gleichungen

Was uns erwartet

Wir beginnen mit der Uberlegung, wie wir chemische Reaktionen mit Hilfe von Glei-

chungen, die chemische Formeln enthalten, beschreiben konnen (Abschnitt 3.1).

Anschliefend werden wir einige einfache Reaktionsarten betrachten: Bildungs-

reaktionen, Zerfallsreaktionen und Verbrennungsreaktionen (Abschnitt 3.2).

Wir werden chemische Formeln verwenden, um eine Beziehung zwischen der Mas-
se einer Substanz und der Anzahl der in ihr enthaltenen Atome, Molekiile oder
Ionen aufzustellen. Diese Beziehung wird uns zum wichtigen Konzept der Stoff-
menge in Mol fithren. Ein Mol ist definiert als 6,022 X 1023 Objekte (Atome, Mole-
kiile, Ionen oder andere Objekte) (Abschnitte 3.3 und 3.4).

Wir werden das Konzept der Stoffmenge in Mol anwenden, um aus den Massen der
einzelnen Elemente einer bestimmten Menge einer Verbindung die chemische For-
mel zu ermitteln (Abschnitt 3.5).

Die in chemischen Formeln und Gleichungen enthaltenen quantitativen Informa-
tionen werden wir verwenden, um mit Hilfe des Konzepts der Stoffmenge die Men-
gen der Ausgangsstoffe und Endprodukte chemischer Reaktionen zu berechnen
(Abschnitt 3.6).

Eine besondere Situation tritt ein, wenn einer der Reaktanten vor den anderen ver-
braucht wird und die Reaktion deshalb zum Stillstand kommt. In diesem Fall bleibt

ein Teil des tiberschiissigen Reaktanten zurtick (Abschnitt 3.7).
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3.1 Chemische Gleichungen

Die Untersuchung von chemischen Umwandlungen stellt den Kernbereich der Che-
mie dar. Einige chemische Umwandlungen sind relativ einfach, andere dagegen recht
komplex. Einige haben einen dramatischen Verlauf, andere verlaufen eher langsam
oder fast unbemerkt. Auch in diesem Moment, in dem Sie dieses Kapitel lesen, fin-
den in Threm Korper chemische Umwandlungen statt. Die chemischen Umwandlun-
gen, die in Thren Augen und Threm Gehirn ablaufen, erméglichen es Thnen z.B., die-
sen Text zu lesen und iiber seinen Inhalt nachzudenken.

In diesem Kapitel werden wir einige wichtige Aspekte chemischer Umwandlun-
gen betrachten. Wir werden unser Hauptaugenmerk dabei sowohl auf die Verwendung
chemischer Formeln zur Beschreibung von Reaktionen als auch auf die quantitativen
Informationen iiber die Mengen der beteiligten Stoffe, die aus diesen entnommen
werden konnen, richten. Das Gebiet der Chemie, das sich mit den Mengen der ein-
gesetzten und gebildeten Stoffe chemischer Reaktionen beschiftigt, wird Stochiome-
trie genannt. Der Name stammt von den griechischen Woértern stoicheion (,,Element®)
und metron (,,messen“). Die Stochiometrie ist ein wichtiges Werkzeug der Chemie.
Mit ihrer Hilfe konnen wir z. B. die Konzentration von Ozon in der Atmosphére mes-
sen, die potenzielle Ausbeute einer Goldmine berechnen oder verschiedene Reaktions-
wege zur Umwandlung von Kohle in gasférmige Treibstoffe miteinander vergleichen.

Die Stéchiometrie basiert auf dem Konzept von Atommassen (sieche Abschnitt 2.4),
chemischen Formeln und dem Gesetz der Erhaltung der Masse (siehe Abschnitt 2.1).
Der franzosische Adlige und Wissenschaftler Antoine Lavoisier (» Abbildung 3.1)
hat dieses wichtige chemische Gesetz am Ende des 18. Jahrhunderts entdeckt. In ei-
ner 1789 erschienenen Verdffentlichung Lavoisiers findet sich eine eloquente For-
mulierung dieses Gesetzes: ,,Es kann als unbestreitbare Tatsache festgehalten werden,
dass in kiinstlichen und natiirlichen Vorgdngen nichts erschaffen wird. Vor wie nach
dem Experiment liegt dieselbe Materie vor. Dieses Prinzip begriindet die gesamte
Kunst chemischer Experimente.” Mit der Entwicklung der Atomtheorie Daltons wur-
de die Grundlage dieses Gesetzes fiir Chemiker verstidndlich: Afome werden in chemi-
schen Reaktionen weder erschaffen noch zerstort. In den in einer Reaktion stattfin-
denden Umwandlungen werden die Atome lediglich neu angeordnet. Vor wie nach

der Reaktion sind die gleichen Atome vorhanden.

Chemische Gleichungen

Chemische Reaktionen kénnen durch chemische Gleichungen prézise beschrieben
werden. Wenn Wasserstoff (H,) verbrennt, reagiert er z. B. mit dem Sauerstoff (O,) der
Luft und bildet Wasser (H,0) (Foto am Beginn des Kapitels). Wir konnen fiir diese

Reaktion die folgende chemische Gleichung aufstellen:

2 HZ + Oz — 2 Hzo (3.1)

Dabei steht das Zeichen + fiir ,,und” und der Pfeil fiir ,,reagieren zu“. Die chemischen
Formeln auf der linken Seite des Pfeils sind die Ausgangssubstanzen und werden Re-
aktanten genannt. Die chemischen Formeln auf der rechten Seite des Pfeils sind die
Substanzen, die bei der Reaktion entstehen, und werden Produkte genannt. Die Zah-
len, die vor diesen Formeln stehen, werden Koeffizienten genannt. Wie in algebrai-
schen Gleichungen wird dabei die Zahl 1 normalerweise nicht angegeben. Die Koef-

fizienten geben die relative Anzahl der an der Reaktion beteiligten Molekiile an.

Abbildung 3.1: Antoine Lavoisier (1734 —1794).
Lavoisier hat viele wichtige Studien zu Verbren-
nungsreaktionen durchgefiihrt. Ungliicklicherwei-
se wurde seine Laufbahn von der Franzosischen
Revolution beendet. Lavoisier war Mitglied des
franzdsischen Adels und Steuereintreiber und wur-
de 1794 in den letzten Monaten der Herrschaft des
Terrors auf der Guillotine hingerichtet. Heute wird
er angesichts seiner sorgfaltig durchgefiihrten Ex-
perimente und quantitativen Messungen als einer
der Begriinder der modernen Chemie angesehen.

Die Bildung von Wasser
[t
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Stochiometrie: Das Rechnen mit chemischen Formeln und Gleichungen

? DENKEN SIE EINMAL NACH

Wie viele Atome Mg, O und H sind in
3 Mg(OH); vorhanden?

Abbildung 3.2: Unterschied zwischen dem Index
einer chemischen Formel und dem vor der chemi-
schen Formel stehenden Koeffizienten. Beachten
Sie, dass das Hinzufiigen des Koeffizienten 2 vor eine
Formel (Zeile 2) andere Auswirkungen auf die Zu-
sammensetzung hat als das Hinzufiigen des Inde-
xes 2 zur Formel (Zeile 3). Man erhélt die Anzahl
der Atome eines Elements, indem man den Koef-
fizienten mit dem jeweiligen Index des Elements
multipliziert.

Weil Atome wihrend einer Reaktion weder erschaffen noch zerstort werden, muss
die Anzahl der einzelnen Atome auf der linken und der rechten Seite der Gleichung
gleich sein. Wenn diese Bedingung erfiillt ist, ist die Gleichung ausgeglichen. Auf der
rechten Seite der » Gleichung 3.1 stehen z.B. zwei Molekiile H,0, von denen jedes
aus zwei Atomen Wasserstoff und einem Atom Sauerstoff besteht. 2 H,O (sprich:
,,zwel Molekiile Wasser®) enthalten 2 X 2H =4 H-Atome und 2 X 1 = 2 O-Atome. Be-
achten Sie, dass man die Anzahl der Atome erhélt, indem man den Koeffizienten
mit dem Index des entsprechenden Atoms aus der chemischen Formel multipliziert.
Die Gleichung ist ausgeglichen, weil auf beiden Seiten der Gleichung vier H-Atome
und zwei O-Atome stehen. Wir konnen die ausgeglichene Gleichung mit Hilfe der
folgenden Molekiilmodelle darstellen, durch die deutlich wird, dass die Anzahl der

einzelnen Atome auf beiden Seiten der Gleichung gleich ist.

¢
P

Ausgleichen von Gleichungen

Wenn uns die Formeln der Reaktanten und Produkte einer Reaktion bekannt sind,
kénnen wir zunédchst eine unausgeglichene Reaktionsgleichung aufstellen. Wir glei-
chen diese Gleichung anschlieffend aus, indem wir die Koeffizienten der einzelnen
Stoffe so wihlen, dass auf beiden Seiten der Gleichung die Anzahl der Atome gleich
ist. Dabei sollten in den meisten Féllen die kleinsten ganzzahligen Koeffizienten ge-
wihlt werden, mit denen die Erfiillung dieser Bedingung méglich ist.

Beim Ausgleichen von Gleichungen ist es wichtig, zwischen einem Koeffizienten
vor einer chemischen Formel und den Indizes der Formel zu unterscheiden (» Abbil-
dung 3.2). Beachten Sie, dass sich durch eine Anderung der Indizes der Formel - z. B.
von H,0 zu H,0, — die Identitit der Chemikalie verdandert. Die Substanz H,O,, Wasser-
stoffperoxid, unterscheidet sich wesentlich von der Substanz H,O, Wasser. Beim Aus-
gleichen einer Gleichung diirfen niemals die Indizes der chemischen Formeln verdn-
dert werden. Durch das Hinzufiigen eines Koeffizienten wird dagegen nur die Menge
der Substanz und nicht ihre Identitct verandert. 2H,0 heiBit also zwei Molekiile Was-
ser, 3H,0 heiBt drei Molekiile Wasser, usw.

Chemisches

Symbol Bedeutung Zusammensetzung

— N o \

H,O  Ein Wasser- o Zwei H-Atome und ein O-Atom
molekdl:

2 H,0 Zwei Wasser- 0 0 Vier H-Atome und zwei O-Atome
molekiile:

stoffperoxid-

H,0O, Ein Wasser- : Zwei H-Atome und zwei O-Atome
molekdil:



3.1 Chemische Gleichungen

Produkte

Reaktanten

CO2 und H,O

Betrachten Sie, um sich die Vorgehensweise beim Ausgleichen von Gleichungen zu
verdeutlichen, die in der » Abbildung 3.3 dargestellte Verbrennung von Methan (CH,),
dem Hauptbestandteil von Erdgas, an Luft. Bei dieser Reaktion entstehen gasformi-
ges Kohlendioxid (CO,) und Wasser (H,0O). Beide Produkte enthalten Sauerstoffatome,
die aus der Luft stammen. O, ist also ein Reaktant und die unausgeglichene Glei-

chung lautet
CH; + O, — CO, + H,0  (unausgeglichen) (3.2)
Es bietet sich normalerweise an, zunéchst die Elemente auszugleichen, die auf bei-

den Seiten der Gleichung in den wenigsten Formeln vorkommen. In unserem Bei-

spiel kommen C und H nur in einem Reaktanten und jeweils in einem Produkt vor.

©veonl||

=

Abbildung 3.3: Methan reagiert mit Sauerstoff in
einem Bunsenbrenner unter Bildung einer Flamme.
In dieser Reaktion sind das in Erdgas enthaltene
Methan (CH,) und der Sauerstoff (0,) aus der Luft
die Reaktanten und Kohlendioxid (CO,) und Was-
ser (H,0) die Produkte der Reaktion.

81



82
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Abbildung 3.4: Ausgeglichene chemische Glei-
chung der Verbrennung von CHy. Aus den Zeich-
nungen der beteiligten Molekiile wird ersichtlich,
dass vor und nach der Reaktion die gleichen Ato-
me vorhanden sind.

Wir konzentrieren uns also auf CH, und betrachten zunichst Kohlenstoff und an-
schlieBend Wasserstoff.

Ein Molekiil des Reaktanten CH,4 enthélt dieselbe Anzahl C-Atome (eins) wie ein
Molekiil des Produkts CO,. Die Koeffizienten dieser Substanzen miissen also gleich
sein. Wir wihlen als ersten Schritt fiir beide Substanzen den Koeffizienten 1. Ein
Molekiil CH, enthilt jedoch mehr H-Atome (vier) als ein Molekiil des Produkts H,O
(zwei). Wenn wir also vor H,O den Koeffizienten zwei schreiben, befinden sich auf

beiden Seiten der Gleichung vier H-Atome:
CH, + O, — CO, + 2H,0 (unausgeglichen) (3.3)

Zu diesem Zeitpunkt befinden sich auf der Produktseite mehr O-Atome (vier—zwei
aus CO, und zwei aus 2H,0) als auf der Seite der Reaktanten (zwei). Wir konnen
die Gleichung ausgleichen, indem wir den Koeffizienten 2 vor O, schreiben, so dass

die Anzahl der O-Atome auf beiden Seiten der Gleichung gleich ist:
CH,4 + 20, — CO, + 2H,0 (ausgeglichen) (3.4)

Die molekulare Sichtweise der ausgeglichenen Gleichung ist in » Abbildung 3.4 dar-
gestellt. Wir erkennen, dass sich auf beiden Seiten des Pfeils ein C-, vier H- und vier
O-Atome befinden, die Gleichung also ausgeglichen ist.

Wir haben die » Gleichung 3.4 im Wesentlichen durch Versuch und Irrtum er-
mittelt. Die Anzahl der Atome wurde nacheinander ausgeglichen und die entspre-
chenden Koeffizienten angepasst. Diese Vorgehensweise fithrt in den meisten Fallen

zum Erfolg.

Angabe der Aggregatzustande von Reaktanten und Produkten

Zur Angabe der physikalischen Zustdnde der Reaktanten und Produkte werden den
Formeln in ausgeglichenen Reaktionsgleichungen oft zusétzliche Informationen hin-
zugefiigt. Dabei werden die Symbole (g), (1), (s) und (aq) fiir Gase, Fliissigkeiten, Fest-
kérper und wassrige Losungen verwendet. Gleichung 3.4 kann also folgendermaBen

geschrieben werden:

CH4(g) + 20,(g) — CO4(g) + 2H,0(g) (3.5)
Manchmal werden auch die Bedingungen (wie Temperatur oder Druck), unter denen
eine Reaktion stattfindet, oberhalb oder unterhalb des Reaktionspfeils angegeben. Das

Symbol A (der groBe griechische Buchstabe Delta) wird hédufig verwendet, um die

Reaktionswéirme anzugeben.

Py

€6
l
b
X

o
e

(452) o) (25) (o)



3.1 Chemische Gleichungen

UBUNGSBEISPIEL 3.1 Chemische Gleichungen verstehen und ausgleichen

In der folgenden Abbildung ist eine chemische Reaktion dargestellt. Die roten Kugeln stehen fiir Sauerstoff- und die blauen Kugeln
fiir Stickstoffatome. (a) Geben Sie die chemischen Formeln der Reaktanten und Produkte an. (b) Geben Sie eine ausgeglichene Glei-
chung dieser Reaktion an. (c) Entspricht die Abbildung dem Gesetz der Erhaltung der Masse?

0000 G
QC
]

N
?q S
Qo‘ e

Losung

(a)

(b)

(c)

Im linken Bild, das die Reaktanten enthalt, befinden sich zwei verschiedene Molekiile. Ein Molekiil besteht aus zwei Sauerstoff-
atomen (O;) und das andere (NO) aus einem Stickstoff- und einem Sauerstoffatom. Im rechten Bild, das die Produkte enthilt, be-
finden sich nur Molekiile, die aus einem Stickstoff- und zwei Sauerstoffatomen (NO,) bestehen.

Die unausgeglichene chemische Gleichung lautet

0, + NO— NO, (unausgeglichen)

In dieser Gleichung befinden sich drei O-Atome auf der linken Seite und zwei O-Atome auf der reichten Seite des Pfeils. Wir konnen
die Anzahl der O-Atome erhohen, indem wir auf der Produktseite den Koeffizienten 2 hinzufiigen:

0, + NO— 2NQO, (unausgeglichen)

Jetzt befinden sich auf der rechten Seite zwei N- und vier O-Atome. Durch den Koeffizienten 2 vor NO kénnen wir sowohl die N- als
auch die O-Atome ausgleichen:

0, + 2NO — 2NO, (ausgeglichen)

Im linken Bild (Reaktanten) befinden sich vier O,-Molekiile und acht NO-Molekiile. Auf ein O, kommen also zwei NO, so wie von
der ausgeglichenen Reaktionsgleichung erfordert. Im rechten Bild (Produkte) befinden sich acht Molekiile NO,. Die Anzahl der NO,-
Molekiile entspricht der Anzahl der NO-Molekiile auf der linken Seite, so wie es die ausgeglichene Reaktionsgleichung verlangt. Ein
Zéhlen der Atome ergibt, dass sich auf der linken Seite acht N-Atome befinden, die in den acht NO-Molekiilen gebunden sind. Im
linken Bild befinden sich zudem 4 X 2 = 8 O-Atome in den O,-Molekiilen und acht O-Atome in den NO-Molekiilen, so dass ins-
gesamt 16 O-Atome vorhanden sind. Auf der rechten Seite befinden sich acht N-Atome und 8 X 2 = 16 O-Atome in den acht NO,-
Molekiilen. Die Darstellung ist im Einklang mit dem Gesetz der Erhaltung der Masse, weil sich auf beiden Seiten gleich viele N- und
O-Atome befinden.

UBUNGSAUFGABE

Wie viele NH3-Molekiile miissten sich auf der rechten Seite der folgenden Reaktionsgleichung befinden, um das Gesetz der Erhaltung
der Masse zu erfiillen (weile Kugeln = H-Atome)?

o=5

Q @ —)
()

Antwort: Sechs NH3-Molekiile.
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UBUNGSBEISPIEL 3.2 Ausgleichen chemischer Gleichungen

Gleichen Sie die folgende Gleichung aus:
Na(s) + H,O(l) — NaOH(aq) + Hy(g)

Losung

Wir beginnen, indem wir die Atome auf beiden Seiten des Reaktionspfeils zdhlen. Die Na- und O-Atome sind ausgeglichen (auf bei-
den Seiten befinden sich ein Na- und ein O-Atom), auf der linken Seite befinden sich jedoch 2 H-Atome, wihrend sich auf der rechten
Seite drei H-Atome befinden. Wir miissen also die Anzahl der H-Atome auf der linken Seite erh6hen. Um dies zu erreichen und H aus-
zugleichen, schreiben wir vor H,O den Koeffizienten 2.

Na(s) + 2 H,O(l) — NaOH(agq) + H,(g)

Damit haben wir die H-Atome zwar noch nicht ausgeglichen, jedoch immerhin die Anzahl der H-Atome der Reaktanten erhéht. Wir
werden uns in einem spéteren Schritt nach dem Ausgleichen der H-Atome darum kiimmern, dass durch diesen Koeffizienten die An-
zahl der O-Atome nicht mehr ausgeglichen ist. Nun, da 2 H,O links steht, kénnen wir die Anzahl der H-Atome ausgleichen, indem
wir jetzt auf der rechten Seite den Koeffizienten 2 vor NaOH schreiben:

Na(s) + 2 H,0(l) —> 2 NaOH(ag) + Hy(g)

Durch diesen Schritt wird zufélligerweise auch die Anzahl der O-Atome wieder ausgeglichen, jetzt stimmt aber die Anzahl der Na-
Atome auf beiden Seiten nicht mehr tiberein. Auf der linken Seite befindet sich ein Na-, auf der rechten Seite befinden sich dagegen
zwei Na-Atome. Um Na wieder auszugleichen, schreiben wir auf der Seite der Reaktanten vor Na den Koeffizienten 2:

2 Na(s) + 2 H,0(l) — 2 NaOH(aq) + H,(g)

Zum Schluss iiberpriifen wir die Anzahl der Atome jedes Elements und stellen fest, dass sich auf beiden Seiten der Gleichung zwei
Na-, vier H- und zwei O-Atome befinden. Die Gleichung ist also ausgeglichen.

Anmerkung: Beachten Sie, dass wir beim Ausgleichen dieser Gleichung zwischen der linken und rechten Seite hin und her gesprun-
gen sind und dabei zundchst einen Koeffizienten vor H,0, dann vor NaOH und schlieBlich vor Na geschrieben haben. Diese Vorgehens-
weise des Schreibens von Koeffizienten zundchst auf einer und anschlieBend auf der anderen Seite der Gleichung ist beim Ausglei-
chen von Reaktionsgleichungen héufig erforderlich, um schlieBlich alle Atome ausgleichen zu kénnen.

UBUNGSAUFGABE

Gleichen Sie die folgenden Reaktionsgleichungen aus, indem Sie die fehlenden Koeffizienten ermitteln:

(a) Fe(s) + Oy(8) —— _Fey04(s)
(b) _CyHy(g) + _0,(g) — _CO,(g) + _Hy0(g)
(c) _Al(s) + HCl(agq) — _AlCl3(aq) + Hy(g)

Antwort: (a) 4, 3, 2; (b) 1, 3, 2, 2; (c) 2, 6, 2, 3.

Haufig vorkommende chemische
Reaktionsmuster

In diesem Abschnitt werden wir uns mit drei chemischen Reaktionstypen beschaf-
tigen, denen wir in diesem Kapitel hdufig begegnen werden. Ein Grund dafiir, warum
wir uns mit diesen Reaktionen beschiftigen, besteht darin, dass wir uns mit chemi-
schen Reaktionen und den zugehorigen ausgeglichenen Reaktionsgleichungen besser
vertraut machen wollen. Zudem wird es uns bei einigen Reaktionen eventuell nur
mit Hilfe der Kenntnis der Reaktanten gelingen, die Produkte der Reaktionen vorher-
zusagen. Der Schliissel liegt dabei darin, allgemeine chemische Reaktionsmuster zu
erkennen, die bei einer bestimmten Kombination von Reaktanten immer wieder auf-

treten. Durch das Erkennen von Mustern des chemischen Verhaltens einer Substanz-



3.2 Haufig vorkommende chemische Reaktionsmuster

klasse erhalten Sie ein viel umfassenderes Verstdndnis chemischer Reaktionen als

durch das bloBe Lernen einer groen Anzahl einzelner Reaktionen.

Bildungs- und Zerfallsreaktionen

In Tabelle 3.1 sind zwei Reaktionsarten zusammengefasst: Bildungs- und Zerfallsre-
aktionen. In Bildungsreaktionen reagieren mindestens zwei Substanzen zu einem
Produkt. Es gibt viele Beispiele solcher Reaktionen, wobei insbesondere Reaktionen
zu nennen sind, in denen aus zwei Elementen eine Verbindung entsteht. Das Metall
Magnesium verbrennt z. B. mit blendend heller Flamme an Luft zu Magnesiumoxid
(» Abbildung 3.5):

2Mg(s) + Oy(g) — 2MgO(s) (3.6)

Diese Reaktion wird verwendet, um helle Flammen fiir Leuchtsignale zu erzeugen.

Bei einer Bildungsreaktion zwischen einem Metall und einem Nichtmetall bildet
sich wie in » Gleichung 3.6 ein ionischer Festkorper. Erinnern Sie sich daran, dass
die Formel einer ionischen Verbindung mit Hilfe der Ladungen der beteiligten Ionen
bestimmt werden kann. Bei der Reaktion von Magnesium mit Sauerstoff gibt Magne-
sium Elektronen ab und bildet das Magnesiumion Mg?*. Sauerstoff nimmt hingegen
Elektronen auf und bildet das Sauerstoffion O*". Das Produkt der Reaktion ist also
MgO. Sie sollten in der Lage sein zu erkennen, in welchen Féllen eine Reaktion eine
Bildungsreaktion ist, und die Produkte der Reaktionen zwischen Metallen und Nicht-
metallen vorherzusagen.

In einer Zerfallsreaktion bildet eine Substanz mindestens zwei andere Substan-
zen. Viele Verbindungen unterliegen beim Erhitzen Zerfallsreaktionen. Viele Metall-

carbonate zerfallen unter Hitzeeinfluss zu Metalloxiden und Kohlendioxid:
CaCO3(s) — CaO(s) + CO,(g) (3.7)

Der Zerfall von CaCOj ist ein wichtiger industrieller Vorgang. In diesem Prozess wer-
den Kalkstein und Muschelschalen, also CaCOj3, verwendet, aus denen durch Erhit-

zen CaO gewonnen wird, eine Substanz die als Branntkalk bekannt ist. In den USA

Tabelle 3.1

Zwei Reaktanten werden zu einem einzigen

C(s) + Oy(g) — CO,(g) Produkt kombiniert. Viele Verbindungen
N(g) + 3 Hy(g) — 2 NH3(g) werden auf diese Weise aus ihren Elemen-

ten gebildet.

Ca0(s) + HyO(/) —> Ca(0H),(s)

Ein einzelner Reaktant zerfallt in mindes-
2 KCl03(s) —— 2 KCl(s) + 3 O5(g) tens zwei Substanzen. Viele Verbindungen

PbCO3(s)— PbO(s) + CO,(g) reagieren auf diese Weise, wenn sie

Cu(OH),(s) — CuO(s) + Hy0(/) erhitzt werden.

? DENKEN SIE EINMAL NACH

Welche chemische Formel hat das Pro-
dukt einer Bildungsreaktion zwischen
Na und S?

Reaktionen mit Sauerstoff
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BILDUNGSREAKTION

In Bildungsreaktionen reagieren mindestens zwei Substanzen zu einem Produkt.

. . . Bei der Verbrennung von Magnesium . .
Der Streifen Magnesiummetall ist reagieren die Mg-Atome mit den Am Ende der Reaktion bleibt

vom Sauerstoff der Luft umgeben. 0,Molekiilen der Luft zu ein briichiger Streifen eines

Bei der Verbrennung entsteht eine Magnesiumoxid (MgO), einem weiBen Festkorpers aus

intensiv leuchtende Flamme. ionischen Festkrper. MgO zuriick.
Abbildung 3.5: Verbrennung von Magnesium an Luft.
UBUNGSBEISPIEL 3.3 Aufstellen von ausgeglichenen Reaktionsgleichungen bei Bildungs- und Zerfallsreaktionen

Schreiben Sie die ausgeglichenen Gleichungen der folgenden Reaktionen auf: (a) Die Bildungsreaktion zwischen dem Metall Lithium
und Fluorgas. (b) Die Zerfallsreaktion von festem Bariumcarbonat unter Hitzeeinfluss. Dabei werden zwei Produkte gebildet: ein Fest-
korper und ein Gas.

Lésung

(a) Lithium hat das chemische Symbol Li. Alle Metalle mit Ausnahme von Quecksilber sind bei Zimmertemperatur Festkorper. Fluor
kommt als zweiatomiges Molekiil vor (siehe Abbildung 2.19). Die Reaktanten sind also Li(s) und F5(g). Das Produkt wird aus einem
Metall und einem Nichtmetall gebildet, es sollte also ein ionischer Festkorper entstehen. Lithiumionen haben die Ladung 1+, Li*-
Fluoridionen hingegen die Ladung 1—, F~. Die chemische Formel des Produkts lautet also LiF. Die ausgeglichene chemische Glei-

chung lautet:
2Li(s) + Fy(g) — 2LiF(s)

(b) Die chemische Formel von Bariumcarbonat lautet BaCO5. Wie zuvor beschrieben, zerfallen beim Erhitzen viele Metallcarbonate
in Metalloxide und Kohlendioxid. In » Gleichung 3.7 zerfillt z.B. CaCO3 in CaO und CO,. BaCOj sollte also in BaO und CO, zer-
fallen. Sowohl Barium als auch Calcium gehéren zur Gruppe 2A des Periodensystems, sollten also auf éhnliche Weise reagieren:

BaCOj;(s) — BaO(s) + CO,(g)
UBUNGSAUFGABE

Geben Sie die ausgeglichenen chemischen Gleichungen der folgenden Reaktionen an:
(a) Festes Quecksilber (IT) sulfid zerfallt beim Erhitzen in seine elementaren Bestandteile.
(b) Die Oberfldche eines Metallstiicks aus Aluminium geht eine Reaktion mit Luftsauerstoff ein.

Antwort: (a) HgS(s) — Hg(l) + S(s); (b) 4Al(s) + 30,(g) — 2AL,03(s).
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3.2 Haufig vorkommende chemische Reaktionsmuster

werden jihrlich ca. 2 X 10'° kg (20 Mill. Tonnen) CaO verbraucht, ein GroBteil da-
von fiir die Glasherstellung, die Gewinnung von Eisen aus Eisenerz und die Herstel-
lung von Mortel zur Verarbeitung von Ziegelsteinen.

Der Zerfall von Natriumazid (NaN3j) fiihrt zur schnellen Freisetzung von Nj(g).
Diese Reaktion wird z.B. zum Auslésen von Airbags in Autos eingesetzt (» Abbil-
dung 3.6):

2NaNj3(s) — 2Na(s) + 3N,(g) (3.8)

Das System ist so konstruiert, dass bei einem Stol3 eine Ziindkapsel entziindet wird.
Dies wiederum hat den explosionsartigen Zerfall von NaNj zur Folge. Aus einer klei-
nen Menge NaNj3 (ungefdhr 100 g) entsteht dabei eine groBe Menge Gas (ungefdhr 50 1).
Wir werden uns in Abschnitt 10.5 noch genauer mit den in chemischen Reaktionen

entstehenden Gasvolumina auseinander setzen.

Verbrennung an Luft

Verbrennungsreaktionen sind schnell ablaufende Reaktionen, bei denen in der Re-
gel eine Flamme entsteht. Die Mehrzahl der Verbrennungsreaktionen, die wir beob-
achten, laufen mit O, aus der Luft ab. » Gleichung 3.5 und Ubungsaufgabe 3.1b sind
Beispiele fiir eine allgemeine Reaktionsklasse, in der Kohlenwasserstoffe (Verbindun-
gen, die wie CH, oder C,H, nur Kohlenstoff und Wasserstoff enthalten) verbrannt
werden (siehe Abschnitt 2.9).

Wenn Kohlenwasserstoffe an Luft verbrannt werden, reagieren sie mit O, zu CO,
und H,O*. Die Anzahl der fiir die Reaktion benétigten O,-Molekiile und die Anzahl
der in der Reaktion gebildeten CO,- und H,0O-Molekiile hdngen von der Zusammen-
setzung des Kohlenwasserstoffs ab, der als Treibstoff der Reaktion dient. Die Verbren-
nung von Propan (C3Hg), einem Gas, das zum Kochen und Heizen verwendet wird,

kann z.B. durch die folgende Gleichung beschrieben werden:

Der Aggregatzustand des Wassers, H,0(g) oder H,O(/), hdngt von den Bedingungen
ab, unter denen die Reaktion stattfindet. Bei hohen Temperaturen und Normaldruck
bildet sich gasférmiges Wasser H,O(g). Die bei der Verbrennung von Propan entste-
hende Flamme ist in » Abbildung 3.7 gezeigt.

Bei der Verbrennung von Kohlenwasserstoffderivaten, wie z.B. CH;0OH, werden
ebenfalls CO, und H,O gebildet. Durch die einfache Regel, dass Kohlenwasserstoffe
und verwandte Sauerstoffderivate von Kohlenwasserstoffen bei der Verbrennung an
Luft CO, und H,0 bilden, wird das Verhalten von ungefdahr 3 Millionen Verbindun-
gen zusammengefasst. Viele Substanzen, die unser Kérper als Energiequelle nutzt (wie
z.B. Glukose (CgH1,0g)), unterliegen in unserem Korper dhnlichen Reaktionen mit
O,, in denen CO, und H,0 gebildet werden. Im Korper finden diese Reaktionen je-
doch schrittweise statt und laufen bei Kérpertemperatur ab. Sie werden daher nicht

als Verbrennungsreaktionen, sondern als Oxidationsreaktionen bezeichnet.

* Bei einem Mangel an O, wird neben CO, auch Kohlenmonoxid (CO) gebildet. Eine solche Reaktion wird
unvollstindige Verbrennung genannt. Wenn die vorhandene Menge O, sehr gering ist, entstehen kleine Koh-
lenstoffteilchen, die wir als Ruf kennen. Bei einer vollstindigen Verbrennung entstehen nur CO, und H,O.
Wenn nichts anderes angegeben ist, bezeichnen wir mit dem Wort Verbrennung immer eine vollstindige
Verbrennung.

Abbildung 3.6: Airbag eines Autos. Der Zerfall
von Natriumazid, NaN3(s), wird zum Aufblasen von
Airbags verwendet. NaN3 zerfallt nach der Ziindung
schnell unter Bildung von gasférmigem Stickstoff,
N3 (g), der den Airbag filllt.

Airbags
ottt

Abbildung 3.7: An Luft verbrennendes Propan.
Das fliissige Propan, CsHg, verdampft und vermischt
sich beim Austreten aus der Diise mit Luft. Bei der
Verbrennungsreaktion von C3Hg und O, entsteht
eine blaue Flamme.
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Stochiometrie: Das Rechnen mit chemischen Formeln und Gleichungen

UBUNGSBEISPIEL 3.4 Aufstellen von ausgeglichenen Reaktionsgleichungen bei Verbrennungsreaktionen

Geben Sie die ausgeglichene Reaktionsgleichung der Verbrennung von Methanol CH;OH(/) an Luft an.
Lésung

Bei der Verbrennung einer Substanz, die nur C, H und O enthilt, reagiert diese Substanz mit dem O,(g) der Luft zu CO,(g) und H,0(g).
Die unausgeglichene Reaktionsgleichung lautet daher

CH30H(!) + 05(g) — CO,(g) + H,0(g)

Auf beiden Seiten der Gleichung steht ein C-Atom, d.h. die Anzahl der C-Atome ist ausgeglichen. Weil CH;0H vier H-Atome enthiilt,
schreiben wir vor H,O den Koeffizienten 2 und gleichen damit die Anzahl der H-Atome aus:

CH,0H(!) + 0,(g) — CO,(g) + 2 H,0(g)

Dadurch sind zwar die H-Atome ausgeglichen, auf der Produktseite befinden sich jetzt jedoch vier O-Atome. Weil sich auf der Seite
der Reaktanten lediglich 3 O-Atome befinden (eins in CH;0H und zwei in O,), ist die Gleichung noch nicht vollstdndig ausgeglichen.
Wir kénnen die Anzahl der O-Atome ausgleichen, indem wir den Bruch £ als Koeffizient vor O, schreiben und so auf der Seite der
Reaktanten ebenfalls vier O-Atome erhalten:

CH30H() + £0,(g) — CO,(g) + 2 H,0(g)

Obwohl die Gleichung jetzt ausgeglichen ist, entspricht ihre Form aufgrund des in ihr enthaltenen Bruchs noch nicht der iiblichen
Schreibweise. Wir kénnen den Bruch entfernen, indem wir beide Seiten der Gleichung mit 2 multiplizieren, und erhalten die folgen-
de ausgeglichene Gleichung:

2 CH30H(]) + 3 O,(g) — 2 CO,(g) + 4 H,0(g)

UBUNGSAUFGABE

Geben Sie die ausgeglichene Reaktionsgleichung der Verbrennung von Ethanol, C,H;OH (/), an Luft an.

Antwort: CoHsOH(I) + 3 O4(g) — 2 CO,(g) + 3 H,0(g).

Formelgewicht

Sowohl chemische Formeln als auch chemische Gleichungen enthalten quantitative
Informationen. Durch die in Formeln angegebenen Indizes und die Koeffizienten
chemischer Gleichungen werden genaue Stoffmengen angegeben. Die Formel H,0O
zeigt an, dass ein Molekiil dieser Substanz genau zwei Atome Wasserstoff und ein
Atom Sauerstoff enthalt.

Auf dhnliche Weise geben die Koeffizienten in ausgeglichenen chemischen Glei-
chungen das Verhéltnis der Reaktanten und Produkte zueinander an. Wie hiangt die
Anzahl der Atome oder Molekiile jedoch von den GréBen ab, die wir bei der Arbeit
im Labor messen kénnen? Obwohl wir die Atome und Molekiile nicht unmittelbar
zahlen konnen, ist es moglich, ihre Anzahl zu bestimmen, wenn uns ihre Massen
bekannt sind. Bevor wir uns also weiter mit den quantitativen Aspekten chemischer
Formeln und Gleichungen beschiftigen, werden wir im folgenden Abschnitt die Mas-

sen von Atomen und Molekiilen genauer untersuchen.

Formel- und Molekulargewichte

Das Formelgewicht einer Substanz ergibt sich aus der Summe der Atomgewichte der

in der chemischen Formel enthaltenen Atome. Aus den in einem Periodensystem ent-
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3.3 Formelgewicht

haltenen Atommassen konnen wir z.B. entnehmen, dass das Formelgewicht von
Schwefelsdure (H,SO,) gleich 98,1 ame ist*:

FG von H,SO, = 2(AG von H) + (AG von S) + 4(AG von O)
= 2(1,0 ame) + 32,1 ame + 4(16,0 ame)

= 98,1 ame

Zur Vereinfachung haben wir bei der Berechnung alle Atomgewichte auf die erste
Nachkommastelle gerundet. Wir werden Atomgewichte in den meisten behandelten
Aufgaben auf diese Weise runden.

Wenn die chemische Formel nur aus dem chemischen Symbol eines Elements be-
steht (wie z.B. Na), entspricht das Formelgewicht dem Atomgewicht des Elements.
Wenn es sich um eine chemische Formel eines Molekiils handelt, wird das Formelge-
wicht auch Molekulargewicht genannt. Das Molekulargewicht von Glukose (CgH1,05)
ist z.B. gleich:

MG von CgH4,0¢ = 6(12,0 ame) + 12(1,0 ame) + 6(16,0 ame) = 180,0 ame
Weil ionische Substanzen wie NaCl als dreidimensionaler Verbund aus Ionen vor-
liegen (Abbildung 2.23), ist es unpassend, von Molekiilen zu sprechen. Wir sprechen
in diesen Fillen stattdessen von Formeleinheiten, die der chemischen Formel der Sub-

stanz entsprechen. Die Formeleinheit von NaCl besteht aus einem Na*-Ion und ei-

nem CI-Ion. Das Formelgewicht von NaCl ist gleich der Masse einer Formeleinheit:

FG von NaCl = 23,0 ame + 35,5 ame = 58,5 ame

UBUNGSBEISPIEL 3.5 Berechnung von Formelgewichten

Berechnen Sie die Formelgewichte von (a) Saccharose, C;,H,,011 (Rohrzucker) und (b) Calciumnitrat, Ca(NO3),.

Losung

(a) Durch Summieren der Atomgewichte der in Saccharose 12 C-Atome = 12(12,0 ame) = 44,0 ame
enthaltenen Atome erhalten wir ein Formelgewicht 22 H-Atome = 22(1,0 ame) = 22,0 ame
von 342,0 ame: 11 O-Atome = 11(16,0 ame) = 176,0 ame

342,0 ame

(b) Wenn eine chemische Formel Klammern enthélt, 1 Ca—Atom = 1(40,1 ame) = 40,1 ame
bezieht sich der Index auBerhalb der Klammer 2 N-Atome = 2(14,0 ame) = 28,0 ame
auf alle Atome, die innerhalb der Klammern stehen. 6 O-Atome = 6(16,0 ame) = 96,0 ame
Wir erhalten also fiir Ca(NOj3), das folgende 164,1 ame
Formelgewicht:

UBUNGSAUFGABE

Berechnen Sie die Formelgewichte von (a) Al1(OH); und (b) CH;0H.

Antwort: (a) 78,0 ame; (b) 32,0 ame.

* Die Abkiirzung AG steht fiir Atomgewicht, FG fiir Formelgewicht und MG fiir Molekulargewicht.
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Berechnung der prozentualen Zusammensetzung mit Hilfe
von Formeln

Manchmal ist es notwendig, die prozentuale Zusammensetzung einer Verbindung
(d.h. die Massenanteile der einzelnen Elemente einer Substanz) zu ermitteln. Um
z.B. die Reinheit einer Verbindung zu tiberpriifen, konnen wir die berechnete pro-
zentuale Zusammensetzung einer Substanz mit experimentell ermittelten Werten
vergleichen. Die Berechnung der prozentualen Zusammensetzung ist recht einfach,
wenn die chemische Formel der Substanz bekannt ist. Der prozentuale Anteil eines
Elements ergibt sich aus dem Formelgewicht der Substanz, dem Atomgewicht des
betrachteten Elements und der Anzahl der Atome dieses Elements in der chemi-

schen Formel:
% Element =

(Anzahl der Atome dieses Elements)(Atomgewicht des Elements)
X 100%  (3.10)

Formelgewicht der Verbindung

UBUNGSBEISPIEL 3.6 Berechnung der prozentualen Zusammensetzung

Berechnen Sie die prozentualen Massenanteile von Kohlenstoff, Wasserstoff und Sauerstoff in C;,H5,01;.
Lésung

Wir wollen diese Frage mit Hilfe der im Artikel ,,Strategien in der Chemie: Problemlosungen angegebenen Losungsschritte beant-
worten.

Analyse: Es ist eine chemische Formel angegeben C;,H,,014, aus der wir die prozentualen Massenanteile der elementaren Bestand-
teile (C, H und O) berechnen sollen.

Vorgehen: Wir konnen » Gleichung 3.10 verwenden und die Atomgewichte der einzelnen elementaren Bestandteile aus dem Perioden-
system entnehmen. Mit Hilfe der Atomgewichte kénnen wir zunéchst das Formelgewicht der Verbindung berechnen. In Ubungsbei-
spiel 3.5 wurde das Formelgewicht der Substanz C;,H,,04, (342,0 ame) bereits berechnet. AnschlieBend fithren wir fiir jedes Element
die Berechnung jeweils separat durch.

Lésung: Durch Einsetzen in Gleichung 3.10 erhalten wir

(12)(12,0 ame)

%G = —zoams 100% = 42,1%
%H = (22)(1.0 ams) X 100% = 6,4%
342,0 ame
g0 = LRG0 amE) o — 51,5%
342,0 ame

Uberpriifung: Die prozentualen Anteile der einzelnen Elemente miissen zusammen 100 % ergeben. Dies ist bei unserer Berechnung
der Fall. Um fiir die prozentuale Zusammensetzung mehr signifikante Stellen angeben zu kénnen, hétten wir fiir unsere Atomgewichte
mehr signifikante Stellen verwenden miissen. Wir sind jedoch der zuvor angegeben Richtlinie gefolgt, Atomgewichte auf eine Nach-
kommastelle zu runden.

UBUNGSAUFGABE

Berechnen Sie den prozentualen Massenanteil von Stickstoff in Ca(NO3),.

Antwort: 17,1 %.



3.4 Die Avogadrokonstante und das Mol

Die Avogadrokonstante und das Mol

Selbst die kleinsten Proben, mit denen wir im Labor arbeiten, bestehen aus einer un-
geheuer groflen Anzahl an Atomen, Ionen oder Molekiilen. Ein Teel6ffel Wasser (un-
gefihr 5 ml) enthilt z.B. 2 X 10?3 Wassermolekiile, eine Zahl, die unsere Vorstellungs-
kraft tibersteigt. Aus diesem Grund haben Chemiker eine Zidhleinheit entwickelt, mit
der solch groBe Zahlen einfacher beschrieben werden kénnen.

Wir verwenden im tdglichen Leben Zdhleinheiten wie z.B. das Dutzend (12 Stiick),
um eine groBere Anzahl von Objekten zu beschreiben. In der Chemie wurde zur Be-
schreibung einer groen Anzahl von Atomen, Ionen oder Molekiilen, wie sie in einer
normalen Probe auftreten, die Einheit Mol eingefiihrt.* Ein Mol ist die Stoffmenge,
die so viele Objekte (Atome, Molekiile oder beliebige andere Objekte) enthélt, wie Ato-
me in genau 12 g des reinen Kohlenstoffisotops '*C vorhanden sind. Wissenschaftler
haben in Experimenten ermittelt, dass diese Anzahl gleich 6,0221421 X 10?? ist. Diese
Zahl wird zu Ehren von Amedeo Avogadro (1776—1856), einem italienischen Wis-
senschaftler, Avogadrokonstante genannt. Fiir die meisten Zwecke werden wir die
Avogadrokonstante auf 6,02 X 10%? oder 6,022 X 10% runden.

Ein Mol Atome, ein Mol Molekiile oder ein Mol anderer Objekte enthélt eine An-
zahl an Objekten, die der Avogadrokonstante entspricht:

6,02 X 10%® 2C-Atome
6,02 X 10%® H,0-Molekiile
6,02 X 1023 NOj3; -Ionen

1 mol ?C-Atome =
1 mol H,0O-Molekiile

1 mol NO3 -Ionen =

Die Avogadrokonstanate ist so groB, dass es schwer fillt, sich eine Vorstellung von

ihrer Dimension zu machen. Wenn man 6,02 X 10** Murmeln iiber die gesamte Erd-

. Strategien in der Chemie M Problemlésungen

Der Schliissel zum Erfolg bei der Lésung von Problemen liegt in der
Ubung. Sie werden bei Problemlésungen die folgende Vorgehens-
weise hilfreich finden:

Schritt 1: Analysieren Sie die Aufgabe. Lesen Sie sich die Aufgaben-
stellung genau durch. Welche Informationen sind in ihr enthalten?
Fertigen Sie Skizzen oder Diagramme an, mit deren Hilfe Sie das Pro-
blem bildhaft darstellen konnen. Schreiben Sie sowohl die angege-
benen Daten als auch die gewiinschte GréBe (die Unbekannte) auf.

Schritt 2: Entwickeln Sie Ihr Vorgehen bei der Problemlésung. Be-
trachten Sie die moglichen Wege, um von den angegebenen Informa-
tionen zur Unbekannten zu gelangen. Durch welche Gesetze bzw.
Gleichungen sind die angegebenen Daten mit den unbekannten Da-
ten verkniipft? Beriicksichtigen Sie, dass benétigte Daten womag-
lich nicht explizit angegeben sind. Es wird vielleicht die Kenntnis
von bestimmten GroBen (wie die Avogadrokonstante, die wir spéter
betrachten werden) vorausgesetzt. Einige Groflen (wie Atomge-

wichte) kénnen Sie auch in Tabellen nachschlagen. Ihr Vorgehen bei
der Probleml6sung kann entweder aus einem einzigen Schritt oder
einer Abfolge von Schritten (mit Zwischenergebnissen) bestehen.

Schritt 3: Losen Sie die Aufgabe. Verwenden Sie die angegebenen
Informationen und die entsprechenden Gleichungen und Beziehun-
gen zwischen den GréBen, um die Unbekannte zu ermitteln. Die
Dimensionsanalyse (Abschnitt 1.6) ist dabei ein sehr wichtiges
Hilfsmittel zur Losung einer Vielzahl von Aufgaben. Achten Sie
insbesondere auf die richtige Anzahl signifikanter Stellen und die
korrekte Angabe von Vorzeichen und Einheiten.

Schritt 4: Uberpriifen Sie Ihre Losung. Lesen Sie sich die Aufgaben-
stellung erneut durch und vergewissern Sie sich, dass Sie alle in der
Aufgabe gefragten Losungen gefunden haben. Ist Thre Antwort plau-
sibel? Ist Ihre Losung eine viel zu groBe oder zu kleine Zahl oder
entspricht die GroBenordnung Ihren Erwartungen? Hat sie die rich-
tigen Einheiten und die korrekte Anzahl signifikanter Stellen?

* Der Ausdruck Mol stammt vom lateinischen Wort moles, das so viel bedeutet wie ,,eine Masse“. Das Wort
Molekiil ist die diminuitive Form des Begriffes und bedeutet ,eine kleine Masse*
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UBUNGSBEISPIEL 3.7 Abschatzen der Anzahl an Atomen

Ordnen Sie, ohne einen Taschenrechner zu verwenden, die folgenden Proben nach der Anzahl der in ihnen enthaltenen Kohlenstoff-
atome: 12 g 2@, 1 mol G,H,, 9 X 102 Molekiile von CO,.

Lésung

Analyse: Die Mengen der verschiedenen Substanzen sind in Gramm, Mol und Anzahl der Molekiile angegeben. Wir sollen die Proben
nach der Anzahl der in ithnen enthaltenen C-Atome ordnen.

Vorgehen: Um die Anzahl der C-Atome der Proben zu bestimmen, miissen wir g *2C, 1 mol C,H, und CO,-Molekiile in die Anzahl der
C-Atome umrechnen. Zu diesem Zweck verwenden wir die Definition eines Mols und die Avogadrokonstante.

Losung: Ein Mol ist definiert als die Stoffmenge, die so viele Einheiten des Stoffs enthilt wie C-Atome in 12 g von '*C enthalten sind.
12 g von 2C enthalten daher 1 mol C-Atome (also 6,02 X 10%3 C-Atome). In 1 mol C,H, sind 6 X 10%3 C,H,-Molekiile. Weil in jedem
C,H,-Molekiil zwei C-Atome enthalten sind, enthilt diese Probe 12 X 10?3 C-Atome. Weil jedes CO,-Molekiil ein C-Atom enthélt, ent-
hilt die Probe von CO, 9 X 10%® C-Atome. Die Reihenfolge lautet also 12 g 12G (6 x 10** C-Atome) < 9 X 10% CO,-Molekiile (9 X 10* C-
Atome) < 1 mol G,H, (12 X 102 C-Atome).

Uberpriifung: Wir konnen unser Ergebnis iiberpriifen, indem wir die Mol C-Atome in den einzelnen Proben berechnen, weil diese Zahl
zur Anzahl der Atome proportional ist. 12 g von '2C enthalten ein Mol C-Atome; 1 mol enthilt von C,H, 2 mol C-Atome und 9 X 10?3 Mo-
lekiile von CO, enthalten 1,5 mol C-Atome. Wir erhalten also die gleiche Reihenfolge wie oben: 12 g '2C (1 mol C) < 9 X 10*® CO,-Mo-
lekiile (1,5 mol C) < 1 mol C,H, (2 mol C).

UBUNGSAUFGABE

Ordnen Sie, ohne einen Taschenrechner zu verwenden, die folgenden Proben nach der Anzahl der in ihnen enthaltenen Sauerstoffatome:
1 mol H,0, 1 mol CO,, 3 X 10*® Molekiile Oj.

Antwort: 1 mol H,O (6 X 10*® O-Atome) < 3 X 102 05-Molekiile (9 X 10*% O-Atome) < 1 mol CO, (12 X 10%® O-Atome).

UBUNGSBEISPIEL 3.8 Umrechnen der Stoffmenge in Mol in die Anzahl der Atome

Berechnen Sie die Anzahl der H-Atome in 0,350 mol von CgH4,0g.
Lésung

Analyse: Es sind die Menge einer Substanz (0,350 mol) und ihre chemische Formel CgH;,0¢ angegeben. Die Unbekannte ist die An-
zahl der H-Atome in der Probe.

Vorgehen: Wir konnen mit Hilfe der Avogadrokonstante die Stoffmenge in Mol CgH1,0¢ in die Anzahl der Molekiile von CgH;,0g um-
rechnen. Wenn uns die Anzahl der Molekiile CgH;,0¢ bekannt ist, machen wir von der chemischen Formel Gebrauch, die uns verrit,
dass jedes Molekiil CgH,0¢ 12 H-Atome enthélt. Wir rechnen also die Stoffmenge von CgH;,0g in Mol in Molekiile CgH;,0 um und
bestimmen anschlieBend aus der Anzahl der Molekiile die Anzahl der H-Atome CgH;,04:

CgH;,06-Mol — CgH;,04-Molekiile —> H-Atome

Losung:

6,02 X 1023 MQleleu-le-GgH‘ﬁOE)( 12 H-Atome

- >= 2,53 X 10%* H-Atome
1 mol-GH1704 1 Molekitle €5H1;05

H-Atome = (0,350 mel—GgHﬁﬁE’](

Uberpriifung: Der Betrag entspricht unseren Erwartungen: Es handelt sich um eine groBe Zahl in der GroBenordnung der Avogadrokon-
stante. Wir konnen auch die folgende Abschitzung machen: Durch Multiplikation von 0,35 X 6 X 10?3 erhalten wir ungefihr 2 X 1023
Molekiile. Wenn wir dieses Ergebnis mit 12 multiplizieren, erhalten wir 24 X 10?* = 2,4 X 10**H-Atome. Dieses Ergebnis stimmt mit
der vorherigen, detaillierteren Berechnung iiberein. Es wurde nach der Anzahl der H-Atome gefragt, die Einheit unserer Antwort ist
also richtig. Die Ausgangsdaten haben drei signifikante Stellen, wir geben unsere Antwort also mit drei signifikanten Stellen an.

UBUNGSAUFGABE

Wie viele Sauerstoffatome sind in (a) 0,25 mol Ca(NO3), und (b) 1,50 mol Natriumcarbonat enthalten?

Antwort: (a) 9 X 1023, (b) 2,71 X 10%%.



3.4 Die Avogadrokonstante und das Mol

oberfldche verteilen wiirde, wiirde sich eine Schicht von ungefdhr 5 km Dicke ergeben.
Wenn man eine der Avogadrokonstante entsprechende Anzahl Centstiicke nebenein-
ander legen wiirde, konnte man mit diesen die Erde 300 Billionen Mal (3 X 10'%)

umspannern.

Molare Masse

Ein Dutzend ist immer die gleiche Anzahl (12), egal, ob es sich um ein Dutzend Eier
oder ein Dutzend Elefanten handelt. Ein Dutzend Eier hat jedoch selbstverstdndlich
eine andere Masse als ein Dutzend Elefanten. Genauso ist ein Mol immer die gleiche
Anzahl (6,02 X 10%%), Proben von einem Mol verschiedener Substanzen haben je-
doch verschiedene Massen. Vergleichen Sie z.B. 1 mol von '2C mit 1 mol von *Mg.
Ein einzelnes >C-Atom hat eine Masse von 12 ame, wihrend ein einzelnes **Mg Atom
die doppelte Masse, also 24 ame (zwei signifikante Stellen) hat. Weil ein Mol immer
aus derselben Anzahl an Teilchen besteht, muss ein Mol von **Mg die doppelte Masse
haben wie ein Mol von "C. Ein Mol von '2C hat (per Definition) eine Masse von 12 g.
Ein Mol von ?*Mg hat daher eine Masse von 24 g. In diesem Beispiel wird eine allge-
meine Regel deutlich, die die Masse eines Atoms mit der Masse von 1 mol (der Avoga-
drokonstante) dieser Atome verbindet: Die Masse eines einzelnen Atoms eines Ele-
ments (in ame) entspricht zahlenmdf$ig der Masse (in Gramm) von 1 mol dieses

Elements. Diese Aussage ist unabhédngig vom Element immer richtig:

1 Atom von 'C hat eine Masse von 12 ame = 1 mol '*C hat eine Masse von 12 g
1 Atom von Cl hat ein Atomgewicht von 35,5 ame =

1 mol Cl hat eine Masse von 35,5 g
1 Atom von Au hat ein Atomgewicht von 197 ame =

1 mol Au hat eine Masse von 197 g

Beachten Sie, dass wir bei der genauen Betrachtung eines bestimmten Isotops eines
Elements die exakte Masse dieses Isotops und nicht nur die Massenzahl verwenden.
Ansonsten verwenden wir das Atomgewicht (die durchschnittliche Atommasse) des
Elements.

Bei anderen Substanzklassen gilt zwischen dem Formelgewicht (in ame) und der

Masse (in Gramm) eines Mols der Substanz die gleiche Beziehung:

1 H,0-Molekdil hat eine Masse von 18,0 ame = 1 mol H,0 hat eine Masse von 18,0 g
1 NOj3 -Ion hat eine Masse von 62,0 ame = 1 mol NO3;™ hat eine Masse von 62,0 g
1 NaCl-Einheit hat eine Masse von 58,5 ame = 1 mol NaCl hat eine Masse von 58,5 g

Aus » Abbildung 3.8 wird die Beziehung zwischen der Masse eines einzelnen Mo-
lekiils H,O und eines Mols von H,0 ersichtlich.

Laborprobe
einzelnes
Molekiil
Avogadrokonstante
(6,02 X 10%%)
1 Molekil H,0O 1 mol H,0O
(18,0 ame) (18,0 g)

Abbildung 3.8: Vergleich der Masse von 1 Mole-
kil H,0 und 1 mol H,0. Beachten Sie, dass die Mas-
sen die gleichen numerischen Betrage, aufgrund
ihres groBen Massenunterschieds aber unterschied-
liche Einheiten aufweisen (18,0 ame gegeniiber
18,0 g).
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Tabelle 3.2

Atomarer Stickstoff 6,022 X 10%3 N-Atome

Molekularer Stickstoff 6,022 X 102 N,-Molekiile

2(6,022 x 10%%) N-Atome
Silber 6,022 x 102 Ag-Atome
Silberionen 6,022 X 1023 Ag*-lonen
Bariumchlorid 6,022 x 102 Ba’*-lonen
( 2(6,022 x 10%) CI-lonen

Die Masse in Gramm eines Mols einer Substanz (d.h. die Masse in Gramm pro Mol)
wird die molare Masse dieser Substanz genannt. Die molare Masse (in g/mol) einer
Substanz ist numerisch immer gleich dem Formelgewicht der Substanz (in ame).
Die Substanz NaCl hat z.B. ein Formelgewicht von 58,5 ame und eine molare Masse

von 58,5 g/mol. In Tabelle 3.2 sind weitere Beispiele zu Berechnungen mit der Ein-

UBUNGSBEISPIEL 3.9 Berechnung der molaren Masse

Welche Masse in Gramm hat 1,000 mol Glukose, CgH;,04?
L6ésung
Analyse: Es ist die chemische Formel angegeben und wir sollen daraus die molare Masse berechnen.

Vorgehen: Die molare Masse einer Substanz ldsst sich berechnen, indem die Atomgewichte der atomaren Bestandteile zusammenaddiert
werden.
Losung: ¢ ¢ Atome = 6(12,0 ame) = 72,0 ame
12 H-Atome = 12( 1,0 ame) = 12,0 ame
6 O-Atome = 6(16,0 ame) = 96,0 ame
180,0 ame

Glukose hat ein Formelgewicht von 180,0 ame. Ein Mol dieser Substanz hat eine Masse von 180,0 g, die Substanz CgH;,0¢ hat also
eine molare Masse von 180,0 g/mol.

Uberpriifung: Die GroBenordnung unserer Antwort erscheint plausibel und g/mol ist die richtige Einheit zur Angabe der molaren
Masse.

Anmerkung: Glukose wird manchmal Dextrose genannt. Auch als Blutzucker bekannt, kommt Glukose vielfach in der Natur vor (z.B.
in Honig und Friichten). Andere Zuckerarten werden vor ihrer Nutzung im Korper als Energiequellen im Magen oder in der Leber in
Glukose umgewandelt. Glukose kann direkt im Korper verwertet werden und wird deshalb Patienten, die dringend Zucker benétigen,
oft intravenos verabreicht.

UBUNGSAUFGABE

Berechnen Sie die molare Masse von Ca(NOs)s.

Antwort: 164,1 g/mol.
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heit Mol und in » Abbildung 3.9 je ein Mol einiger gebrduchlicher Substanzen dar-
gestellt.

Die Eintrége fiir N und N, in Tabelle 3.2 machen deutlich, dass es wichtig ist, bei
der Angabe einer Stoffmenge in Mol die chemische Form einer Substanz exakt zu
benennen. Nehmen Sie einmal an, es wird angegeben, dass in einer bestimmten Reak-
tion 1 mol Stickstoff entsteht. Sie konnten daraus schlussfolgern, dass damit 1 mol
Stickstoffatome gemeint sind (14,0 g). Wenn nichts anderes angegeben ist, sind je-
doch wahrscheinlich 1 mol Stickstoffmolekiile gemeint N, (28,0 g), weil N, die tibli-
che chemische Form des Elements ist. Um solche Missverstdndnisse zu vermeiden,
sollte die chemische Form der Substanz explizit angegeben werden. Durch die An-

gabe der chemischen Formel N, werden derartige Missverstindnisse vermieden.

Umrechnung zwischen Massen und Stoffmengen

Héufig ist es notwendig, Massen in Stoffmengen und Stoffmengen in Massen umzu-
rechnen. Diese Berechnungen kénnen, wie in den Ubungsbeispielen 3.10 und 3.11

gezeigt wird, mit Hilfe der Dimensionsanalyse einfach durchgefiihrt werden.

UBUNGSBEISPIEL 3.10

A

Abbildung 3.9: Ein Mol eines Festkorpers, einer
Fliissigkeit und eines Gases. Ein Mol des Festkor-
pers NaCl hat eine Masse von 58,45 g. Ein Mol H,0,
der Flissigkeit, hat eine Masse von 18,0 g und
nimmteinVolumen von 18,0 ml ein. Ein Mol des Ga-
ses 0, hat eine Masse von 32,0 g und fiillt einen
Luftballon, dessen Durchmesser 35 cm betragt.

Umrechnung von Gramm in Mol

Wie viel Mol enthélt Glukose (CgH1,0g) in 5,380 g von CgH1,04?

Lésung

Analyse: Es sind die Masse einer Substanz und ihre chemische Formel angegeben. Wir sollen daraus die Stoffmenge berechnen.

Vorgehen: Die molare Masse einer Substanz liefert uns den Umrechnungsfaktor zwischen Gramm und Mol. Die molare Masse von

CgH1204 ist 180,0 g/mol (Ubungsbeispiel 3.9).

Losung: Mit Hilfe der Beziehung 1 mol CgH1,0g = 180,0 g CgH,,0g stellen wir den geeigneten Umrechnungsfaktor auf und erhalten

1 mol CgH;,04

Mol CgH,,04 = (5,380 _—
ol CgHy206 = ( S—GHI’ITZ'GE)<180’O&%6€

) = 0,02989 mol CGHIZOB

Uberpriifung: 5,380 g ist weniger als die molare Masse, es ist daher plausibel, dass wir als Antwort weniger als ein Mol erhalten. Die
Einheit unserer Antwort (Mol) ist korrekt. Die Ausgangsdaten haben vier signifikante Stellen, wir geben unsere Antwort also mit vier

signifikanten Stellen an.

UBUNGSAUFGABE

Wie viele Mol Natriumhydrogencarbonat (NaHCOj3) sind in 508 g NaHCOj3 enthalten?

Antwort: 6,05 mol NaHCOj;.

UBUNGSBEISPIEL 3.11

Umrechnung von Mol in Gramm

Berechnen Sie die Masse (in Gramm) von 0,433 mol Calciumnitrat.

Loésung

Analyse: Es sind die Stoffmenge und der Name einer Substanz angegeben. Wir sollen daraus die Masse berechnen.

Vorgehen: Um Mol in Gramm umzurechnen, ben6tigen wir die molare Masse, die wir mit der chemischen Formel und den Atomgewich-

ten berechnen konnen.
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Losung: Das Calciumion hat die Formel Ca®* und das Nitration die Formel NO;~. Calciumnitrat hat also die Formel Ca(NOj3),. Durch
Addieren der Atomgewichte der Elemente in der Verbindung erhalten wir ein Formelgewicht von 164,1 ame. Mit Hilfe der Beziehung
1 mol Ca(NO3), = 164,1 g Ca(NOj3), stellen wir den geeigneten Umrechnungsfaktor auf und erhalten

164,1 g Ca(N03]Z

—) = 71,1 g Ca(NO3),
1 mol-CafNO3J;

Gramm Ca(NO3), = (0,433 mel—G&fNﬁg‘)}')(

Uberpriifung: Die angegebene Stoffmenge ist kleiner als 1 mol. Wir sollten also eine Masse erhalten, die geringer als die molare Mas-
se von 164,1 g ist. Wenn wir die Berechnung mit gerundeten Zahlen durchfiihren, erhalten wir 0,5 X 150 = 75 g. Die Gréenordnung
unserer Antwort ist also richtig. Sowohl die Einheit (g) als auch die Anzahl der signifikanten Stellen (3) sind korrekt.

UBUNGSAUFGABE

Welche Masse in Gramm haben (a) 6,33 mol von NaHCO, und (b) 3,0 X 107> mol von Schwefelsdure?

Antwort: (a) 532 g, (b) 2,9 X 107 g.

Umrechnung von Massen und Teilchenzahlen

Mit Hilfe des Konzepts der Stoffmenge steht uns eine Beziehung zwischen der Masse
und der Anzahl der Teilchen zur Verfiigung. Um zu verdeutlichen, wie wir die Masse
in die Anzahl der Teilchen umrechnen kénnen, lassen Sie uns berechnen, wie viele
Kupferatome sich in einem antiken Kupferpfennig befinden. Ein solcher Pfennig wiegt

ungefdhr 3 g und wir nehmen an, dass er zu 100 % aus Kupfer besteht.

1 mel—@ﬁ) 6,02 X 10%® Cu-Atome
63,5 g€a 1 melCu

= 3 X 10?2 Cu-Atome

Cu-Atome = (3 g—GlI)(

Beachten Sie, wie wir die Anzahl der Atome mit Hilfe der Dimensionsanalyse (sie-
he Abschnitt 1.6) einfach aus der Masse berechnen konnen. Wir verwenden dabei
die molare Masse und die Avogadrokonstante als Umrechnungsfaktoren fiir die Um-
rechnungen Gramm —— Mol — Atome. Beachten Sie, dass unsere Antwort eine
sehr grofe Zahl ist. Immer wenn Sie die Anzahl der Atome, Molekiile oder Ionen
einer gewohnlichen Probe einer Substanz berechnen, sollten Sie eine sehr groBie
Zahl als Antwort erwarten. Die Stoffmenge einer Probe in Mol ist dagegen norma-
lerweise viel kleiner (oft kleiner als 1). In » Abbildung 3.10 ist die allgemeine Vor-
gehensweise flir die Umrechnung zwischen der Masse und der Anzahl der Formel-
einheiten (Atome, Molekiile, Ionen oder einer anderen Einheit, die durch die

Formel reprasentiert wird) zusammengefasst.

Verwendung der Verwendung der Formel-
G <= e | IO~ rvogairokonsoric | IGAGGAN

Abbildung 3.10: Vorgehensweise bei der Umrechnung der Masse und der Anzahl der Formeleinheiten einer Sub-
stanz. Die Stoffmenge einer Substanz spielt bei der Berechnung eine zentrale Rolle. Das Stoffmengenkonzept kann
daher als Verkniipfung der Masse einer Substanz in Gramm mit der Anzahl der Formeleinheiten angesehen werden.
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UBUNGSBEISPIEL 3.12 Berechnung der Anzahl der Molekiile und der Anzahl der Atome aus der Masse

(a) Wie viele Glukosemolekiile befinden sich in 5,23 g CgH,,04?
(b) Wie viele Sauerstoffatome befinden sich in der Probe?

Losung

Analyse: Es sind die Masse und die chemische Formel angegeben. Wir sollen (a) die Anzahl der Molekiile und (b) die Anzahl der
O-Atome in der Probe berechnen.

(a) Vorgehen: Um die Anzahl der Molekiile in einer bestimmten Menge einer Substanz zu berechnen, gehen wir wie in Abbildung 3.10
vor. Wir rechnen zunéchst 5,23 g CgH;,0g in Mol um und kénnen mit Hilfe dieser Zahl die Anzahl der Molekiile CgH1,04 bestimmen.
Fiir die erste Umrechnung verwenden wir die molare Masse von CgH;,0g:1 mol CgH;,0¢ = 180,0 g CgH,,0g, fiir die zweite Umrech-
nung die Avogadrokonstante.

Losung: Molekiile CgH1,04

1 mol GgH;05 ) (6,022 X 10%® Molekiile C6H1205>
180,0 g-GsH1:0¢6 1 mol Ggl305

= 1,75 X 10%% Molekiile CgH;,04

(5,23 %%ﬁ)(

Uberpriifung: Der Betrag unserer Antwort entspricht unseren Erwartungen. Weil die Ausgangsmasse weniger als einem Mol ent-
spricht, sollte unsere Antwort weniger als 6,02 X 10*® Molekiile betragen. Wir kénnen die Gréfenordnung unserer Antwort abschit-
zen: 5/200 = 2,5 X 102 mol; 2,5 X 1072 X 6 X 10*® = 15 X 10?! = 1,5 X 10%*% Molekiile. Die Einheit (Molekiile) unserer Antwort und
die signifikanten Stellen (drei) sind korrekt.

(b) Vorgehen: Um die Anzahl der O-Atome zu berechnen, beriicksichtigen wir, dass sich in einem Molekiil von CgH;,0¢4 sechs O-Atome
befinden. Wir konnen also die Anzahl der O-Atome berechnen, indem wir die Anzahl der Molekiile CgH;,0g mit dem Faktor (6 Atome O/
1 Molekiil CgH4,0g) multiplizieren.

Losung:

Atome O

6 At 0
(1,75 X 10%* Molekﬁ&e&gffg@@)( ome )

1 Molekiile-65H;05
1,05 X 10%® Atome O

Uberpriifung: Die Anzahl ist sechs Mal groBer als die Antwort zu Teil (a). Die Anzahl der signifikanten Stellen (drei) und die Einheit
(Sauerstoffatome) der Antwort sind korrekt.

UBUNGSAUFGABE

(a) Wie viele Salpetersduremolekiile befinden sich in 4,20 g von HNO3?
(b) Wie viele Sauerstoffatome befinden sich in der Probe?

Antwort: (a) 4,01 X 1022 Molekiile HNO3; (b) 1,20 X 1023 O-Atome.

Bestimmung der empirischen Formel
aus Analysen

Wie wir in Abschnitt 2.6 erfahren haben, ist in der empirischen Formel einer Sub-

stanz die relative Anzahl der Atome der einzelnen Elemente angegeben. Die empiri- Molekiilmodelle

sche Formel H,O gibt z.B. an, dass Wasser zwei H-Atome pro O-Atom enthélt. Dieses
Verhiltnis ist auch auf der molaren Ebene giiltig. 1 mol von H,O enthélt 2 mol H-Ato-
me und 1 mol O-Atome. Wir konnen umgekehrt aus dem Molverhéltnis der Elemen-
te einer Verbindung die Indizes der empirischen Formel der Verbindung berechnen.
Mit Hilfe des Konzepts der Stoffmenge ist es uns also wie in den folgenden Beispie-

len moglich, die empirische Formel einer chemischen Substanz zu bestimmen.
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gegeben:

Massen-%
der Elemente

Annahme

==lp-  einer s
100 g-Probe

UBUNGSBEISPIEL 3.13

gesucht:
lare o
Massen der mo Stoffmengen Molver- empirische
Elemente Ivei\\//[visrfgen ®1 derElemente — hiltnis =~ Formel

berechnen

Abbildung 3.11: Vorgehensweise bei der Berechnung einer empirischen Formel aus der prozentualen Zusammen-
setzung. Der zentrale Bestandteil der Berechnung besteht in der Bestimmung der Stoffmengen der in der Verbindung
enthaltenen Elemente.

Quecksilber und Chlor reagieren zu einer Verbindung, die aus 73,9 Massen-% Queck-
silber und 26,1 Massen-% Chlor besteht. Eine Probe von 100,0 g des Festkdrpers wiir-
de also 73,9 g Quecksilber (Hg) und 26,1 g Chlor (Cl) enthalten. (Fir die Losung von
Aufgaben dieses Typs kann eine beliebige Probengréfie verwendet werden, wir werden
jedoch im Allgemeinen Proben von 100,0 g verwenden, um die Berechnung der Mas-
se aus der Prozentzahl zu vereinfachen.) Wir erhalten die molaren Massen der Elemen-
te aus den Atomgewichten und konnen damit die Stoffmengen der beiden Elemente

der Probe berechnen:

< 1 mol Hg ) L

7 b [ —— = ’

(73,9 gHg) 2006 0,368 mol Hg
1 mol Cl

(26,1 gﬂ](Wi ) = 0,735 mol Cl

Wenn wir die gréBere Zahl (0,735 mol) durch die kleinere (0,368 mol) teilen, erhal-
ten wir ein Cl:Hg-Molverhéltnis von 1,99:1:

Molvon Cl _ 0,735 mol C1 _ 1,99 mol Cl
Mol von Hg 0,368 mol Hg 1 mol Hg

Aufgrund von experimentellen Fehlern erhalten wir eventuell keine genauen ganz-
zahligen Werte fiir das Molverhiltnis. Die Zahl 1,99 liegt sehr nahe bei 2, so dass wir
mit groBer Sicherheit davon ausgehen konnen, dass die empirische Formel der Ver-
bindung HgCl, lautet. Es handelt sich um die empirische Formel, weil die Indizes die
kleinsten ganzzahligen Werte sind, mit denen das Verhéltnis der in der Verbindung
vorhandenen Atome zueinander ausgedriickt werden kann (siehe Abschnitt 2.6). Die
allgemeine Vorgehensweise zur Bestimmung von empirischen Formeln ist in » Abbil-
dung 3.11 dargestellt.

Berechnung einer empirischen Formel

Ascorbinsédure (Vitamin C) hat Massenanteile von 40,92 % C, 4,58 % H und 54,50 % O. Welche empirische Formel hat Ascorbinsdure?

Loésung

Analyse: Wir sollen aus den Massenanteilen der Elemente die empirische Formel einer Verbindung berechnen.

Vorgehen: Die Vorgehensweise zur Ermittlung einer empirischen Formel umfasst drei Schritte, die in Abbildung 3.11 zusammengefasst

sind.

Losung: Wir nehmen zundchst aus Griinden der Einfachheit an, dass genau 100 g des Materials vorliegen (wir kénnten jedoch auch
jede andere Masse verwenden). In 100 g Ascorbinsdure sind 40,92 g C, 4,58 g H und 54,50 g O enthalten.
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AnschliefSend berechnen wir die Stoffmengen der jeweiligen Elemente:

1 mol C
Mol C = (40,92 — | = 3,407 1C
© ( g'6‘)(12,01 g€> e
1 mol H
M1H=4,58g/H —— | = 4,54 1H
© ( )<1,008 gﬁ) e
1 mol O

Mol O = (54,50 g@)( ) = 3,406 mol O

16,00 gO

Zum Schluss bestimmen wir das einfachste ganzzahlige Molverhéltnis, indem wir die Stoffmengen durch die kleinste Stoffmenge
(3,406 mol) teilen:
3,407 4,54 3,406

: = 1,000 H: = 1,33 O:
3,406 3,406 3,406

= 1,000

Das Verhiltnis von H ist zu weit von 1 entfernt, als dass wir die Differenz mit experimentellen Fehlern erkldren konnten. Es liegt viel-
mehr ziemlich nahe bei 1 % Wir kénnten das Verhiltnis also mit 3 multiplizieren und wiirden auf diese Weise ganze Zahlen erhalten:

C:H:©'="3(1:1,33:1) = 3543
Das ganzzahlige Molverhaltnis gibt uns die Indizes der empirischen Formel an: C3H,03

Uberpriifung: Eine gewisse Sicherheit ergibt sich daraus, dass wir bei unseren Berechnungen relativ kleine ganzzahlige Werte erhalten.
Ansonsten ldsst sich unsere Antwort nur schwer tiberpriifen.

UBUNGSAUFGABE

Eine Probe von 5,325 g Methylbenzoat, einer Verbindung, die zur Herstellung von Parfiims verwendet wird, enthilt 3,758 g Kohlen-
stoff, 0,316 g Wasserstoff und 1,251 g Sauerstoff. Welche empirische Formel hat die Substanz?

Antwort: C,H,0.

Bestimmung der Molekiilformel aus der empirischen Formel

Aus der prozentualen Zusammensetzung einer Substanz erhalten wir stets die em-
pirische Formel. Wir konnen die Molekiilformel aus der empirischen Formel bestim-
men, wenn uns das Molekulargewicht bzw. die molare Masse der Verbindung bekannt
ist. Die Indizes der Molekiilformel einer Substanz sind stets ganzzahlige Vielfache
der entsprechenden Indizes ihrer empirischen Formel (siehe Abschnitt 2.6). Wir koén-
nen den Faktor zwischen den beiden Indizes bestimmen, indem wir das empirische

Formelgewicht mit dem Molekulargewicht vergleichen:

Molekulargewicht
ganzzahliger Faktor = — - (3.11)
empirisches Formelgewicht

In Ubungsbeispiel 3.13 haben wir fiir Ascorbinséure die empirische Formel C3H,05 be-
stimmt, aus der sich ein empirisches Formelgewicht von 3(12,0 ame) X 4(1,0 ame)
+3(16,0 ame) = 88,0 ame ergibt. Das experimentell bestimmte Formelgewicht ist
176 ame. Das Molekulargewicht ist 2-mal so groBl wie das empirische Formelgewicht
(176/88,0 = 2,00). Die Molekiilformel muss also 2-mal so viele Atome jedes Elements
enthalten wie die empirische Formel. Um die Molekiilformel CgHgOg zu erhalten,

multiplizieren wir also die Indizes der empirischen Formel mit 2:
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UBUNGSBEISPIEL 3.14 Bestimmung einer Molekiilformel

Mesitylen, ein Kohlenwasserstoff, der in kleinen Mengen in Erd6l vorkommt, hat die empirische Formel C3H,. Das experimentell er-
mittelte Molekulargewicht dieser Substanz ist 121 ame. Welche Molekiilformel hat Mesitylen?

Lésung

Analyse: Es sind die empirische Formel und das Molekulargewicht einer Substanz angegeben. Wir sollen daraus die Molekiilformel
bestimmen.

Vorgehen: Die Indizes der Molekiilformel einer Substanz sind ganzzahlige Vielfache der Indizes ihrer empirischen Formel. Um den
entsprechenden ganzzahligen Faktor zu bestimmen, vergleichen wir das Molekulargewicht mit dem Formelgewicht der empirischen
Formel.

Losung: Wir berechnen zunédchst das Formelgewicht der empirischen Formel C3H,.
3(12,0 ame) + 4(1,0 ame) = 40,0 ame

Anschliefend teilen wir das Molekulargewicht durch das empirische Formelgewicht und erhalten so den Faktor, mit dem wir die In-
dizes von C3H, multiplizieren miissen.
Molekulargewicht 121

=—— =302
empirisches Formelgewicht 40,0

Nur ganzzahlige Verhiltnisse sind physikalisch sinnvoll, weil wir es mit ganzen Atomen zu tun haben. Das Ergebnis 3,02 lisst sich
in diesem Fall auf kleinere Fehler bei der Bestimmung des Molekulargewichts zurtickfithren. Wir multiplizieren also die Indizes der
empirischen Formel mit 3 und erhalten so die Molekiilformel: CgHj 5.

Uberpriifung: Wir kénnen dem Ergebnis vertrauen, weil der Quotient aus Molekulargewicht und Formelgewicht nahezu eine ganze
Zahl ist.

UBUNGSAUFGABE

Ethylenglykol, eine Substanz, die in Frostschutzmitteln verwendet wird, besteht aus 38,7 Massen-% C, 9,7 Massen-% Hund 51,6 Mas-
sen-% O. Die molare Masse der Substanz betrégt 62,1 g/mol.

(a) Welche empirische Formel hat Ethylenglykol? (b) Welche Molekiilformel hat die Substanz?

Antwort: (a) CH;0, (b) C,HO,.

Verbrennungsanalyse

Die empirische Formel einer Verbindung basiert auf Experimenten, in denen die Stoff-
mengen der einzelnen Elemente einer Probe der Verbindung bestimmt werden. Wir ver-
wenden daher auch das Wort ,,empirisch®, was so viel wie ,,basierend auf Beobachtun-
gen und Experimenten bedeutet. Chemiker haben eine Reihe von experimentellen
Techniken entwickelt, mit deren Hilfe sich empirische Formeln bestimmen lassen.
Eine dieser Techniken ist die Verbrennungsanalyse, die vielfach fiir Verbindungen
eingesetzt wird, die hauptsdchlich aus Kohlenstoff und Wasserstoff bestehen.

Bei der vollstdndigen Verbrennung einer Verbindung, die Kohlenstoff und Wasser-
stoff enthalt, in einer der » Abbildung 3.12 entsprechenden Vorrichtung wird der in
der Verbindung enthaltene Kohlenstoff in CO, und der enthaltene Wasserstoffin H,0O
umgewandelt (siehe Abschnitt 3.2). Die entstehenden Mengen von CO, und H,0 wer-

Abbildung3.12: Vorrichtung zur Bestimmung der

prozentualen Anteile von Kohlenstoff und Wasser- E ’

stoff in einer Verbindung. Die Verbindung wird zu Probe .

C0, und H,0 verbrannt. Das Kupferoxid dient dazu, O, — . >
Restspuren von Kohlenstoff und Kohlenmonoxid \

zu Kohlendioxid sowie Wasserstoff zu Wasser zu . i CuO H,0-Adsorber CO,-Adsorber
oxidieren. Ofen
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3.5 Bestimmung der empirischen Formel aus Analysen

den bestimmt, indem man die Massenzunahme in den CO,- und H,0-Adsorbern misst.

? DENKEN SIE EINMAL NACH

Mit Hilfe der Massen von CO, und H,0 koénnen wir die Stoffmengen von C und H
in der Ausgangsverbindung berechnen und so die empirische Formel bestimmen. Wie konnen Sie die Tatsache erklaren,

Wenn die Verbindung noch ein drittes Element enthélt, kénnen wir seine Masse be- dass sichin Ubungsbeispiel 3.15 anstel-
le des ganzzahligen Verhaltnisses C:H:0
(3:8:1) das Verhaltnis 2,98:7,91:1,00
ergibt?

rechnen, indem wir die Massen von C und H von der Masse der Ausgangssubstanz
abziehen. In Ubungsbeispiel 3.15 wird gezeigt, wie die empirische Formel einer Sub-

stanz bestimmt werden kann, die aus C, H und O besteht.

UBUNGSBEISPIEL 3.15 Bestimmung der empirischen Formel mittels Verbrennungsanalyse

Isopropylalkohol besteht aus den Elementen C, H und O. Bei der Verbrennung von 0,255 g Isopropylalkohol entstehen 0,561 g CO, und
0,306 g H,0. Bestimmen Sie die empirische Formel von Isopropylalkohol.

Lésung

Analyse: In der Aufgabe ist angegeben, dass Isopropylalkohol nur C-, H- und O-Atome enthélt. Ferner sind die Mengen an CO, und H,O
angegeben, die bei der Verbrennung einer bestimmten Menge des Alkohols entstehen. Wir sollen mit Hilfe dieser Informationen die em-
pirische Formel von Isopropylalkohol bestimmen. Zu diesem Zweck miissen wir die Stoffmengen von C, H und O in der Probe ermitteln.

Vorgehen: Wir berechnen mit Hilfe des Stoffmengenkonzepts die in der CO, -Menge enthaltene Masse Kohlenstoff und die in der H,O-
Menge enthaltene Masse Wasserstoff. Diese Mengen an C und H entsprechen den Mengen, die vor der Verbrennung im Isopropylalko-
hol vorhanden waren. Die in der Verbindung enthaltene Masse Sauerstoff ist gleich der Masse des Isopropylalkohols minus der Summe
der Massen von C und H. Wenn uns die Massen von C, H und O in der Probe bekannt sind, konnen wir wie in Gbungsbeispiel 3.13
fortfahren: Wir berechnen die Stoffmengen der Elemente, bestimmen ihr Verhéltnis zueinander und erhalten so die Indizes der empi-
rischen Formel.

Losung: Um die Masse von C zu bestimmen, rechnen wir zunéchst die Masse von CO, in die Stoffmenge um (1 mol CO, = 44,0 g CO,).
Weil in jedem CO, Molekiil genau 1 C-Atom vorhanden ist, entspricht die Stoffmenge der CO,-Molekiile der Stoffmenge der C-Atome.
Wir kénnen also die Stoffmenge von CO, in die Stoffmenge von C umrechnen. Mit Hilfe der molaren Masse von C (1 mol C = 12,0 g C)
rechnen wir schlieflich die Stoffmenge von C in die Masse um. Wenn wir diese drei Umrechnungen zusammenfassen, erhalten wir:

1 mel-€0; 1 met€ (12,0gC
44,0 g€6; /\ 1 mel€0; /\ 1 met€

Bei der Berechnung der Masse von H gehen wir auf dhnliche Weise vor. Wir achten dabei darauf, dass sich in einem H,0-Molekiil
zwei H-Atome befinden:

Gramm C = (0,561 g@@;)( ) =0,153gC

1mel—H56>< 2 metH ><1,01gH)
=0,0343 gH

18,0 gHZ0 /\ 1 melH;0 /\ 1 meti

Die Gesamtmasse der Probe von 0,255 g ist gleich der Summe der Massen von C, H und O. Wir kénnen also die Masse von wie folgt

Gramm H = (0,306 g—Hj@’)(

berechnen:

Masse von O = Masse der Probe — (Masse von C + Masse von H)

= 0,255 g— (0,153 g + 0,0343 g) = 0,068 g O

AnschlieBend berechnen wir die in der Probe enthaltenen Stoffmengen von C, H und O:

1 mol C

— | = 0,0128 1C
12,0 .g/€) mo

Mol C = (0,153 gﬁ](
1 mol H
1,01 gH

1 mol O
16,0 g©

Mol H = (0,0343 .gH)( ) = 0,0340 mol H

Mol O = (0,068 gﬁ)( ) = 0,0043 mol O

Wir erhalten die empirische Formel, indem wir die Stoffmengen der einzelnen Elemente zueinander ins Verhéltnis setzen. Dazu tei-
len wir die Stoffmengen der Elemente durch die kleinste ermittelte Stoffmenge, also durch 0,0043 und erhalten das Stoffmengenver-
héltnis. Das Stoffmengenverhéltnis von C:H:O erreicht somit 2,98:7,91:1,00. Die ersten beiden Zahlen liegen nahe an den ganzen
Zahlen 3 und 8, so dass sich die empirische Formel C;HgO ergibt.

Uberpriifung: Die Indizes sind erwartungsgemsbB relativ kleine ganze Zahlen.



Stochiometrie: Das Rechnen mit chemischen Formeln und Gleichungen

UBUNGSAUFGABE

(a) Capronsdure, die fiir den unangenehmen Geruch getragener Socken verantwortlich ist, besteht aus C-, H- und O-Atomen. Bei der
Verbrennung einer Probe von 0,225 g dieser Verbindung entstehen 0,512 g CO, und 0,209 g H,O. Welche empirische Formel hat
Capronsédure?

(b) Capronsadure hat eine molare Masse von 116 g/mol. Welche Molekiilformel hat die Verbindung?

Antworten: (a) C3HgO, (b) CgH;,0,.

Quantitative Informationen aus
ausgeglichenen Gleichungen 3_5

Die Koeffizienten einer chemischen Gleichung geben die relative Anzahl der an der

Reaktion beteiligten Molekiile an. Mit Hilfe des Stoffmengenkonzepts kénnen wir
aus diesen Informationen die Massen der Substanzen gewinnen. Betrachten Sie die
folgende ausgeglichene Gleichung:

2 Hy(g) + Oy(g) — 2 H,0() (3.12)

Die Koeffizienten geben an, dass je zwei H,-Molekiile mit einem O,-Molekiil zu zwei

H,0-Molekiilen reagieren. Das Verhiltnis der Stoffmengen entspricht der relativen

Anzahl der Molekiile:
2 Hy(9) + 0,(g) — 2 H,0()
2 Molekiile 1 Molekiil 2 Molekiile
2(6,02 X 102 Molekiile) 1(6,02 X 102 Molekiile) 2(6,02 X 102 Molekiile)
2 mol 1 mol 2 mol

Wir kénnen diese Beobachtung fiir alle ausgeglichenen chemischen Reaktionen ver-
allgemeinern: Die Koeffizienten einer ausgeglichenen chemischen Reaktion geben so-
wohl die relative Anzahl der an einer Reaktion beteiligten Molekiile (oder Formelein-
heiten) als auch das Verhdlinis der Stoffmengen an. In Tabelle 3.3 ist dieses Ergebnis
zusammengefasst. Aus der Tabelle wird auch der Zusammenhang mit dem Gesetz
der Erhaltung der Masse deutlich. Achten Sie darauf, dass die Gesamtmasse der Re-

Tabelle 3.3

Molekiile: 2 MolekiileH, + 1 Molekil 0, —— 2 Molekiile H,0

L L vV

Masse (ame): 4,0 ame H, + 320ame0, ——> 36,0 ame H,0

Stoffmenge
(mol): 2 mol H, +  1mol 0, ——  2mol H,0

Masse (g): 4,0gH, + 32090, —> 36,09 H,0
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3.6 Quantitative Informationen aus ausgeglichenen Gleichungen

aktanten (4,0 g + 32,0 g) der Gesamtmasse der Produkte (36,0 g) entspricht. (Die
Umwandlung von Materie in Energie gemiB E = mc? ist hier unwégbar klein und
darf unberticksichtigt bleiben.)

Die in den Koeffizienten der » Gleichung 3.12 angegebenen GréfBen 2 mol Hy, 1 mol
O, und 2 mol H,O werden stéchiometrische Verhdltniszahlen genannt. Die Beziehun-

gen zwischen diesen GroBen kénnen wie folgt ausgedriickt werden:
2 mol H, == 1 mol O, = 2 mol H,0

wobei das Symbol == fiir ,entspricht stochiometrisch® steht. Mit anderen Worten
zeigt »- Gleichung 3.12, dass aus 2 mol H, und 1 mol O, 2 mol H,O gebildet werden.
Wir konnen diese stochiometrischen Beziehungen verwenden, um die Mengen der
Reaktanten und Produkte einer chemischen Reaktion miteinander ins Verhéltnis zu
setzen. So konnen wir z.B. die Stoffmenge an H,O berechnen, die bei der Reaktion

von 1,57 mol von O, entsteht:

2 mol H,O
1 melO;

Betrachten Sie als weiteres Beispiel die Verbrennung von Butan, C4H,, das fiir Ein-

Mol H,0O = (1,57 me-l’@?]( ) = 3,14 mol H,0

wegfeuerzeuge verwendet wird:

Wir wollen die Masse von CO, berechnen, die bei der Verbrennung von 1,00 g C4;Hqq
entsteht. Die Koeffizienten aus » Gleichung 3.13 verraten uns, wie die Menge des
verbrauchten C4H;o und die Menge des gebildeten CO, zusammenhéngen: 2 mol
C4H;9== 8 mol CO,. Wir miissen jedoch zundchst mit Hilfe der molaren Masse C,Hqq
die angegebene Masse von C,H in die Stoffmenge von C,H;o umrechnen. Mit Hilfe

der Beziehung 1 mol C;Hq, = 58,0 g C4H;( erhalten wir:

1 mol C4H10
58,0 g Gattro

= 1,72 X 102 mol G4H;q

Mol C4H;, = (1,00 g—&pHﬁ)<

Wir verwenden den stéchiometrischen Faktor der ausgeglichenen Gleichung (2 mol
C4Hqp = 8 mol CO,), um die Stoffmenge von CO, zu berechnen:

8 mol CO,
Mol = (1,72 X 1072 _
ol CO, = (1, 0 mel—GzH’ﬁ](z - 10)

= 6,88 X 1072 mol CO,

Mit Hilfe der molaren Masse von CO, konnen wir schlieBlich die Masse von CO, in
Gramm berechnen (1 mol CO, = 44,0 g CO,):

44,0 g CO,
Gramm CO, = (6,88 X 102 met€067)

1 mel-€07;

= 3,03 g CO,

Die Umrechnungsfolge lautet also:

Gramm Mol Mol Gramm
Reaktant : Reaktant Produkt Produkt

? DENKEN SIE EINMAL NACH

Wenn 1,57 mol O, mit H, reagiert und
dabei H,0 entsteht, wie viele Mole von
H, werden verbraucht?
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Stochiometrie: Das Rechnen mit chemischen Formeln und Gleichungen

UBUNGSBEISPIEL 3.16 Berechnung von Reaktant- und Produktmengen

Wie viel Gramm Wasser entstehen bei der Oxidation von 1,00 g Glukose CgH1,0¢7

CeH1206(s) + 6 O5(g) — 6 CO,(g) + 6 H,O(])
Lésung

Analyse: Es ist die Masse eines Reaktanten angegeben. Wir sollen daraus mit Hilfe einer Reaktionsgleichung die Masse eines Produkts
berechnen.

Vorgehen: Wie in » Abbildung 3.13 gezeigt, gehen wir in drei Schritten vor. Wir rechnen zunédchst die angegebene Masse von CgH;,0¢
in Mol um. AnschlieBend verwenden wir die ausgeglichene Gleichung, um das Verhéltnis der Stoffmengen von CgH;,0g und H,O zu be-
stimmen (1 mol CgH;,0g == 6 mol H,0). Zum Schluss der Berechnung miissen wir schlieBlich die erhaltene Stoffmenge von H,0 wie-
der in Gramm umrechnen.

Losung: Wir verwenden zunéchst die molare Masse von CgH;,0g, um die Masse von CgH;,0¢ in die Stoffmenge von CgH;,0g umzu-
rechnen:
1 mol CSleoﬁ >

Mol CgH;,0¢ = (1,00 —_—
ol CgH1206 = ( -S—GEI'ITZ'GE)<180’0_g_Gb_I_ITZ_@,g

AnschlieBend rechnen wir mit Hilfe der ausgeglichenen Reaktionsgleichung die Stoffmenge von CgH;,0¢ in die Stoffmenge von H,O um:

1 mol GsH05 >< 6 mol H,0 )

Mol H,0O = (1,00
ol H;0 = ( %GBHEGE)<180,08—GBHTZOE 1 mol GgH;05

Wir verwenden schlieBlich die molare Masse von H,O, um die Stoffmenge von H,O in die Masse von H,O umzurechnen:

lmel-GGH'rZOg>< 6 melH;O ><18,0gH20
180,0 g GgH305 /\ 1 molGgHi;05 /\ 1 meHH:0

Diese Schritte konnen analog zu » Abbildung 3.13 in einem Diagramm zusammengefasst werden:

| ___________keinedirekte
1,00 8 C6H1206 Berechnung ’ O,BOOTg H,0

9 1 mol CgH,,04 « 18,0 g H,O
180,0 g C5H1206 1 mol Hzo

Gramm H,0 = (1,00 g_GB-H'rZG'g)< >= 0,600 g H,0O

| 5,56 X 103 mol C¢H;,04 I

6 mol H,O T
(e —

X -2
1 mol CgH,,04 13,33 X 10”"* mol H,0

Uberpriifung: Eine Abschitzung der Antwort (18/180 = 0,1 und 0,1 X 6 = 0,6) stimmt mit der exakten Berechnung iiberein. Die Ein-
heit (Gramm H,0) ist korrekt. Die Ausgangsdaten sind mit drei signifikanten Stellen angegeben. In der Antwort sollten also ebenfalls
drei signifikante Stellen angegeben werden.

Anmerkung: Ein durchschnittlicher Mensch nimmt tédglich 2 1 Wasser auf und scheidet 2,4 1 Wasser aus. Die Differenz zwischen 2 1
und 2,4 1 ergibt sich aus der Bildung von Wasser beim Metabolismus der aufgenommenen Nahrungsmittel (wie z.B. der Oxidation von
Glukose). Metabolismus ist ein allgemeiner Ausdruck zur Beschreibung der chemischen Vorgénge, die in einem lebenden Tier oder
einer lebenden Pflanze auftreten. Die Wiistenratte (Kédngururatte) nimmt gar kein Wasser auf und tiberlebt vollstdndig mit Hilfe von
metabolisiertem Wasser.

UBUNGSAUFGABE

Um kleine Mengen von O, im Labor herzustellen, wird haufig die Zerfallsreaktion von KCIO; verwendet: 2 KCIO; —> 2 KCI(s) + 3 O (g).
Wie viel Gramm O, erhélt man aus 4,50 g von KClO3?

Antwort: 1,77 g.



3.6 Quantitative Informationen aus ausgeglichenen Gleichungen

gegeben: gesucht: Abbildung 3.13: Prozedur zur Berechnung der
Reaktant- und Produktmengen einer Reaktion. Die
Masse der Masse der Masse eines in einer Reaktion verbrauchten Reak-
Substanz A Substanz B tanten oder gebildeten Produkts kann mit Hilfe der
Masse eines der anderen Reaktanten oder eines
& } Produkts berechnet werden. Beachten Sie, wie die
molaren Massen und die Koeffizienten der ausge-
molare Masse molare Masse glichenen Reaktionsgleichung in die Berechnung
von A von B einflieBen.
verwenden verwenden
]] Koeffizienten }
Stoffmenge _von Aund B ‘ Stoffmenge
der Substanz A —— ausder  ——— 4o qubstanz B
ausgeglichenen
Gleichung

Wir kénnen die einzelnen Schritte in einer einzigen Gleichung zusammenfassen:

1 mel-E5H7, 8 melEo; 44,0 g CO,
58,0 g6, /\ 2 mel-E5Hy /\ 1 mel€67

Gramm CO, = (1,00 8‘%)(
= 3,03 g CO,

Auf dhnliche Weise kénnen wir die Mengen von O, und H,O berechnen, die in die-
ser Reaktion verbraucht bzw. gebildet werden. Um z.B. die Menge des verbrauchten
O, zu berechnen, verwenden wir wiederum die Koeffizienten der ausgeglichenen Re-
aktionsgleichung und erhalten daraus den entsprechenden stochiometrischen Faktor:
2 mol C4H4y = 13 mol O,

G 0, = (1,00 )1mel—-€—;H’{’5 13 met 67 32,080,
ramm O, = (1,00 g6\ 555 c 7= )\ 2 mot it )\ 1 mer s

= 3,59 g OZ

In » Abbildung 3.13 ist die allgemeine Vorgehensweise bei der Berechnung der in
chemischen Reaktionen verbrauchten oder gebildeten Substanzmengen zusammen-
gefasst. Wir erhalten das Verhiltnis der Stoffmengen der an der Reaktion beteilig-

ten Reaktanten und Produkte aus der ausgeglichenen chemischen Gleichung.

UBUNGSBEISPIEL 3.17 Berechnung von Reaktant- und Produktmengen

In Raumfahrzeugen wird festes Lithiumhydroxid verwendet, um ausgeatmetes Kohlendioxid aus der Luft zu entfernen. Lithiumhydroxid
reagiert dabei mit gasférmigem Kohlendioxid zu festem Lithiumcarbonat und fliissigem Wasser. Wie viel Gramm Kohlendioxid wer-
den von 1,00 g Lithiumhydroxid absorbiert?

Lésung

Analyse: Es ist eine verbale Beschreibung einer Reaktion angegeben. Wir sollen berechnen, wie viel Gramm eines Reaktanten mit 1,00 g
eines anderen Reaktanten reagieren.

Vorgehen: Wir stellen mit Hilfe der verbalen Beschreibung der Reaktion eine ausgeglichene Reaktionsgleichung auf:
2 LiOH(s) + CO,(g) — Li,CO;4 (s) + H,0())

Wir sollen mit Hilfe der Masse von LiOH die Masse von CO, berechnen. Wir konnen diese Aufgabe 16sen, indem wir die folgenden
Umrechnungen durchfiihren:

Gramm LiOH — Mol LiOH — Mol CO, — Gramm CO,
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Stochiometrie: Das Rechnen mit chemischen Formeln und Gleichungen

Fiir die Umrechnung der Masse von LiOH in die Stoffmenge der Substanz benétigen wir die molare Masse von LiOH (6,94 + 16,00 +
1,01 = 23,95 g/mol). Fiir die Umrechnung der Stoffmenge von LiOH in die Stoffmenge von CO, verwenden wir die ausgeglichene che-
mische Gleichung: 2 mol LiOH == 1 mol CO,. Um die Stoffmenge von CO, in Gramm umzurechnen, benétigen wir die molare Masse

von CO,: 12,01 + 2(16,00) = 44,01 g/mol.

Losung:

(1,00 1g’Heﬁb)(zs,% g HOH

1m91—L—iei=r> 1 mel €0, 44,01 g CO, =GO
2 I LOH =4 g 2

1 mel€6;

Uberpriifung: Beachten Sie, dass 23,95 ~ 24 X 2 = 48 und 44/48 etwas kleiner als 1 sind. Die GréBenordnung der Antwort ist daher
plausibel. Auch die Anzahl der signifikanten Stellen und die Einheit der Antwort sind korrekt.

UBUNGSAUFGABE

Propan C3Hg ist ein Brennstoff, der haufig zum Kochen und zur Beheizung von Wohnungen verwendet wird. Welche Masse von O,

wird bei der Verbrennung von 1,00 g Propan verbraucht?

Antwort: 3,64 g.

Chemie im Einsatz

Kohle und Ol liefern uns die Energie, die wir zur Erzeugung von
Elektrizitdt und fiir unsere Industrie benétigen. Diese Treibstoffe
bestehen hauptsédchlich aus Kohlenwasserstoffen und anderen Sub-
stanzen, die Kohlenstoff enthalten. Wie wir bereits festgestellt ha-
ben, entstehen bei der Verbrennung von 1,00 g von C4H; 4 3,03 g CO,.
Bei der Verbrennung von einer Gallone (3,78 1) Benzin (Dichte =
0,70 g/ml und die ungefidhre Zusammensetzung von CgH,g) entste-
hen ungefihr 8 kg CO,. Uber die Verbrennung derartiger Treibstoffe
werden jahrlich ungefdhr 20 Mrd. Tonnen CO, in die Atmosphére
freigesetzt.

Der GrofBteil dieser Menge wird von den Weltmeeren aufge-
nommen oder von Pflanzen fiir die Photosynthese verwendet.
Nichtsdestotrotz wird zurzeit viel mehr CO, erzeugt als gebun-
den. Chemiker haben seit 1958 die Konzentration von CO, in der
Atmosphire aufgezeichnet. Durch die Analyse von in antarkti-
schem und gronldndischem Eis eingeschlossenen Luftbldschen
ist es moglich, die atmosphérische Konzentration von CO, bis zu
160.000 Jahre zuriickzuverfolgen. In derartigen Messungen wurde
festgestellt, dass die Konzentration von CO, seit der letzten Eis-

CO; und der Treibhauseffekt

zeit vor ungefdhr 10.000 Jahren bis vor kurzem nahezu konstant
geblieben ist. Dies hat sich mit der vor ca. 300 Jahren einsetzenden
industriellen Revolution gedndert. Seit dieser Zeit hat die Kon-
zentration von CO, um ungefihr 25 % zugenommen (P Abbil-
dung 3.14).

Obwohl CO, nur einen geringen Bestandteil der Atmosphére
ausmacht, spielt es bei der Riickhaltung von Warme eine grofe
Rolle und verhilt sich dabei dhnlich wie das Glas eines Treibhau-
ses. Aus diesem Grund werden CO, und andere warmeabsorbieren-
de Gase hidufig als Treibhausgase und der von diesen Gasen ver-
ursachte Effekt als Treibhauseffekt bezeichnet. Die Mehrzahl der
Wissenschaftler, die sich mit der Atmosphiére beschiftigen, ist da-
von liberzeugt, dass die Anreicherung von CO, und anderen wérme-
absorbierenden Gasen in der Atmosphire zu einer Anderung des
Klimas unseres Planeten fiihrt. Es wird jedoch eingerdumt, dass
die Faktoren, die unser Klima beeinflussen, komplex und nur un-
vollstdandig verstanden sind.

Wir werden uns in Kapitel 18 ndher mit dem Treibhauseffekt
beschiftigen.
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Konzentration von CO
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Abbildung 3.14: Steigende Konzentration von CO; in der At-
mosphare. Die weltweite Konzentration von CO, hat in den
letzten 150 Jahren von 290 ppm auf iiber 370 ppm zugenom-
men. Die Konzentration in ppm gibt die Anzahl der Molekiile von
€O, an, die in einer Million (1 0°) Luftmolekiile vorhanden sind.
Daten vor 1958 wurden durch Analysen von in Gletschereis
eingeschlossenen Luftblaschen gewonnen.
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3.7 Limitierende Reaktanten

Limitierende Reaktanten

Nehmen Sie an, Sie wollen mehrere belegte Brote zubereiten und verwenden dafiir
jeweils eine Scheibe Kése und zwei Scheiben Brot, Bt = Brot, K = Kédse und Bt,K =
Késebrot. Wenn wir die Abkiirzungen verwenden, kann das Rezept zur Zubereitung

eines belegten Brotes wie eine chemische Gleichung aufgestellt werden:
2 Bt + K — Bt,K

Wenn Sie 10 Scheiben Brot und 7 Scheiben Kéase haben, kénnen Sie nur 5 belegte
Brote zubereiten, bevor Ihnen das Brot ausgeht. Es bleiben 2 Scheiben Kése {ibrig.
Die Anzahl der belegten Brote wird von der Anzahl des vorhandenen Brots begrenzt.

Eine analoge Situation tritt in chemischen Reaktionen auf, wenn einer der Reak-
tanten vor den anderen verbraucht wird. Die Reaktion kommt zum Erliegen, wenn
einer der Reaktanten vollstandig verbraucht ist. Von den anderen Reaktanten bleibt
ein Uberschuss zuriick. Nehmen Sie z.B. an, es liegt eine Mischung von 10 mol H,

und 7 mol O, vor, die zu Wasser reagieren:

2 Hy(g) + O5(g) — 2 H,0(g)

Aus der Beziehung 2 mol H, == 1 mol O, ergibt sich die Stoffmenge von O,, die fiir

die Reaktion mit H, benétigt wird:

1 mol O,

Mol O, = (10 np.e;—1=1;)<ﬁ

>=5m0102

Zu Beginn der Reaktion liegen 7 mol O, vor, so dass 7 mol O, — 5 mol O, = 2 mol O,
iibrig bleiben, wenn das gesamte H, verbraucht ist. Das betrachtete Beispiel ist in
» Abbildung 3.15 auf molekularer Ebene dargestellt.

Der Reaktant, der in einer Reaktion vollstdndig verbraucht wird, wird entweder
limitierender Reaktant oder limitierendes Reagenz genannt, weil er die Menge des ge-
bildeten Produkts begrenzt bzw. limitiert. Die anderen Reaktanten werden manchmal
mit Uberschussreaktanten oder Uberschussreagenzien bezeichnet. In unserem Bei-
spiel ist der limitierende Reaktant H,. Wenn also das gesamte H, verbraucht ist, kommt
die Reaktion zum Stillstand. O, ist ein Uberschussreaktant und nach dem Erliegen
der Reaktion bleibt ein Teil des O, zurtick.

Es gibt keine Einschrankungen fiir die Ausgangsmengen der Reaktanten einer Re-

aktion. Viele Reaktionen werden mit einem Uberschuss eines Reaktanten durchge-

vor der Reaktion nach der Reaktion

a @ 9
8eo? © s

Q ® ¢ ®» C9

10 H, und 7 O, 10 H,O und 2 O,

Abbildung 3.15: Beispiel eines limitierenden Re-
aktanten. H, wird vollstandig in der Reaktion ver-
braucht und ist daher der limitierende Reaktant.
Weil am Beginn der Reaktion mehr als die stochio-
metrische Menge an O, vorhanden war, bleibt ein
Teil am Ende der Reaktion zuriick. Die Menge des
gebildeten H,0 héngt direkt von der Menge des
verbrauchten H, ab.
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fithrt. Die Mengen der verbrauchten Reaktanten und der gebildeten Produkte sind
jedoch von der Menge des limitierenden Reaktanten abhéngig. Bei der Verbrennung
an freier Luft ist Sauerstoff reichlich vorhanden und daher ein Uberschussreaktant.
Eventuell sind Sie schon einmal mit dem Auto liegen geblieben, weil Sie keinen Treib-
stoff mehr hatten. Das Auto bleibt stehen, weil Ihnen der limitierende Reaktant der

Verbrennungsreaktion (der Treibstoff) ausgegangen ist.

UBUNGSBEISPIEL 3.18 Berechnung der von einem limitierenden Reaktanten gebildeten Produktmenge

Der wichtigste kommerzielle Vorgang, um N, aus der Luft in stickstoffhaltige Verbindungen umzuwandeln, basiert auf der Reaktion
von N, und H, zu Ammoniak (NHj3):

N,(g) + 3 Hy(g) — 2 NH;(g)

Wie viel Mol NH; kénnen aus 3,0 mol N, und 6,0 mol H, gebildet werden?
Lésung

Analyse: Wir sollen mit Hilfe der angegebenen Stoffmengen der Reaktanten N, und H, einer Reaktion die Stoffmenge des Produkts
(NHj3) berechnen. Es handelt sich also um eine Aufgabe mit einem limitierenden Reaktanten.

Vorgehen: Wenn wir annehmen, dass ein Reaktant vollstandig verbraucht wird, konnen wir berechnen, welche Menge des zweiten Re-
aktanten in der Reaktion benotigt wird. Durch einen Vergleich der berechneten Gréf3e mit der verfiigharen Menge bestimmen wir, wel-
cher Reaktant limitierend ist. Wir fahren unter Verwendung der Stoffmenge des limitierenden Reaktanten mit der Berechnung fort.

Losung: Die Stoffmenge an H,, die zum vollstdndigen Verbrauch von 3,0 mol N, benétigt wird, ist

3 mol H,

Mdm=mpm%W(T——;

) = 9,0 mol H,

Es sind nur 6,0 mol H, vorhanden, so dass das gesamte H, verbraucht wird, bevor uns das N, ausgeht. H, ist also der limitierende Re-
aktant. Wir verwenden die Stoffmenge des limitierenden Reaktanten H,, um die Stoffmenge des gebildeten NH3 zu berechnen:
Mol NH; = (6,0 me-l’HE)( > = 4,0 mol NH;

Anmerkung: Dieses Beispiel ist in der Tabelle zusammengefasst:

AusgangsgroBen 3,0 mol 6,0 mol
Anderungen

(Reaktion) —2,0 mol —6,0 mol

EndgroBen 1,0 mol 0 mol

Beachten Sie, dass wir nicht nur die Stoffmenge des gebildeten NHj3, sondern auch die Stoffmengen der Reaktanten berechnen kon-
nen, die nach der Reaktion zuriickbleiben. Beachten Sie auBlerdem, dass trotz der groferen Stoffmenge von H, gegeniiber N, zu Be-
ginn der Reaktion aufgrund des gréBeren Koeffizienten in der ausgeglichenen Reaktionsgleichung der limitierende Reaktant H, ist.

Uberpriifung: In der Tabelle stimmt das Verhéltnis von Reaktanten und Produkten mit den Koeffizienten der ausgeglichenen Reakti-
onsgleichung 1:3:2 tiberein. Weil H, der limitierende Reaktant ist, wird er in der Reaktion vollstindig verbraucht, so dass 0 mol iib-
rig bleiben. Weil 2,0 mol H, zwei signifikante Stellen hat, geben wir in unserer Antwort ebenfalls zwei signifikante Stellen an.

UBUNGSAUFGABE

Betrachten Sie die Reaktion 2 Al(s) + 3Cl,(g) — 2 AlCl;(s). Ein Gemisch von 1,50 mol Al und 3,00 mol Cl, wird zur Reaktion gebracht.
(a) Welcher Reaktant ist limitierend? (b) Wie viel Mol AICl; werden gebildet? (c) Wie viel Mol des Uberschussreaktanten liegen am Ende
der Reaktion noch vor?

Antworten: (a) Al; (b) 1,50 mol; (¢) 0,75 mol Cl,.
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UBUNGSBEISPIEL 3.19 Berechnung der von einem limitierenden Reaktanten gebildeten Produktmenge

Betrachten Sie die folgende Reaktion:
2 NagPOy(aq) + 3 Ba(NO3)y(aq) — Baz(POy)y(s) + 6 NaNO;3(aq)

Nehmen Sie an, eine Losung, die 3,50 g NazPO, enthilt, wird mit einer Losung gemischt, die 6,40 g Ba(NO3), enthélt. Wie viel Gramm
Bas(PO,), kénnen in der Reaktion gebildet werden?

Lésung

Analyse: Wir sollen mit Hilfe der Mengen zweier Reaktanten die Menge des Produkts berechnen. Es handelt sich also um eine Auf-
gabe mit einem limitierenden Reaktanten.

Vorgehen: Zunichst miissen wir herausfinden, welcher Reaktant limitierend ist. Dazu berechnen wir die Stoffmengen der einzelnen
Reaktanten und vergleichen ihr Verhdltnis mit dem der ausgeglichenen Reaktionsgleichung. Wir verwenden anschlieBend die Menge
des limitierenden Reaktanten, um die Masse des gebildeten Ba3(PO,), zu berechnen.

Losung: Aus der ausgeglichenen Reaktionsgleichung erhalten wir die folgenden stochiometrischen Beziehungen:
2 mol NazPO, == 3 mol Ba(NO3), == 1 mol Bas(PQ,),

Mit Hilfe der molaren Massen der einzelnen Reaktanten konnen wir ihre Stoffmengen berechnen:

1 mol Na3zPO,

—2 "% 4 ) _ ,0213 mol NasPO
164g—Nﬂ§P6;> e Rl

Mol NazPO, = (3,50 1g—1>¥a§1962)<

1 mol Ba(NOj),

—— | = 0,0245 mol Ba(NOj)
261 g-Ba{—Nﬁ’g)Z) 32

Mol Ba(NOs), = (6,40 gBafNng;)(

Die Stoffmenge von Ba(NO3), ist also etwas grofer als die Stoffmenge von NazPO,. Die Koeffizienten in der ausgeglichen Reaktions-
gleichung zeigen jedoch an, dass in der Reaktion pro 2 mol NazPO, 3 mol Ba(NO3), benotigt werden. Es werden 1,5-mal mehr Mol
Ba(NOs;), als Mol NazPO, bendtigt. Es liegt also zu wenig Ba(NO3), vor, um das NazPO, zu verbrauchen, und Ba(NOj), ist der limi-
tierende Reaktant. Wir verwenden daher die Stoffmenge von Ba(NOj3),, um die Menge des gebildeten Produkts zu berechnen. Wir kon-
nen diese Berechnung mit der Masse von Ba (NOj3), beginnen, kénnen uns jedoch einen Schritt ersparen, indem wir mit der zuvor be-
reits berechneten Stoffmenge von Ba(NO3), beginnen:

1 mol-Bas(POg); \[ 602 g Bas(PO,)
Gramm Bag(PO,), = (0,0245 m@l—Bﬁ{‘N@E}E)( 3\ a2 )( g baglFl,);

= 4,92 g Ba,(PO
3 mol BaNO3); 1E@£@?@E> g Bas(PO4)

Uberpriifung: Der Betrag unserer Antwort scheint plausibel zu sein: Wenn wir mit den beiden rechts stehenden Umrechnungsfakto-
ren beginnen, erhalten wir 600/3 = 200; 200 X 0,025 = 5. Die Einheit ist korrekt und die Anzahl der signifikanten Stellen (drei) entspricht
der Anzahl der signifikanten Stellen in der Menge von Ba(NOs3), .

Anmerkung: Mit Hilfe der Menge des limitierenden Reaktanten Ba(NOj3), konnen auch die Mengen des gebildeten NaNOj (4,16 g) und
des verbrauchten NasPO, (2,67 g) berechnet werden. Die Masse des tiberschiissigen Reaktanten NazPO, ist gleich der Ausgangsmasse
abziiglich der in der Reaktion verbrauchten Masse, 3,50 g— 2,67 g = 0,82 g.

UBUNGSAUFGABE

Ein Streifen Zinkmetall mit einer Masse von 2,00 g wird in eine wéssrige Losung von 2,50 g Silbernitrat gegeben. Es findet die folgende
Reaktion statt:

Zn(s) + 2 AgNOs(aq) — 2 Ag(s) + Zn(NOg),(aq)

(a) Welcher Reaktant ist limitierend?

(b) Wie viel Gramm Ag werden gebildet?

(c) Wie viel Gramm Zn(NOj3), werden gebildet?

(d) Wie viel Gramm des Uberschussreaktanten liegen am Ende der Reaktion noch vor?

Antwort: (a) AgNOgs; (b) 1,59 g; (c) 1,39 g; (d) 1,52 g Zn.
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Limitierende Reaktanten

Lassen Sie uns vor dem Abschluss des Themas die Daten unseres Beispiels in tabel-

larischer Form zusammenfassen:

Ausgangsmengen 10 mol 7 mol 0 mol

Anderungen
(Reaktion) —10 mol —5 mol +10 mol

Endmengen 0 mol 2 mol 10 mol

Die Ausgangsmengen der Reaktanten sind die Mengen, die beim Start der Reaktion
vorliegen (10 mol H, und 7 mol O,). In der zweiten Zeile der Tabelle (Anderungen)
sind die Mengen der Reaktanten, die verbraucht werden, und die Menge des Produkts,
das gebildet wird, aufgefiihrt. Diese Mengen werden von der Menge des limitieren-
den Reaktanten begrenzt und hédngen von den Koeffizienten der ausgeglichenen Re-
aktionsgleichung ab. Das Stoffmengenverhiltnis H,:0,:H,0 = 10:5:10 entspricht
dem Verhaltnis der Koeffizienten der ausgeglichenen Reaktionsgleichung, 2:1:2. Die
Anderungen sind bei den Reaktanten negativ, weil diese wihrend der Reaktion ver-
braucht werden, bei den Produkten dagegen positiv, weil diese wihrend der Reak-
tion gebildet werden. Die Mengen in der dritten Zeile der Tabelle (Endmengen) han-
gen schlieBlich von den Ausgangsmengen und den wihrend der Reaktion auftretenden
Anderungen ab. Wir erhalten diese Eintrige, indem wir die Eintrige der Ausgangs-
mengen und Anderungen jeder Spalte addieren. Am Ende der Reaktion ist der limi-
tierende Reaktant (H,) vollstdndig verbraucht. Es bleiben nur 2 mol O, und 10 mol
H,0 {ibrig.

Theoretische Ausbeute

Die Menge des Produkts, die rechnerisch gebildet werden sollte, wenn der limitieren-
de Reaktant vollstandig verbraucht wird, wird theoretische Ausbeute genannt. Die tat-
sdchlich in einer Reaktion gebildete Produktmenge wird tatsdchliche Ausbeute ge-
nannt. Die tatsdchliche Ausbeute ist fast immer geringer (und kann nie groBer sein)
als die theoretische Ausbeute. Der Unterschied zwischen diesen beiden GréBen kann
viele Ursachen haben. Ein Teil der Reaktanten kann z.B. nicht oder auf eine Weise
reagieren, die von der gewiinschten Reaktion abweicht (Nebenreaktionen). Zudem
ist es nicht immer moglich, aus dem Reaktionsgemisch das gesamte Produkt zu gewin-
nen. Die prozentuale Ausbeute gibt das Verhéltnis zwischen der tatsdchlichen und
der theoretischen (berechneten) Ausbeute an:

tatsdchliche Ausbeute
theoretische Ausbeute

prozentuale Ausbeute = X 100% (3.14)

Im in Ubungsbeispiel 3.19 beschriebenen Experiment haben wir z. B. berechnet, dass
bei der Mischung von 3,50 g NazPO, mit 6,40 g Ba(NO3), 4,92 g Bas(PO,), gebildet

werden sollten. 4,92 g ist also die theoretische Ausbeute Bas(PO,), der Reaktion. Wenn

die tatsdchliche Ausbeute 4,70 g sein sollte, wire die prozentuale Ausbeute gleich

4,70 g
4,92 g

X 100% = 95,5%
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UBUNGSBEISPIEL 3.20 Berechnung der theoretischen und der prozentualen Ausbeute einer Reaktion

Adipinsdure CgH,¢0, wird fiir die Herstellung von Nylon verwendet. Die Sdure wird kommerziell in einer gesteuerten Reaktion von
Cyclohexan (CgH;) mit O, hergestellt:

2 CgHyo(l) + 5 05(g) — 2 CgHyq04() + 2 H,0(g)

(a) Nehmen Sie an, dass Sie die Reaktion mit 25,0 g Cyclohexan beginnen und Cyclohexan der limitierende Reaktant ist. Wie hoch
ist die theoretische Ausbeute an Adipinsdure?
(b) Wie hoch ist die prozentuale Ausbeute, wenn Sie in Ihrer Reaktion 33,5 g Adipinsdure erhalten?

Lésung

Analyse: Es sind die chemische Gleichung und die Menge des limitierenden Reaktanten (25,0 g CgH,,) angegeben. Wir sollen zunéchst
die theoretische Ausbeute des Produkts (CgH;¢0,) und anschlieBend die prozentuale Ausbeute berechnen, wenn wir tatsdchlich nur
33,5 g der Substanz erhalten.

Vorgehen:
(a) Wir konnen die theoretische Ausbeute, die gleich der rechnerisch ermittelten Menge der in der Reaktion gebildeten Adipinsdure
ist, mit Hilfe der folgenden Umrechnungen berechnen:

g CeHiz — mol CgHy; — mol CgH100s — g CsH1004

(b) Wir erhalten die prozentuale Ausbeute, indem wir die tatsdchliche Ausbeute (33,5 g) mit der theoretischen Ausbeute vergleichen
(» Gleichung 3.14).

Losung:
(a)

Gramm CeHygO, — (25,0 g Goy)| otCelliz | (12 molGettioOy ) (146,08 GoMh0a )\ o0y

i : 12)\ 84,0 g Ggthi; 2 mol Gy, )\ 1 moelGgtg0o; oD
(b)
tatsdchliche Ausbeute 335¢g
P tuale Ausbeute = X 100% = X 100% = 77,0
TOZeNTAZe AUSbete = i eoretische Ausbeute % 435¢g % %

Uberpriifung: Die GroBenordnung, die Einheit und die Anzahl der signifikanten Stellen unserer Antwort zu Teil (a) sind korrekt. Die
Antwort zu Teil (b) ist erwartungsgeméf kleiner als 100 %.

UBUNGSAUFGABE

Stellen Sie sich vor, Sie wollen einen Prozess verbessern, in dem aus Eisenerz, das Fe,O3 enthilt, Eisen gewonnen wird. Als Testex-
periment fiihren Sie die folgende Reaktion in kleinem MaBstab durch:

Fe,03(s) + 3 CO(g) — 2 Fe(s) + 3 COx(g)

(a) Wenn Sie mit 150 g Fe,O3 limitierendem Reaktant beginnen, wie groB ist dann die theoretische Ausbeute an Fe?
(b) Wie groBl wére die prozentuale Ausbeute, wenn Ihre tatsdchliche Ausbeute an Fe 87,9 g wére?

Antwort: (a) 105 g Fe; (b) 83,7 %.

m
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Die beste Art und Weise, sich auf eine Priifung vorzubereiten, besteht
darin, gewissenhaft zu lernen und die im Kurs behandelten Aufga-
ben sorgfiltig zu bearbeiten. Jegliche Unklarheiten und Unsicherhei-
ten sollten Sie mit Hilfe Thres Dozenten ausrdumen. Beachten Sie
dazu auch die im Vorwort des Buches gegebenen Ratschlége fiir das
Studium der Chemie. Im Folgenden finden Sie einige allgemeine
Hinweise, die Sie in Priifungen beachten sollten. Je nach Art Ihres
Kurses wird Ihre Prifung aus verschiedenen Fragetypen bestehen.
Wir werden die am héufigsten vorkommenden Fragetypen betrach-
ten und uns iiberlegen, wie Sie diese am besten bearbeiten sollten.

1. Multiple-Choice-Fragen

In Kursen mit vielen Teilnehmern werden als Priifungsinstrument
oft Multiple-Choice-Fragen eingesetzt. Thnen wird eine Aufgabe ge-
stellt und Sie sollen aus vier oder fiinf méglichen Antworten die rich-
tige auswéhlen. Zunéchst sollten Sie sich bewusst machen, dass der
Dozent die Frage so stellt, dass auf den ersten Blick alle Antwortmaog-
lichkeiten richtig erscheinen. Es wére nicht sehr sinnvoll, Antwort-
moglichkeiten anzugeben, die Sie ohne grofie Kenntnis des zu Grun-
de liegenden Konzepts ausschlieBen kénnten. Sie sollten sich daher
nicht davon verleiten lassen, eine Antwort auszuwihlen, nur weil
sie Thnen auf den ersten Blick richtig erscheint.

Wenn eine Multiple-Choice-Frage eine Berechnung beinhaltet,
fithren Sie diese Berechnung durch, tiberpriifen Sie kurz Ihre Arbeit
und vergleichen Sie erst dann IThre Antwort mit den angegebenen
Antwortmoglichkeiten. Wenn Thre Antwort mit einer der Antwort-
moglichkeiten tibereinstimmt, haben Sie wahrscheinlich die rich-
tige Antwort gefunden. Denken Sie jedoch daran, dass Thr Dozent die
am hdufigsten gemachten Fehler bei der Bearbeitung der Aufgabe be-
riicksichtigt und wahrscheinlich Antwortméglichkeiten angegeben
hat, die sich aus diesen Fehlern ergeben wiirden. Uberpriifen Sie da-
her immer Thre Problemlésungsstrategie und verwenden Sie die
Dimensionsanalyse, um zur richtigen Antwort mit den richtigen
Einheiten zu gelangen.

Bei Multiple-Choice-Fragen, in denen keine Berechnung vor-
kommt, besteht eine mogliche Vorgehensweise darin, zunéchst alle
Antwortmoglichkeiten auszuschlieBen, die mit Sicherheit falsch
sind. Die Begriindungen, die Sie fiir den Ausschluss der falschen
Maoglichkeiten verwendet haben, helfen Thnen vielleicht auch da-
bei, die richtige Antwort auszuwéhlen.

2. Berechnungen, bei denen Sie den Losungsweg mit

angeben miissen
Ihr Dozent konnte Ihnen eine Rechenaufgabe stellen, bei der Sie den
Losungsweg mit angeben miissen. Bei Fragen dieser Art erhalten

. Strategien in der Chemie m Priifungsstrategien

Sie, jenachdem, ob der Dozent Ihren Losungsweg nachvollziehen
kann, eventuell auch dann einen Teil der Punkte, wenn die gefun-
dene Losung selbst nicht korrekt ist. Es ist daher wichtig, so sorg-
faltig und tbersichtlich zu arbeiten, wie es angesichts des Prii-
fungsdrucks moglich ist.

Bei Fragen dieser Art ist es hilfreich, sich zunéchst kurz die
Richtung zu iiberlegen, die Sie fiir die Losung der Aufgabe ein-
schlagen werden. Sie sollten IThre Gedanken vielleicht sogar schrift-
lich festhalten oder ein Diagramm zeichnen, aus dem Ihr Losungs-
ansatz hervorgeht. Fithren Sie anschlieBend Thre Berechnungen
so sorgfiltig wie méglich durch. Geben Sie bei jeder Zahl die Ein-
heiten an und verwenden Sie so oft wie mdglich die Dimensions-
analyse, um zu zeigen, wie sich Einheiten aus der Berechnung
herauskiirzen.

3. Fragen, bei denen Zeichnungen angefertigt
werden miissen

Manchmal miissen Sie bei der Beantwortung einer Priifungsfrage
eine chemische Struktur, ein Diagramm zur chemischen Bindung
oder eine Abbildung anfertigen, in der ein chemischer Vorgang
grafisch dargestellt wird. Wir werden Fragen dieser Art im spéteren
Verlauf des Kurses behandeln. Es ist jedoch hilfreich, diese schon
jetzt anzusprechen. Sie sollten sich diese Ratschlédge vor jeder Prii-
fung ins Gedédchtnis rufen und fiir alle Priifungen verinnerlichen.
Beschriften Sie Thre angefertigten Zeichnungen so vollstdndig und
umfassend wie moglich.

4. Andere Fragetypen

Andere Fragetypen, die Thnen begegnen konnten, sind Ja-Nein-Fra-
gen und Fragen, in denen Sie aus einer Liste moglicher Antwor-
ten diejenigen auswéhlen sollen, die einem bestimmten Kriterium
entsprechen. Studenten beantworten solche Art Fragen oft falsch,
weil sie unter Zeitdruck die Frage missverstehen. Wie auch immer
die Frage aussieht, werden Sie sich zunéchst tiber die folgenden
Punkte klar: Welches Wissen wird in der Frage gepriift? Welches
Stoffgebiet sollte ich beherrschen, um diese Frage beantworten zu
kénnen?

Verwenden Sie schlieBlich nicht zu viel Zeit mit einer Frage, bei
der Sie keinen sinnvollen Losungsansatz erkennen konnen. Machen
Sie sich eine Markierung und fahren Sie mit der ndchsten Frage
fort. Wenn Thnen gentigend Zeit bleibt, konnen Sie am Schluss der
Priifung zu unbeantworteten Fragen zuriickkehren. Wenn Sie sich
jedoch zu lange mit einer Frage beschéftigen, zu denen Ihnen
nichts einfillt, verlieren Sie Zeit, die Thnen am Ende der Priifung
fehlen konnte.



Zusammenfassung und Schliisselbegriffe

Zusammenfassung und Schliisselbegriffe

Einflihrung und Abschnitt 3.1 Das Studium der quantita-
tiven Beziehungen zwischen chemischen Formeln und che-
mischen Gleichungen wird Stochiometrie genannt. Ein wich-
tiges Konzept in der Stochiometrie ist das Gesetz der Erhaltung
der Masse. Dieses Gesetz sagt aus, dass die Gesamtmasse der
Produkte einer chemischen Reaktion gleich der Gesamtmas-
se der Reaktanten ist. Vor einer chemischen Reaktion liegen
die gleichen Atome vor wie nach der Reaktion. In einer aus-
geglichenen chemischen Gleichung befinden sich aufbeiden
Seiten der Gleichung die gleichen Atome. Gleichungen wer-
den ausgeglichen, indem vor die chemischen Formeln der
Reaktanten und Produkte einer Reaktion Koeffizienten ge-
schrieben werden. Die Indizes der chemischen Formeln wer-

den nicht verdndert.

Abschnitt 3.2 In diesem Kapitel werden u.a. die folgenden
Reaktionstypen behandelt: (1) Bildungsreaktionen, bei denen
zwei Reaktanten zu einem Produkt reagieren, (2) Zerfallsre-
aktionen, bei denen aus einem einzigen Reaktant mehrere
Produkte entstehen und (3) Verbrennungsreaktionen mit
Sauerstoff, bei denen ein Kohlenwasserstoff oder verwandte

Verbindungen mit O, zu CO, und H,0 reagieren.

Abschnitt 3.3 Wir konnen mit Hilfe von Atomgewichten aus
chemischen Formeln und ausgeglichenen chemischen Reak-
tionsgleichungen eine Vielzahl an quantitativen Informatio-
nen bestimmen. Das Formelgewicht einer Substanz ergibt
sich aus der Summe der Atomgewichte der in ihr enthaltenen
Atome. Wenn die Formel eine Molekiilformel ist, wird das For-
melgewicht auch Molekulargewicht genannt. Atom- und
Formelgewichte kénnen verwendet werden, um die elemen-

tare Zusammensetzung einer Verbindung zu bestimmen.

Abschnitt 3.4 Ein Mol einer Substanz ist gleich der Anzahl
der Formeleinheiten der Substanz, die der Avogadrokon-
stante (6,02 X 10%°) entspricht. Die Masse eines Mols Atome,

Molekiile oder Ionen (die molare Masse) ist gleich dem nu-
merischen Formelgewicht der Substanz mit der Einheit
Gramm. Wenn die Masse eines Molekiils H,O z.B. 18 ame
ist, ist die Masse von 1 mol H,O 18 g. Die molare Masse von
H,O0 ist also gleich 18 g/mol.

Abschnitt 3.5 Die empirische Formel einer Substanz kann
aus der prozentualen Zusammensetzung bestimmt werden,
indem man die Stoffmengen der einzelnen Atome in 100 g
der Substanz bestimmt. Wenn die Substanz aus Molekiilen
besteht und das Molekulargewicht bekannt ist, kann aus der

empirischen Formel die Molekiilformel bestimmt werden.

Abschnitt 3.6 und 3.7 Mit Hilfe des Stoffmengenkonzepts
lassen sich die relativen Mengen der an einer chemischen
Reaktion beteiligten Reaktanten und Produkte berechnen. Die
Koeffizienten einer ausgeglichenen Gleichung geben das Ver-
héltnis der Stoffmengen der Reaktanten und Produkte zuein-
ander an. Um die Masse eines Produkts aus der Masse eines
Reaktanten zu berechnen, miissen wir daher zunéchst die
Masse des Reaktanten in die Stoffmenge des Reaktanten um-
rechnen. Wir verwenden anschlieBend die Koeffizienten der
ausgeglichenen Reaktionsgleichung, um die Stoffmenge des
Reaktanten in die Stoffmenge des Produkts umzurechnen. Im
letzten Schritt rechnen wir schlieBlich die Stoffmenge des
Produkts in die Masse des Produkts um.

Ein limitierender Reaktant wird in einer Reaktion vollstan-
dig verbraucht. Sobald er verbraucht ist, kommt die Reaktion
zum Erliegen, so dass die Menge des gebildeten Produkts von
diesem Stoff begrenzt wird. Die theoretische Ausbeute einer
Reaktion ist die Produktmenge, die man rechnerisch erhalt,
wenn der gesamte limitierende Reaktant verbraucht worden
ist. Die tatsdchliche Ausbeute einer Reaktion ist immer ge-
ringer als die theoretische Ausbeute. Mit der prozentualen
Ausbeute wird das Verhiltnis von tatsdchlicher zu theoreti-

scher Ausbeute angegeben.
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Im folgenden Diagramm ist die Reaktion zwischen ei- Im folgenden Diagramm sind CO,- und H,0-Molekiile
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nem Reaktanten A (blaue Kugeln) und einem Reaktan-
ten B (rote Kugeln) dargestellt:

@0 O. ®
°%¢ (R&

Welche Reaktionsgleichung ergibt sich aus dem Dia-
gramm? (Abschnitt 3.1)

(@) A, + B—— A,B; (b) A, + 4B —— 2 AB,;
(c)2A + B,—>2AB,; (d) A + B,— AB,

Unter geeigneten Bedingungen reagieren H, und CO
in einer Bildungsreaktion zu CH30H. In der unten ste-
henden Zeichnung ist eine Probe H, abgebildet. Fer-
tigen Sie eine entsprechende Zeichnung fiir CO an,
so dass dieses vollstandig mit dem dargestellten H, rea-
gieren wiirde. Wie haben Sie die Anzahl der CO-Mo-
lekiile in Threr Zeichnung bestimmt? (Abschnitt 3.2)

Im folgenden Diagramm sind mehrere Elemente dar-
gestellt, die aus einer Zerfallsreaktion hervorgegangen
sind. (a) Wie ist die empirische Formel der urspriingli-
chen Verbindung, wenn Sie annehmen, dass die blauen
Kugeln fiir N-Atome und die roten Kugeln fiir O-Atome
stehen? (b) Sind Sie in der Lage, ein Diagramm zu zeich-
nen, in dem die Molekiile der urspriinglichen Verbin-
dung dargestellt sind? Warum oder warum nicht? (Ab-
schnitt 3.2)

.Q
D P
% e

?

dargestellt, die bei der vollstdndigen Verbrennung ei-
nes bestimmten Kohlenwasserstoffs entstehen. Welche
empirische Formel hat dieser Kohlenwasserstoff? (Ab-
schnitt 3.2)

e D

@

@ ¢ 2
@ ¢

Im Molekiilmodell unten ist Glycin dargestellt, eine

wd
“

Aminosdure, die in Organismen zur Synthese von Pro-
teinen benotigt wird. (a) Geben Sie die Molekiilformel
von Glycin an. (b) Bestimmen Sie die Molekiilmasse.
(c) Berechnen Sie den prozentualen Massenanteil von
Stickstoff in Glycin (Abschnitte 3.3 und 3.5).

%

Im folgenden Diagramm ist eine Hochtemperaturreak-
tion zwischen CH, und H,0 dargestellt. Wie viel Mol
der beiden Produkte erhélt man, wenn man von 4,0 mol
CH, ausgeht? (Abschnitt 3.6)

Q@ @
—

Stickstoff (N,) und Wasserstoff (H,) reagieren zu Am-
moniak (NH;). Betrachten Sie das im folgenden Dia-
gramm dargestellte Gemisch aus N, und H,. Die blauen
Kugeln stehen fiir N-Atome und die weilen fiir H-Ato-
me. Zeichnen Sie das Produktgemisch. Nehmen Sie da-

bei an, dass die Reaktion vollstandig ablauft. Wie sind
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Sie aufThre Darstellung gekommen? Welcher Reaktant (a) Zeichnen Sie das Produktgemisch. Nehmen Sie da-
ist in diesem Fall limitierend? (Abschnitt 3.7) bei an, dass die Reaktion vollstdndig ablauft. Welcher

Reaktant ist in diesem Fall limitierend? (b) Wie viele

NO,-Molekiile wiirden Sie als Produkt darstellen, wenn
‘ die Reaktion eine prozentuale Ausbeute von 75 % hét-
o te? (Abschnitt 3.7)

- 8 ® 9 g
8

Stickstoffmonoxid und Sauerstoff reagieren zu Stick- B
stoffdioxid. Betrachten Sie das im folgenden Diagramm
dargestellte Gemisch aus NO und O,. Die blauen Kugeln ‘ Q

stehen fiir N-Atome und die roten Kugeln fiir O-Atome.

Multiple Choice-Aufgaben

Ubungsaufgaben Lésungen zu den Ubungsaufgaben

COMPANION

mit ausfiihrlichen Losungshinweisen WEESITE im Kapitel
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