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Dosierungen oder die Beachtung von Kontraindikationen
gegeniiber der Angabe in diesem Buch abweicht. Eine solche
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paraten oder solchen, die neu auf den Markt gebracht wor-
den sind. Jede Dosierung oder Applikation erfolgt auf ei-
gene Gefahr des Benutzers. Autoren und Verlag appellieren
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dem Verlag mitzuteilen.

Geschiitzte Warennamen (Warenzeichen ®) werden nicht
besonders kenntlich gemacht. Aus dem Fehlen eines solchen
Hinweises kann also nicht geschlossen werden, dass es sich
um einen freien Warennamen handele.

Das Werk, einschlieRlich aller seiner Teile, ist urheberrecht-
lich geschiitzt. Jede Verwertung auf3erhalb der engen Gren-
zen des Urheberrechtsgesetzes ist ohne Zustimmung des
Verlages unzuldssig und strafbar. Das gilt insbesondere fiir
Vervielfiltigungen, Ubersetzungen, Mikroverfilmungen und
die Einspeicherung und Verarbeitung in elektronischen Sys-
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Vorwort zur 2. Auflage

Viele angehende Medizinerinnen und Mediziner ha-
ben sich erfolgreich mit dem Kurzlehrbuch durch die
Chemie hindurchgearbeitet und die Hiirde des ersten
Abschnitts der Arztlichen Priifung genommen. In-
zwischen ist die Zeit reif fiir eine neue Auflage. Da
sich seit der ersten Auflage keine Anderungen im
Hinblick auf den Gegenstandskatalog Chemie/Bio-
chemie ergeben haben, wurden in dieser Auflage
die inhaltliche Struktur und die didaktische Gestal-
tung beibehalten. Hingegen wurden einige Stolper-
steine und Fehler ausgemerzt. Fiir entsprechende
konstruktive Hinweise bin ich insbesondere meinen
Studentinnen und Studenten, aber auch Kolleginnen
und Kollegen zu Dank verpflichtet. Frau PD Dr. B.

Tiefenbach (Institut fiir Toxikologie und Pharmako-
logie der Universitdt Rostock) hat mir zahlreiche In-
formationen zu Uberarbeitung der klinischen Beziige
zur Verfiigung gestellt, auch dafiir mein herzlicher
Dank.

Moge diese zweite Auflage, die in bewdhrter Zusam-
menarbeit mit dem Georg Thieme Verlag entstand,
die Chemie verstindlich und begreifbar machen,
denn zur Medizin gehort heute ein gutes naturwis-
senschaftliches Fundament.

Gisela Boeck

Rostock, im Juli 2008
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Vorwort zur 1. Auflage

Der Mensch - das ist komplexe, angewandte Chemie.
Chemische Vorgdnge laufen in jeder Zelle ab. Es gibt
keinen Bereich unseres Lebens, der ohne Chemie
funktioniert, auch wenn Ihnen das gar nicht bewusst
ist.

Selbst zum Lernen brauchen Sie Chemie: So iiber-
trdgt z. B. Stickstoffmonoxid in den Spalten zwischen
den Nervenzellen Signale, die wir fiir Lernprozesse
bendtigen.

Mit der Umsetzung der neuen Approbationsordnung
fiir Arzte wird sich der Stundenanteil der Chemie-
ausbildung im vorklinischen Abschnitt deutlich re-
duzieren. Das bedeutet aber nicht, dass das Niveau
der Chemiefragen in der Arztlichen Vorpriifung sin-
ken wird. Auch die zu bestehenden Klausuren und
Testate werden nicht leichter werden. Andererseits
ist das aus der Schule mitgebrachte naturwissen-
schaftliche Fundament angehender Medizinerinnen
und Mediziner oft nicht ausreichend gefestigt. Etwa
40% von Ihnen hatten in der 10. bzw. 11. Klasse letzt-
malig Chemieunterricht. Dadurch sind zwar meist
noch Kenntnisse in der Allgemeinen Chemie vorhan-
den, in der organischen Chemie ist das Vorwissen
jedoch oft deutlich geringer. Wir wissen aber auch,
dass die Mehrheit von Ihnen der Ansicht ist, dass
chemische Kenntnisse fiir das Medizinstudium niitz-
lich sind und diese in der arztlichen Praxis benotigt
werden. Das bedeutet fiir Sie als Studierende, sich in
kiirzester Zeit in ein naturwissenschaftliches Fach
hineinzudenken, sich umfangreiches chemisches
Wissen anzueignen, das man nicht auswendig lernen
kann, sondern verstehen und sich im Chemischen
Praktikum auch experimentell erschliefen muss.
Das vorliegende Buch kann und soll das exponenziell
gewachsene Wissen zur Chemie nicht vollstindig
wiedergeben. Der Inhalt orientiert sich an der 4. Auf-

lage des Gegenstandskatalogs fiir den schriftlichen
Teil der Arztlichen Vorpriifung (2001).

Mit dem vorliegenden Buch wollen wir Thnen eine
Hilfe in die Hand geben, das in der Vorlesung Gehorte
nachzulesen, zu festigen und anzuwenden. An eini-
gen Stellen wurden didaktische Vereinfachungen
vorgenommen, um Sachverhalte verstandlich darzu-
stellen. Die Lerncoaches und Check-ups am Anfang
und Ende der Kapitel sollen Ihnen als roter Faden
durch die Stofffiille dienen. In den Kapiteln zur orga-
nischen Chemie stellen wir Ihnen viele Verbindungen
vor. Vielleicht wird Sie die grofSe Anzahl von Formeln
zu Beginn verunsichern, aber wir hoffen, dass kon-
krete Beispiele Ihnen das Verstdndnis der zweifels-
ohne komplizierten Zusammenhdnge erleichtern.
SchlieRlich sollen Ihnen die klinischen Beziige zei-
gen, dass wir die Chemie nicht zum Selbstzweck be-
treiben, sondern Grundlagen fiir die Biochemie, Phy-
siologie, Pharmakologie und die Klinische Chemie
schaffen.

Viele haben bei der Entstehung dieses Buches mitge-
wirkt, ihnen allen sei fiir ihr Verstindnis, fiir die
hilfreichen Diskussionen und Anregungen gedankt.
Besonders mochte ich mich bei Herrn Prof. Dr. Chris-
tian Vogel bedanken, der mir nicht nur ein sehr hilf-
reicher Kritiker war, sondern mir auch die Méglich-
keit schuf, selbst umfangreiche Erfahrungen in der
Lehre zu sammeln.

Weiterhin bedanke ich mich bei Frau Dr. Eva-Cathrin
Schulz und Frau Dr. Christina Schéneborn vom Georg
Thieme Verlag fiir die gute Zusammenarbeit, sie ha-
ben mir stets mit Rat und Tat zur Seite gestanden.

Gisela Boeck

Rostock, Juni 2003
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1 Allgemeine Grundlagen und chemische Bindung Die Einteilung der Materie

1 Allgemeine Grundlagen und
chemische Bindung

Was ist Chemie?

Die Chemie ist eine Naturwissenschaft und befasst
sich mit der Zusammensetzung, der Charakterisie-
rung und der Umwandlung von stofflicher Materie.
Der Ursprung des Wortes ,,Chemie* ist bis heute nicht
zweifelsfrei gekldrt. Es kann sowohl vom dgyptischen
Wort ,,chmi* fiir schwarz als auch vom arabischen
Begriff ,,chemi“ abgeleitet sein, der den schwarzen,
fruchtbaren Humusboden des Nildeltas beschreibt.
Auch ein Zusammenhang mit dem griechischen
,chyma* fiir Metallguss ist moglich.

Diese verschiedenen Deutungen zeigen sehr an-
schaulich den Einfluss der Chemie auf das Leben
des Menschen: Alles, was uns umgibt, jegliche Mate-
rie, die unser Auge sehen oder die mithilfe von Ge-
rdten sichtbar gemacht werden kann, ist Chemie.
Jeden Tag fithren wir - gréfStenteils unbewusst - che-
mische Reaktionen durch. Chemische Verbindungen
sind in Benzin ebenso vorhanden wie in Milch,
Waschmittel oder Zahnpasta. Trotzdem ist die Che-
mie eine eher unbeliebte Naturwissenschaft, tiber die
in der Bevolkerung relativ wenig bekannt ist. Dies
mag mit der ungeheuren Komplexitit chemischer
Prozesse zusammenhdngen: Chemische Reaktionen
wie Milch Sduern, Bier Brauen oder die Herstellung
von Metall aus Erz sind schon seit der Urzeit bekannt,
konnten aber nicht erklart werden, da das entspre-
chende Instrumentarium fehlte. Auch Heilpflanzen
werden seit der Antike eingesetzt, die Inhaltsstoffe
und deren Wirkungen konnten jedoch erst in der
heutigen Zeit analysiert werden.

Erst Ende des 18.]Jahrhunderts gelang es, ein wissen-
schaftliches Fundament fiir die Chemie aufzubauen
und so deren auBerordentliche Entwicklung zu er-
moglichen. Das Verstdndnis fiir Chemie hat sich je-
doch nicht im erwiinschten MaR entwickelt, was
sicher auch damit zusammenhdngt, dass die Erkld-
rungen fiir chemische Vorgdnge auf atomarer Ebene
erfolgen und dadurch sehr abstrakt sind.

1.1 Die Einteilung der Materie

e

! Lerncoach
Dieses erste Kapitel ist vielleicht etwas miih-
sam zu lernen, denn es enthdlt viele Defini-
tionen, die Sie verstehen und richtig anwen-
den kénnen sollten. Im Laufe des Lernens
werden Sie hdufiger auf diese Definitionen
zuriickgreifen missen - verschaffen Sie sich
also hier zumindest einen Uberblick iiber den
Inhalt, damit Sie spater wissen, wo Sie nach-
lesen kénnen.

1.1.1 Elemente, Verbindungen und Stoffe
1.1.1.1 Die Elemente

Die griechischen Naturphilosophen vermuteten
schon im 6.]h. v.Chr., dass die Materie aus unver-
dnderlichen, einfachsten Grundstoffen besteht. Diese
Grundstoffe bezeichneten sie als Elemente. Nach
Lavoisier ist ein Element ganz pragmatisch und an-
wendungsorientiert ein Stoff, der durch chemische
Mittel nicht weiter zerlegt werden kann.

Dalton konkretisierte den Elementbegriff und bezog
ihn auf den atomaren Aufbau: Chemische Elemente
bestehen aus kleinen, elektrisch neutralen, mit che-
mischen Mitteln nicht weiter zerlegbaren Teilchen,
den Atomen (atomos griech. unteilbar). Alle Atome
eines Elementes sind einander gleich, besitzen also
gleiche Masse und gleiche Gestalt. Atome verschie-
dener Elemente haben unterschiedliche Eigenschaf-
ten. Heute sind mehr als 115 Elemente bekannt,
88 kommen in fassbarer Menge in der Natur vor.
Tab.1.1 zeigt einige fiir den menschlichen Korper
wichtige Elemente.

Sowohl die Definition von Lavoisier als auch die von
Dalton werden heute noch verwendet, obwohl mit
besseren Kenntnissen des Atombaus eine moderne
Elementdefinition eingefiihrt wurde. Dabei wird der
Begriff Element synonym mit der durch die Proto-
nenzahl gekennzeichneten Atomart benutzt (s.S.3).
Stoffe, die aus nur einer Atomart bestehen, nennt
man auch Elementsubstanzen (z.B. Ha, Sg).

Die Symbole
Die Elemente erhielten schon immer Symbole, die
heute gebrduchlichen gehen auf Berzelius zuriick,

3
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Die Einteilung der Materie 1 Allgemeine Grundlagen und chemische Bindung

[Tabelle 1.1

Wichtige Elemente im menschlichen Kérper

Element Symbol Massenanteil in %
Sauerstoff (0] 63
Kohlenstoff C 20
Wasserstoff H 10
Stickstoff N 3
Calcium Ca 1,5
Phosphor P 1,0
Schwefel S 0,2
Kalium K 0,25
Natrium Na 0,15
Chlor al 0,15
Magnesium Mg 0,04
weitere Spurenele- 0,71
mente (z.B. Mangan,

Zink)

Mabelle 1.2

Beispiele fiir Elementsymbole

deutscher Name lateinischer Name Symbol
des Elements des Elements

Eisen Ferrum Fe
Schwefel Sulfur S
Kohlenstoff Carbon C
Kupfer Cuprum Cu

Zinn Stannum Sn
Antimon Stibium Sb

der den Anfangsbuchstaben des lateinischen Ele-
mentnamens verwendete. Bei gleichen Anfangs-
buchstaben der Elementenamen fiigte er bei einem
der beiden Elemente den zweiten Buchstaben hinzu.
Waren diese ebenfalls gleich, wurde der erste nicht
gemeinsame Konsonant angefiigt (Tab. 1.2). Oft gehen
die Bezeichnungen auf mythologische Ausdriicke
oder das Heimatland des Entdeckers zuriick.

Heute haben diese Symbole eine dreifache Bedeu-
tung: Sie bezeichnen das einzelne Atom, eine defi-
nierte Anzahl dieser Atome und den Stoff. So steht
z.B. Fe nicht nur fiir das fassbare Metallstiick Eisen
(=Stoff), sondern auch fiir ein Atom Eisen und fiir
6 - 10?3 Eisenatome (s.S.7).

1.1.1.2 Die Verbindungen

Chemische Verbindungen sind aus verschiedenen
Atomarten aufgebaut und lassen sich chemisch in
Elementsubstanzen zerlegen. Man unterscheidet
Molekiil- und Ionenverbindungen.

— Die Kkleinste  Baueinheit der  Molekiil-

verbindungen ist das Molekiil, ein Teilchen, in
dem zwei oder mehrere Atome fest verkniipft
sind (z.B. H,0, C;HsOH).

= lonenverbindungen bestehen aus Ionen (ion

griech. wandernd) (z.B. NaCl, KBr). lonen entste-
hen durch Elektronenaufnahme oder Elektronen-
abgabe aus den Atomen. Positiv geladene lonen
sind Kationen, weil sie zur Kathode (-) wandern
(kathodos griech. Hinabweg, nach der Vorstellung,
dass Elektronen am Minuspol der Stromquelle
austreten). Negativ geladene lonen werden als
Anionen bezeichnet, weil sie zur Anode (+) (ano-
dos griech. Eingang) wandern.

Der Begriff Element wird sowohl auf makroskopi-
scher als auch atomarer Ebene verwendet. Der Be-
griff Stoff bezieht sich immer auf die makroskopi-
sche Ebene.

1.1.1.3 Die Stoffe

Der Aggregatzustand

Man unterscheidet zwischen dem festen, dem fliissi-
gen und dem gasférmigen Zustand der Materie.

— Im festen Aggregatzustand (f = fest oder s = solid)

hat die Materie den hochsten Ordnungszustand.
Feste Stoffe zeichnen sich durch eine stabile du-
Bere Form und ein definiertes Volumen aus.

= Fliissigkeiten besitzen keine stabile Form, aber ein

definiertes Volumen. Der fliissige Aggregatzu-
stand von Stoffen wird hdufig durch fl (fliissig)
oder I (liquid) als FulRnote an der Formel ver-
merkt.

= Gase (g) fiillen den zur Verfiigung stehenden

Raum immer vollstindig aus, sie haben also kein
stabiles Volumen und keine stabile Form. Fiir die
Ableitung vieler GesetzmaRigkeiten ist die An-
nahme eines Idealzustandes wichtig. Unter ei-
nem idealen Gas versteht man Gasmolekiile oder
Atome, die sich vollig regellos bewegen und keine
Wechselwirkung aufeinander ausiiben. Die St6f3e
der Teilchen sind véllig elastisch und das Eigen-
volumen der Gasteilchen ist vernachldssigbar
klein. Unter physiologischen Bedingungen han-
delt es sich tatsdchlich jedoch immer um reale
Gase, bei denen zwischen den Teilchen eine
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Wechselwirkung auftritt. Bei realen Gasen muss
auch das Eigenvolumen beriicksichtigt werden.
Durch Einfiigen von Korrekturgliedern kénnen
die GesetzmaRigkeiten idealer Gase jedoch auch
auf reale angewendet werden.
Zwischen den einzelnen Aggregatzustinden sind
Uberginge (Phasenumwandlungen) in Abhingigkeit
von Temperatur und Druck méglich (Abb.1.1). Wich-
tige Charakteristika der Stoffe sind ihre Schmelz- und
Siedepunkte.
Neben den klassischen Aggregatzustinden gibt es
weitere, die nur unter extremen Bedingungen auf-
treten. So spielt Plasma, haufig als der vierte Aggre-
gatzustand bezeichnet, in dem freie Elektronen und
ionisierte Atome vorkommen, bei Energiesparlam-
pen eine Rolle. In der Biosphdre gibt es aber kein
natiirliches Plasma, es muss - z.B. durch Gasentla-
dungen - erzeugt werden. Niedertemperaturplas-
men fithren zu geringen thermischen Belastungen
und sind deshalb auch auch fiir medizinische und
biotechnologische Anwendungen interessant: Be-
schichtung von Knochenimplantaten zur Biologisie-
rung und Verschleifminderung, zur Dekontaminie-
rung oder Funktionalisierung von Oberfldchen.

Die reinen Stoffe und die Stoffgemische
Sowohl Elemente (Elementsubstanzen) als auch Mo-
lekiil- und Ionenverbindungen sind reine Stoffe, d. h.
sie besitzen eine definierte Zusammensetzung und
konstante physikalische Eigenschaften. Reine Stoffe
konnen durch chemische Methoden in Element-
substanzen tberfithrt werden, aus Stoffgemischen
kann man sie durch physikalische Methoden erhal-
ten (zur quantitativen Angabe s.S.37, zu Trennver-
fahren s.S.112).
Alle anderen Stoffe sind sog. Gemische, die aus meh-
reren reinen Stoffen in unterschiedlichen Verhaltnis-
sen bestehen. Gemische werden unterteilt in
= homogene Systeme (homogene Gemische) (ho-
mos griech. gleichartig): Sie erscheinen einheit-
lich. Homogene Systeme sind Stoffe in nur einem
Aggregatzustand, Gasmischungen, Lésungen und
Legierungen. So ist die uns umgebende Luft ho-
mogen, da wir die unterschiedlichen Luftbestand-
teile nicht wahrnehmen. Bei Anwesenheit eines
Rauchers wird das uns umgebende System jedoch
heterogen, da wir die Rauchschwaden sehen.

schmelzen e
erstarren

elelels
fest (s) fliissig (1)

Abb. 1.1 Die Anderungen des Aggregatzustands

Einteilung der heterogenen Systeme

Aggregatzustinde Name Beispiele

fest-fest Gemenge, Terrazzo-Platten,
Konglomerat Ostseesand’
fest-fllissig Aufschldmmung,  Penicillin-

Suspension Suspensionen
fliissig-fltissig Emulsion Cremes
fest-gasformig Aerosol Rauch, Inhalations-

praparate
flissig-gasformig ~ Aerosol Nebel, Inhalations-

praparate

Ostseesand enthilt neben Siliciumdioxid noch andere anor-
ganische und organische Bestandteile.

= heterogene Systeme (heterogene Gemische) (he-
teros griech. verschiedenartig, genea griech. Ab-
stammung): Sie bestehen erkennbar aus unter-
schiedlichen Teilen. Heterogene Systeme sind
entweder reine Stoffe, die in verschiedenen Ag-
gregatzustinden nebeneinander bestehen oder
mehrere reine Stoffe, die sich nicht ineinander
l6sen. Es handelt sich also bei stillem Wasser,
das durch ein Stiick Eis gekiihlt wird, um ein
heterogenes System.
Eine Phase ist ein Stoffsystem, das nach aufSen ein-
heitlich aussieht und in genau einem Aggregatzu-
stand vorliegt. Ein homogenes System besteht aus
einer, ein heterogenes System aus mehreren Phasen.
Fiir einige heterogene Systeme haben sich spezielle
Bezeichnungen eingebiirgert (Tab.1.3).

5
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heterogene Gemische Trennung
(verdnderliche Tt ohvsikalisch = h gene Stoffe
Zusammensetzung) m etEn)éseln iEnen
|
I I
homogene Gemische  — reine Stoffe
(Losungen; verdnderliche - g - »| (feste Zusammen-
Zusammensetzung) mit physikalischen setzung)
Methoden T
Verbindungen Trennung _ | Elementsubstanzen
(verschiedene Atomarten) mit chemischen (eine Atomart)
Methoden
Atome E

Abb. 1.2 Einteilung der stofflichen Materie

Ob ein System als homogen oder heterogen zu
charakterisieren ist, hangt auch davon ab, ob man
es mit dem bloBen Auge, dem Licht- oder dem
Elektronenmikroskop betrachtet.

| Klinischer Bezug

Aerosole werden zur Inhalationstherapie verwendet,
z. B. bei Asthma bronchiale oder Angina pectoris. Unter
anderem kommen Dosieraerosole (Medikament in
Treibgas gel6st) oder Trockenaerosole (Medikament
in Pulverform) zur Anwendung. Diese besondere The-

rapieform bezweckt eine direkte Deposition von Me-
dikamenten am Zielorgan, d.h. in den tiefen Atem-
wegen. Sie eignet sich daher in erster Linie zur
Behandlung von Erkrankungen im Oropharynx, bei
Bronchialerkrankungen und von Erkrankungen der Al-
veolen. Der Vorteil der Inhalation eines Medikamentes
anstelle seiner Verabreichung als Tablette oder mittels
einer Spritze besteht darin, dass die Substanz rasch den
Wirkungsort erreicht und an anderen Organen keine
nennenswerte Wirkung bzw. Nebenwirkung entfaltet.

Eine Losung ist ein homogenes Gemisch aus mindes-
tens zwei Komponenten gleichen oder urspriinglich
verschiedenen Aggregatzustandes Man spricht auch
von echten Lésungen, wenn der geldste Stoff nieder-
molekular ist (d. h. TeilchengréfRe <3 nm). In diesem
Fall liegt ein sogenanntes molekular-disperses

System vor (dispergere lat. zerstreuen, ausbreiten).

Am hiufigsten sind fliissige Losungen. Die im Uber-

schuss vorhandene Komponente bezeichnet man als

Losungsmittel, die andere/n Komponente/n geldste|r

Stoff/e. Makromolekiile in der Gréfenordnung

3-200 nm bilden kolloidale Losungen (kollao griech.

leim-artig), deren Zuordnung zum Begriff homogen

oder heterogen umstritten ist. Das System wird auch
als kolloidal-dispers bezeichnet.

Wenn die in einer Fliissigkeit verteilten Teilchen mit

dem Lichtmikroskop zu erkennen sind, handelt es

sich um ein grobdisperses System, das selbstver-
standlich als heterogenes System eingestuft werden
muss.

Abb.1.2 fasst die Einteilung der stofflichen Materie

zusammen.

O

x Check-up

v Verdeutlichen Sie sich noch einmal, was unter
dem Begriff Aggregatzustand zu verstehen ist
und welche Aggregatzustinde vorliegen
kénnen.

v Wiederholen Sie Beispiele fiir Molekiil- und
lonenverbindungen sowie Elementsubstan-
zen.

v Machen Sie sich die Charakteristika fiir homo-
gene und heterogene Stoffe bzw. Stoffgemi-
sche und Reinstoffe nochmals klar! Sie konnen
auch nach weiteren Beispielen aus lhrem tdg-
lichen Umfeld suchen; die Entscheidung wird
aber nicht immer leicht sein.
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1.2 Der Atombau

e

! Lerncoach
Die Kenntnis der nachfolgenden Fakten iiber
die atomaren Dimensionen, die Stoffmenge
und die Bausteine der Atome sind wichtige
Voraussetzungen fiir das Verstandnis aller
weiteren Kapitel. So wird lhnen z. B. die Avo-
gadro-Zahl immer wieder bei verschiedenen

Berechnungen begegnen.

1.2.1 Die atomaren Dimensionen

Bestimmte Gerdte erlauben Einblicke in die atoma-
ren Dimensionen (z.B. Elektronenmikroskope in
manchen Fillen), eine Veranschaulichung ist jedoch
auflerordentlich schwer moglich, da die Groenan-
gaben fiir uns nicht fassbar sind.

Soist z.B. die Anzahl der Atome in einem Stecknadel-
kopf nicht vorstellbar - tatsdchlich handelt es sich
um etwa 102° Atome!

Vielleicht hilft Thnen bei der Vorstellung atomarer
Dimensionen auch der folgende Vergleich: Sie feiern
Thren 20. Geburtstag. Bis zu diesem Tag haben Sie
630720000 Sekunden (Schaltjahre nicht bertick-
sichtigt) gelebt. Fiir jede Sekunde wiinschen Sie
sich ein Goldatom. Das sind aber nur 2 - 107 g,
was kein Juwelier abwiegen kann. Und selbst wenn
Sie eine Milliarde Goldatome fiir jede Sekunde er-
halten, haben Sie nur ein Stiickchen Blattgold
(0,2mg) in der Hand, aber vielleicht ein Gefiihl dafiir
bekommen, in welchen Dimensionen wir uns bewe-
gen, wenn wir uns um das atomare Verstandnis be-
miihen.

rabelle 1.4

1.2.2 Die Avogadro-Zahl und die Stoffmenge
12 ¢ des Kohlenstoff-Isotops '2C enthalten gerade
6,02 - 10> Atome. Diese Zahl wird auch als Avo-
gadro-Zahl Ny; bezeichnet. Frither wurde sie auch
oft Loschmidt-Zahl genannt. Um den Umgang mit
diesen groBen Teilchenanzahlen zu vereinfachen,
wurde eine Einheit eingefiihrt: Man fasst diese
6,02 - 10% Teilchen zu einer Zihleinheit zusammen
und bezeichnet sie als Stoffmenge Mol mit der SI-
Einheit mol (SI = Systéme International d'Unités). Als
Teilchen kommen infrage: Atome, lonen, Molekiile
oder sog. Formeleinheiten, die bei lonenverbindun-
gen verwendet werden und die kleinste, aber che-
misch sinnvolle Kombinationsméglichkeit von lonen
beschreiben.

Die Avogadro-Konstante N, ermoglicht die Berech-
nung von absoluten Atommassen M,. M; ist die mo-
lare Masse, also die Masse, die 6,02 - 10** der be-
trachteten Teilchen haben.

Na = No mol™!

M g-mol™’

N, mol'

1.2.3 Die Atombausteine

Die Existenz von Atomen ist heute gesichert. Ende
des 19. und zu Beginn des 20. Jahrhunderts erkannte
man, dass eine weitere, wenn auch physikalische
Aufspaltung der Atome in Elementarteilchen moglich
ist. Heute sind einige Hundert Elementarteilchen be-
kannt, von denen uns aber nur die drei wichtigsten
Bestandteile des anndhernd kugelférmigen Atoms
interessieren (Tab. 1.4):

= Protonen und Neutronen als Kernbausteine

= Elektronen in der Atomhiille.

Das Neutron ist ein ungeladenes, also elektrisch
neutrales Teilchen, das Proton trigt die positive
(+e), das Elektron die negative Elementarladung (-e).

Eigenschaften von Elementarteilchen

Elementarteilchen Elektron Proton Neutron

Symbol e p n

Ort Atombhiille Atomkern Atomkern

Masse (in kg) 0,91095 - 10%kg 1,67265 - 10" kg 1,67495 - 10" kg
(in u) 5,48577 - 10% u 1,00727u 1,00866 u

Ladung -e +e keine

[
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“Na

i.‘.O :”

& ! Elementsymbol

Onr'd nu.ng\szhhl

Abb. 1.3 Eindeutig charakterisiertes Atom (= Nuklid)

Diese bislang kleinste bekannte elektrische Ladung
betragt:

e =1,6022- 10" As

Protonen und Neutronen besitzen anndhernd die
gleiche Masse, das Elektron nur ca.1/1800 davon.
Im atomaren Bereich gibt man Massen in atomaren
Masseneinheiten an. Eine atomare Masseneinheit ist
als 1/12 der Masse eines Atoms des Kohlenstoff-
nuklids 'ZC definiert (zum Begriff Nuklid s.u.) und
betragt:

1u=1,66057 - 1027 kg

Die Masse eines Atoms '2C muss also 12 u betragen!
Das Atom hat einen ungefdhren Durchmesser von
107! m, der Atomkern von 107> m. Wenn also ein
Stecknadelkopf (1 mm Durchmesser) dem Atomkern
entspricht, miisste er sich in einem dem Atom ent-
sprechenden Ball von etwa 100 m Durchmesser be-
finden. Bedenken Sie dabei, dass die Masse des
Atoms aber fast vollstdndig durch die Masse des
Kerns bestimmt wird.

Die Summe der Protonen im Atomkern ergibt die
Kernladungszahl (KLZ). Im Periodensystem der Ele-
mente sind die Elemente nach dieser KLZ geordnet.
Sie entspricht dort der Ordnungszahl (OZ) der Ele-
mente (s.S.16).

Da Atome nach auBen hin neutral sind, muss die
Ladung des Atomkerns durch die Ladung der Elektro-
nen in der Atomhiille ausgeglichen werden, die Zahl
der Protonen muss folglich mit der Zahl der Elektro-
nen iibereinstimmen. Wenn die Elektronenzahl von
der Protonenzahl abweicht, liegen lonen vor.

Fiir ein Atom gilt: Kernladungszahl = Ordnungszahl
= Zahl der Protonen im Atomkern = Zahl der Elekt-
ronen in der Atomhitille.

Protonen und Neutronen zusammen werden als
Nukleonen (nucleus lat. Kern) bezeichnet. Die Masse
des Atoms ergibt sich aus der Masse der Nukleonen,

1 Allgemeine Grundlagen und chemische Bindung

d. h. die Nukleonen- oder Massenzahl ist die Summe
aus der Anzahl der Protonen und Neutronen. Die
Nukleonenzahl und die Ordnungszahl werden hdufig
vor dem Elementsymbol mit angegeben, denn ein
Atom ist erst durch diese vollstindig charakterisiert
(Abb.1.3). Ein so eindeutig charakterisiertes Atom
wird auch als Nuklid bezeichnet.

1.2.4 Die moderne Elementdefinition

Da sich Atome trotz gleicher Ordnungs- und Proto-
nenzahl in ihrer Neutronenzahl unterscheiden kon-
nen, hat man die Definition des Elements noch ein-
mal konkretisiert: Ein chemisches Element besteht
aus Atomen mit gleicher Protonenzahl, die Neutro-
nenzahl kann aber unterschiedlich sein.

Damit ist der Begriff ,Element* auf atomarer und
nicht mehr auf stofflicher Ebene definiert. Es wird
aber wie gesagt nicht streng zwischen diesen Auf-
fassungen unterschieden. Nuklide des gleichen che-
mischen Elements mit gleicher Kernladungszahl und
unterschiedlicher Neutronenzahl bezeichnet man als
Isotope (isos griech. gleich, topos griech. Ort,
Stelle). 1H, 2H (Deuterium) und 3H (Tritium) sind
z.B. Isotope des Elements Wasserstoff. Die Isotope
eines Elements besitzen gleiche chemische Eigen-
schaften.

Die meisten Elemente sind Mischelemente, die aus
mehreren Isotopen bestehen. Diese kommen in un-
terschiedlicher Haufigkeit vor. Reinelemente beste-
hen dagegen in ihrem natiirlichen Vorkommen nur
aus einer Nuklidsorte (Tab.1.5).

Die Atommasse eines Elements ergibt sich aus den
Atommassen der Isotope unter Beriicksichtigung der
natiirlichen Isotopenhdufigkeit. Da es sich um sehr
kleine Zahlen handelt, bezieht man sich wiederum
auf 1/12 der Masse des Nuklids 'Z C und spricht des-
halb von der relativen Atommasse. Die Zahlenwerte
sind folglich identisch mit den in atomaren Massen-
einheiten angegeben Massen.

Fiir die Anzahl auftretender Isotope gibt es keine
GesetzmadfRigkeit. Jedoch wachst mit steigender Ord-
nungszahl die Anzahl der Isotope und bei Elementen
mit gerader Ordnungszahl treten mehr Isotope auf.
Das Verhdltnis Neutronenzahl zu Protonenzahl
wdchst mit steigender Ordnungszahl von 1 auf
etwa 1,5 an.

Isotope sind nicht nur natiirlichen Ursprungs, sie
konnen auch kiinstlich hergestellt werden. Sie sind
entweder stabil oder instabil.
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rabelle 1.5

Der Atombau

Nuklide der ersten 5 Elemente

0Z' = KLZ?> Element Nuklidsymbol Protonen- Neutro- Nukleo- Nuklidmasse natiirliche mittlere
zahl nenzahl nenzahl inu Haufigkeit ~ Atommasse
in% inu

1 Wasserstoff 1H 1 0 1 1,007825 99,985 1,0080
2H 1 1 2 2,01410 0,015
3H 1 2 3 Spuren

2 Helium 3 He 2 1 3 3,01603 0,00013 4,0026
4 He 2 2 4 4,00260 99,99987

3 Lithium S Li 3 3 6 6,01512 7,42 6,941
[ 3 4 7 7,0160 92,58

4 Beryllium 2 Be 4 5 9 9,01218 100 9,01218

5 Bor 9B 5 5 10 10,01294 19,78 10,81
B 5 6 1 11,00931 80,22

'0Z = Ordnungszahl; 2KLZ = Kernladungszahl

1.2.5 Die Radioisotope

Instabile Atomkerne versuchen, sich durch die Ab-
gabe von Strahlung zu stabilisieren. Sie werden als
Radioisotope oder Radionuklide bezeichnet. 1896 be-
obachtete Becquerel, dass Uranverbindungen spon-
tan Strahlung aussenden, Marie Curie untersuchte
dieses Phdnomen bei Uranverbindungen. Die Eigen-
schaft der Eigenstrahlung wurde als Radio-
aktivitdt (radiare lat. strahlen) bezeichnet.

1.2.5.1 Die Strahlungsarten

Der Atomkern von natiirlichen radioaktiven Nukli-

den kann drei Strahlungsarten emittieren:

— a-Strahlen: positiv geladene 4He-Kerne

= B-Strahlen: Elektronen, die im Atomkern durch
den Zerfall eines Neutrons in ein Proton und ein
Elektron entstehen (auch p -Strahlen)

= y-Strahlen: energiereiche elektromagnetische
Strahlung mit kurzer Wellenldnge.

Inzwischen gewinnt auch der Einsatz von Positro-

nenstrahlern in der Nuklearmedizin an Bedeutung

(z.B. Positronenemissionstomographie [PET] zum

Nachweis von Stoffwechselstérungen des Gehirns).

Positronen sind Teilchen mit der Masse eines Elekt-

rons, die jedoch eine positive Elementarladung besit-

zen (B%).
| MERKE |

Reichweite und Durchdringungsfahigkeit der Strah-
lungen nehmen in der Reihenfolge a, B, y stark zu.

Z.B. kénnen a-Strahlen durch eine 0,05mm dicke
Aluminiumfolie oder durch ein Blatt Papier zurtick-
gehalten werden. Zum Schutz vor p-Strahlen ist eine
0,5mm dicke Aluminiumfolie ndtig. Vor y-Strahlen
schiitzen nur dicke Bleiplatten.

a-Strahlen und p -Strahlen werden von Luft absor-
biert. Deshalb betrdgt ihre Reichweite auch nur 2,5
bis 9cm (a-Strahlen) bzw. 8,5m (p™-Strahlen). y-
Strahlen werden hingegen von Luft nicht absorbiert.
Kernprozesse konnen mithilfe von Kernreaktions-
gleichungen formuliert werden:

a-Zerfall: 22§Ra — 222Rn + 4He
p-Zerfall: K —38Ca + e

Die Summe der Nukleonenzahlen und die Summe
der Kernladungszahlen miissen auf beiden Seiten ei-
ner Kernreaktionsgleichung gleich sein.

L
&

"+ Kontrollieren Sie, ob Sie die exakte Kenn-
zeichnung von Nukliden verstanden haben und
machen Sie sich klar, was die Zahlen vor den Ele-

mentsymbolen bedeuten.

Die beim p -Zerfall emittierten Elektronen stammen
nicht aus der Elektronenhiille, sondern aus dem
Kern. Im Kern wird ein Neutron in ein Proton und
ein Elektron umgewandelt, das Elektron wird aus
dem Kern herausgeschleudert, wdhrend das Proton
im Kern verbleibt. Dadurch erhéht sich die Kernla-
dungszahl um 1.

9
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[Tabelle 1.6

Beispiele fiir medizinisch relevante Isotope

Isotop Halbwertszeit Strahlung  Anwendung

éc 5730 a B Altersbestim-
mung

32p 14,4d B Strahlentherapie
(metabolisch)

%%¢Co 6.2 a B,y Strahlentherapie
(extern)

PO mTc 6h v Szintigraphie

23 13h v Szintigraphie

2 8,4d B.y Diagnostik und
Therapie der
Schilddriise
(metabolisch)

123sm 1,9d B,y Strahlentherapie
(metabolisch)

92 74d B Strahlentherapie

222Rn 3,8d a Bade- und Trink-
kuren

22%Ra 1660 a a Strahlentherapie

1.2.5.2 Die Halbwertszeit

Radioaktive Elemente haben eine begrenzte Lebens-
dauer. Man definiert die Halbwertszeit (t;3) als die-
jenige Zeit, in der gerade die Halfte einer bestimmten
Zahl radioaktiver Isotope zerfallen ist. Das in der
Balneologie eingesetzte natiirliche Isotop 222Rn hat
beispielsweise eine Halbwertszeit von 3,8 Tagen.
Von 1000 Atomen dieses Elements wdren also nach
3,8 Tagen noch 500, nach weiteren 3,8 Tagen noch
250 Atome vorhanden. Die andere Halfte zerfdllt
unter Abgabe von Strahlung letztlich in das stabile
205Pb. %3%Rn wird ebenso wie *3§Ra (t;2=1622 a)
durch den Zerfall des langlebigen 238U (t;)=
4,5 . 10° a) nachgebildet.

1.2.5.3 Die Messung der Radioaktivitat

Menschliche Sinnesorgane koénnen radioaktive
Strahlung nicht registrieren. Zum Feststellen oder
Messen werden fotografische Techniken (Film-
schwdrzung) verwendet, die aber nicht sehr genau
sind und vor allem fiir die strahlenhygienische Do-
kumentation (Dosimeter) eingesetzt werden. Szintil-
lationszdhler (scintilla lat. Funke) enthalten Stoffe
wie Zinksulfid oder Natriumiodid/Thallium, die die
radioaktive Strahlung in sichtbare Strahlung (Licht-
blitze) umwandeln. Diese werden dann photoelekt-
risch registriert, z.B. in der Nuklearmedizin mithilfe
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von Gammakameras. Weitere Messgerdte sind die
Wilson'sche Nebelkammer und das Geiger-Miiller-
Zahlrohr, die Sie in der Physik kennen lernen.

Fiir quantitative Angaben wird die Aktivitit A oder
die Zerfallsrate, die die Zahl der Kernumwandlungen
pro Sekunde in s! oder Becquerel (Bq) angibt, ver-
wendet. Um die biologische Wirksamkeit, also das
lonisationsvermoégen zu beschreiben, benutzt man
die Ionendosis I. Das ist der Quotient aus lonenladung
und Masse der Luft in einem festgelegten Messvolu-
men, die Angabe erfolgt in C - kg™'. In der Strahlen-
biologie wird die einwirkende Energiedosis in Gray
(Gy) gemessen. Darunter versteht man die Energie-
menge, die pro Masseneinheit des Kérpers absorbiert
wird. Im Strahlenschutz ist die Aquivalentdosis D - q
gebrduchlich, ein Faktor aus der Energiedosis D (Quo-
tient aus Energie W und Masse m mit der Einheit
] - kg'!) und einem dimensionslosen Bewertungsfak-
tor, als Einheit ergibt sich ebenfalls ] - kg™!, hier wird
aber meist Sievert (Sv) benutzt.

Natiirliche und kiinstliche Isotope spielen in der bio-
chemischen und medizinischen Forschung eine
grof3e Rolle (Tab.1.6). In der Tumordiagnostik wird
das kurzlebige '§F (Halbwertszeit 100 min.) als Posit-
ronstrahler verwendet.

| Klinischer Bezug

In der Forschung werden Radionuklide vor allem ver-
wendet, um den Abbau von Molekiilen im Stoffwechsel

verfolgen zu konnen. Bei diesen so genannten Tracer-
Methoden (tracer engl. Spur) ersetzt man in den zu
untersuchenden Molekiilen stabile Isotope durch ra-
dioaktive und kann so den Weg der Molekiile in den
Organen durch Messung der Radioaktivitdt verfolgen.
In der medizinischen Diagnostik wird die Tatsache
ausgenutzt, dass sich radioaktiv markierte Wirkstoffe
in bestimmten Organen und Geweben anreichern. Aus
der von auRen gemessenen Strahlung kénnen so Riick-
schliisse auf Stérungen der Morphologie und der Funk-
tion von Organen gezogen werden. So kdénnen z.B.
Stoffwechselstérungen der Schilddriise festgestellt
werden. Abb. 1.4 zeigt ein Szintigramm der Schilddrise
nach Injektion von 80MBq °°J3Tc. Im linken Schild-
driisenlappen ist ein autonomes Adenom (knotige,
gutartige Geschwulst der Schilddrise, die autonom
lod speichert und Schilddriisenhormone synthetisiert
und sezerniert) zu erkennen. In der Diagnostik wird das
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Abb. 1.4 Szintigramm der Schilddriise nach Injektion von °%5Tc
(Adenom linksseitig)

metastabile Technetium °°{3 Tc am hiufigsten einge-

setzt. Es geht in relativ kurzer Zeit durch y-Strahlung
in 23 Tc Gber, das als weicher B-Strahler nicht mehr
geféhrlich ist und eine langere Halbwertszeit hat.
Strahlentherapie: Die Strahlentherapie wird haupt-
sachlich zur Behandlung maligner Erkrankungen ein-
gesetzt. Mit der externen Strahlentherapie wird von
auRen versucht, eine maximale Schidigung des Tu-
morgewebes zu erreichen. Um jedoch das gesunde
Gewebe zu erhalten, miissen dabei Einstrahlwinkel
und Eindringtiefe optimiert werden.

Bei der interstitiellen Radiotherapie werden Radio-
nuklide direkt in das Tumorgewebe eingebracht.

Bei der metabolischen Strahlentherapie werden Ra-
dionuklide wie z.B. '21I meistens intravends verab-
reicht und so in den Metabolismus eingebracht. Sie
konzentrieren sich dann im Tumorgewebe (also z.B.
in der Schilddriise, wo der lod-Stoffwechsel stattfin-
det).

Strahlenbelastung: Der Mensch ist standig einer ge-
ringen natdrlichen Radioaktivitat durch kosmische und
terrestrische Strahlung ausgesetzt. Auch der mensch-
liche Korper selbst besitzt eine Eigenstrahlung. Durch
den Einsatz von Radionukliden in der Medizin, kern-
technische Anlagen, PC, TV, Flugverkehr und Tabak-
rauch tritt eine radioaktive Belastung auf, an die sich
der menschliche Organismus jedoch gewdhnt hat. Erst
starkere Belastung wird kritisch.

Durch unkontrollierte Reaktionen in Atomreaktoren
oder durch eine Atombombe kénnen groRe Energie-
mengen freigesetzt werden. Dadurch entstehen Ra-
dioisotope, die wichtige Elemente im Korper ersetzen.
So ersetzt 122 Cs Kalium und 33Sr Calcium (beide Ra-
dioisotope haben eine sehr lange Halbwertszeit). Diese
Isotope haben sich 1986 nach dem Ungliick in Tscher-
nobyl z.B. sehr stark in Maronen (Pilzsorte) angerei-
chert, weshalb man auch heute noch von einem tiber-
maRigen Genuss absehen sollte.

b

x Check-up

v Machen Sie sich nochmals klar, aus welchen
Elementarteilchen ein Atom besteht.

v Wiederholen Sie, welche wichtigen Eigen-
schaften die Elementarteilchen besitzen. Ler-
nen Sie hierfiir keine Zahlen auswendig, aber
denken Sie an die Verhiltnisse von Masse und
Ausdehnung.

v Rekapitulieren Sie nochmals die Definitionen
der Begriffe Kernladungszahl und Nukleo-
nenzahl sowie die Symbolschreibweise.

v Wiederholen Sie die natiirlichen radioaktiven
Strahlungsarten und deren Charakteristika.

1.3 Die Elektronenhiille

>

! Lerncoach

=  |m folgenden Kapitel lernen Sie Vorstellungen
vom Bau der Elektronenhiille kennen. Um z. B.
das wellenmechanische Atommodell im Detail
zu verstehen, muss man sich mit den mathe-
matischen und physikalischen Zusammen-
hangen beschiftigen. Fiir Sie ist es aus-
reichend, wenn Sie sich die grundlegenden
Begriffe wie Orbital und Quantenzahlen und
deren Aussagen merken (s. u.).

=  Fiir das Verstdandnis der nachfolgenden Kapitel
(z. B. die Anordnung der Elemente im
Periodensystem) ist es wichtig, dass Sie die
Elektronenkonfiguration angeben konnen.

11




12

Die Elektronenhiille 1 Allgemeine Grundlagen und chemische Bindung

1.3.1 Vorbemerkung

Fiir das Verstandnis chemischer Reaktionen interes-
sieren uns weniger die Vorgdnge im Kern als viel-
mehr die Verdnderungen in der Elektronenhiille. Die
Elektronen, die sich in der Atomhiille befinden, sind
fiir chemische Bindungen, chemische Reaktionen
und Strahlungsabsorption maRgebend.

1.3.2 Das Bohr'sche Atommodell

Mit der Erkenntnis, dass Atome Elektronen enthal-
ten, mussten Vorstellungen entwickelt werden, wie
diese Elektronen angeordnet sind. Wdhrend Thom-
son noch annahm, dass die Atome Masseteilchen
darstellen, bei denen negativ geladene Elektronen
in eine positiv geladene Grundmaterie eingebettet
sind, schloss Rutherford aus seinen Versuchen zur
Streuung von a-Teilchen an einer diinnen Goldfolie,
dass ein Atom ein positives Massezentrum und eine
negativ geladene Atombhiille besitzen muss, in der die
Elektronen auf Bahnen dhnlich den Planeten den
Kern umkreisen. Vom Standpunkt der klassischen
Physik aus ist diese Anordnung instabil, denn auf
gekriimmten Bahnen kreisende Teilchen geben ihre
Energie als elektromagnetische Strahlung ab.
SchliefRlich miissten sie in den Kern fallen.

Dieses Modell wurde 1913 durch Bohr anhand von
Ergebnissen aus der Analyse von Spektrallinien wei-
terentwickelt. Er verwendete ebenfalls die Vorstel-
lung von Kreisbahnen, vertrat aber die Meinung, dass
sich die Elektronen nicht auf beliebigen, sondern nur
ganz bestimmten, diskreten (discretus lat. abgeson-
dert, getrennt) Bahnen strahlungsfrei bewegen. Der
Energieunterschied AE zwischen zwei solchen Bah-
nen betrdgt:

Ez—E1=AE=h'V.
(h ist das Planck'sche Wirkungsquantum, v die Fre-
quenz).

Durch die Festlegung auf konkrete Bahnen, die man
auch als ,Quantelung* bezeichnet, konnte das Auf-
treten diskreter Atomspektren erkldrt werden. Sie
entstehen durch Anregung von Valenzelektronen,
die dadurch auf hohere Bahnen gelangen. Unter
Energieabgabe erfolgt der Ubergang in die urspriing-
lichen Bahnen. Mithilfe des Bohr'schen Modells
wurde die Linienfolge des Wasserstoffspektrums
physikalisch interpretiert. Auch die Entstehung der

kurzwelligen Rontgenstrahlung kann durch dieses
Modell als Folge von Elektroneniibergdangen in inne-
ren Bahnen verstanden werden.

Wie jedes Modell hat auch dieses seine Grenzen. Es
versagte bei der Interpretation von Spektren der
Atome, die mehr als ein Elektron haben.

1.3.3 Das wellenmechanische Atommodell
1.3.3.1 Der Welle-Teilchen-Dualismus

Elektronen weisen zum einen Welleneigenschaften
auf und zum anderen verhalten sie sich wie kleine
Partikel. Damit erreichen wir die Grenze unseres an
die Gesetze der klassischen Physik gewdhnten Vor-
stellungsvermogens. Wenn nicht zwangsldufig erfor-
derlich, werden wir daher auf der Vorstellung vom
Elektron als Teilchen, das sich auf einer Bahn bewegt,
aufbauen. Aber an dieser Stelle miissen wir auch tiber
das Elektron als Welle sprechen: Das Elektron ist
dann stabil, wenn sich die Elektronenwelle nicht ver-
dndert, d.h. wenn es sich also um eine stehende
Welle handelt.

Solche stehenden Wellen kennen Sie aus der Musik.
Wenn eine Saite auf beiden Seiten fest eingespannt
ist, konnen Sie fiir kurze Zeit stabile Schwingungen
mit einer ortsfesten Schwingungsphase erzeugen. Sie
stellen nichts anderes dar als reine Tone. Stellen wir
uns den Umlauf eines Elektrons auf einer ebenen
Bahn vor, muss der Wellenzug am Anfang wieder
richtig anschliefen, da sonst keine zeitliche Stabilitdt
erreicht wird (Abb. 1.5).

In der Quantentheorie verwendet man zur Beschrei-
bung der Elektronenbewegungen daher auf Vor-
schlag von Schrodinger bestimmte Differenzialglei-
chungen und sucht als erlaubte Elektronenzustinde
diejenigen Losungen heraus, die zu zeitlich unver-
dnderlichen Schwingungen fiihren, den so genann-

Abb. 1.5 Die Eigenschwingungen einer Saite (a) und die sche-
matisierte Eigenschwingung einer Elektronenwelle auf einer
Kreisbahn (b)
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ten Eigenwerten. Hierzu zdhlen ganz bestimmte
Funktionen, die als Eigenfunktionen bezeichnet wer-
den. Natiirlich sind die tatsdchlichen Verhdltnisse
und deren mathematische Beschreibung sehr viel
komplizierter, denn die Elektronen schwingen nicht
ldngs einer eindimensionalen Bahn, sondern in den
drei Dimensionen des Raumes.

1.3.3.2 Die Unbestimmtheitsbeziehung

Nach Heisenberg ist es iiberdies unmoglich, den Im-
puls p =m - v (m = Masse, v = Geschwindigkeit) und
den Ort eines Elektrons gleichzeitig zu bestimmen.
Um ein Elektron zu orten, benétigt man sehr kurz-
welliges Licht. Dieses hat jedoch eine hohe Frequenz
und ist sehr energiereich. Wenn es das Elektron trifft,
wird seine Geschwindigkeit verdndert, und das wirkt
sich wegen der kleinen Masse atomarer Objekte so-
fort auf den Impuls aus. Fiir gewo6hnliche Objekte gilt
diese Unbestimmtheitsbeziehung zwar auch, aber
wegen der vergleichsweise groffen Masse hat die
Einwirkung von energiereichem Licht auf den Impuls
dieser Objekte keine Bedeutung.

Fir Elektronen kdnnen wir folglich nur mit einer
bestimmten Wahrscheinlichkeit einen bestimmten
Ort angeben, an dem es im Atom anzutreffen ist.

1.3.3.3 Die Orbitale

Die wellenmechanische Beschreibung des Elektrons
entspricht der Vorstellung einer tiber das Atom ver-
teilten Elektronenwolke. Die Gestalt der Elektronen-
wolke gibt den Raum an, in dem sich das Elektron mit
grofSter Wahrscheinlichkeit aufhalt. Abb. 1.6 zeigt die
Elektronenwolke des Wasserstoffatoms im Grundzu-
stand: Sie ist kugelsymmetrisch. An den Stellen mit
grofBer Aufenthaltswahrscheinlichkeit hat die La-
dungswolke eine gréfere Dichte, die Sie anhand
der groReren Punktdichte erkennen kdnnen. Die La-
dungswolke hat nach auRen keine scharfen Grenzen.
Man wahlt willkiirliche Grenzflachen (z.B. eine Ku-
gel, die mit 90 %iger Wahrscheinlichkeit die Ladung
des Elektrons enthdlt). Mit einer gewissen, wenn
auch geringen Wahrscheinlichkeit, kann sich das
Elektron auch auRerhalb der Kugel aufhalten.
Stellen Sie sich einfach vor, dass die Verteilungswolke
einer Fotografie des sich bewegenden Elekrons ent-

Elektron

Wasserstoffatom mit
® einer Elektronenbahn
(Bohr'sches Atommodell)

Ladungswolke des
Wasserstoffelektrons
4
A Ladungswolke des Wasser-
R -

stoffelektrons als Kugel, in

\ der sich das Elektron mit
90 %iger Wahrscheinlichkeit
befindet

Abb. 1.6 Verschiedene Darstellungen des Elektrons eines Was-
serstoffatoms im Grundzustand

spricht, das mit groRRer Belichtungsdauer aufgenom-
men wurde.

Diese rdumliche Ladungsverteilung kann natiirlich
auch rechnerisch ermittelt werden, es ist aber aus-
reichend sich zu merken, dass das Elektron durch
eine mathematische Funktion, die Wellenfunktion,
beschrieben werden kann.

Das Quadrat der Wellenfunktion ist ein Maf3 der oben
besprochenen Aufenthaltswahrscheinlichkeit eines
Elektrons in einem bestimmten Volumenelement.
Anstelle von Wellenfunktion ist auch der Begriff Or-
bital (orbis lat. Kreislinie, Kugel) {iblich, der rein
sprachlich die Verbindung zu den Bahnen der vor-
hergehenden Modelle aufrechterhalt.

Orbitale sind Wellenfunktionen. Das Quadrat dieser
Wellenfunktionen gibt die Rdume an, in denen sich
das Elektron mit groRter Wahrscheinlichkeit aufhalt.

Bei der oben dargestellten kugelsymmetrischen La-
dungsverteilung spricht man von s-Orbitalen (s =

13
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z z Abb. 1.7 Die rdumliche Darstel-
y y lung der p-Orbitale
X % X
py-Funktion py-Funktion p.-Funktion
[Tabelle 1.
Die Beziehung zwischen den Quantenzahlen
Hauptquanten- Neben- Magnet- Elektronen- Spin- Elektronen Elektronen
zahl n (Schale) quantenzahl |  quantenzahl m konfiguration quantenzahl pro Orbital pro Schale (2n?)
1 (K)
2 (L)
1(p) +1 2p, £1)2
0 2p, £1)2
-1 2p, +1)2 2
3 (M)
1(p) +1 3py +1)2 2
0 3p, +1)2 2
-1 3p, +1)2 2
2 (d) +2 3d,y £1[2 2
+1 3dy, +1/2 2
0 3dy, +1/2 2
-1 Halheryy +1/2 2
-2 3d, +1/2 2

sharp). Es gibt auch andere Zustinde des Elektrons
im Wasserstoffatom, p-, d- und f-Orbitale (p = prin-
cipal, d = diffus, f = fundamental; die Bezeichnungen
s, p, d, f stammen aus der Spektroskopie). Die rdum-
liche Darstellung der p-Orbitale, genauer gesagt, die
Bereiche, in denen die Aufenthaltswahrscheinlich-
keit groRer als 90 % ist, sehen Sie in Abb.1.7.

1.3.3.4 Die Quantenzahlen

Es sind also immer nur bestimmte Elektronenzu-

stdnde erlaubt. Diese Quantelung ist an bestimmte

Zahlen gebunden, die Quantenzahlen.

= Hauptquantenzahl: Die Hauptquantenzahl n be-
stimmt die mdéglichen Energieniveaus. Dafiir ver-
wendet man auch den Begriff ,Schale“, die mit
den grofBen Buchstaben K, L, M, N bezeichnet
werden. Die Energiewerte nehmen in dieser Rei-
henfolge zu. Durch die Hauptquantenzahl kénnen
immer 2 n? Elektronen beschrieben werden.

= Nebenquantenzahl: Die Nebenquantenzahl |
nimmt Werte zwischen (n-1) und O an, sie be-
schreibt die Gestalt der Orbitale. Wenn | =0 ist,
handelt es sich um ein kugelsymmetrisches s-Or-
bital. p-Orbitale sind durch | =1 charakterisiert.
Man bezeichnet gelegentlich die energetisch
dquivalenten Sdtze der s-, p- und d-Orbitale als
Unterschalen.

= Magnetquantenzahl: Auch die rdaumliche Orien-
tierung der Orbitale ist gequantelt. Sie wird durch
die Magnetquantenzahl m beschrieben, die die
ganzzahligen Werte von -1 iiber 0 bis +I anneh-
men kann.

= Spinquantenzahl: Die Spinquantenzahl (spin engl.
drehen) kann die Werte +1/2 und -1/2 anneh-
men, sie beschreibt die Eigenrotation des Elekt-
rons.

Zu den Beziehungen zwischen den Quantenzahlen s.

Tab.1.7.
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n=3 3p, 3p, 3
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5|0 2p,  2p, 2p,
& 2s
2
u
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1s

Abb. 1.8 Die verschiedenen Energieniveaus

1.3.3.5 Die Elektronenkonfiguration

Wir wollen nun versuchen, diesen Orbitalen Elektro-
nen zuzuordnen. Dabei muss das Pauli-Prinzip be-
achtet werden, nach dem Elektronen niemals in allen
vier Quantenzahlen iibereinstimmen diirfen. Ver-
standlicherweise beginnt man immer mit Zustinden
niedrigster Energie. Diese Aufteilung gelingt leichter
bei Verwendung einer schematischen Darstellung
der erlaubten Elektronenzustdnde (Abb.1.8).

Fiir ein Atom mit 5 Elektronen (= Boratom) ergibt
sich folgende Verteilung: Durch das 1 s-Orbital kdn-
nen zwei Elektronen mit entgegengesetztem Spin
beschrieben werden, so auch durch das 2 s-Orbital.
Fir das fiinfte Elektron miissen wir ein 2 p-Orbital
zur Beschreibung heranziehen. Vereinfachend wird
oft gesagt, 2 Elektronen besetzen das 1s-Orbital,
2 Elektronen das 2s- und 1 Elektron besetzt das
2p x -Orbital.

Kurz kdonnen wir diese Verteilung oder Elektronen-
konfiguration so darstellen:

152252 2p' oder genauer 1s% 252 2 p, .

Die hochgestellten Zahlen geben an, wie viele Elekt-
ronen jeweils das angegebene Orbital besetzen, wo-
bei sie sich in ihrer Spinquantenzahl unterscheiden
miissen.

Wenn wir nun die 6 Elektronen des Kohlenstoffatoms
verteilen mdchten, zeigt Abb. 1.9, dass nicht klar ist,
wo das 6. Elektron eingeordnet wird. Der Hund'schen
Regel folgend miissen bei energetisch gleichen Orbi-
talen diese zuerst mit je einem Elektron besetzt wer-
den. Erst dann erfolgt die Auffiillung mit einem zwei-
ten Elektron.

A i 4py 4py 4p,
n= e EY 21 5 24 i
o 3d,, 3d, 3d2 3d, 3d2_p2
=3 _— — =
a n i 3, 3p,  3p,
£ g
E n=2 2p,  2py 2p,
= — 44— 25
2
“on=1
—l— 1s
Abb. 1.9 Energieniveauschema fiir ein System mit 6 Elektro-
nen

Die Elektronenkonfiguration ist also:
1% 2s% 2 p? oder genauer 1s% 2s? 2p,'2p,L

Vergleichen Sie dies mit der schematischen Darstel-
lung in Abb.1.9. Die Pfeile symbolisieren Elektronen
mit unterschiedlichem Spin.

@

1“. Wie Sie sehen, ist es nicht so schwierig,
Elektronenkonfigurationen bei gegebener Elektro-
nenanzahl aufzuschreiben. Da solche Konfiguratio-
nen weniger im Physikum, sondern eher in Klau-
suren abgefragt werden, formulieren Sie am besten
gleich noch die Elektronenverteilung fiir 16 und fiir
20 Elektronen (Losung s.S. 199). Seien Sie auf-
merksam und schauen Sie die Darstellung der
Energieniveaus genau an. Sie werden feststellen,
dass das 4 s-Orbital energetisch giinstiger ist als die
3 d-Orbitale. Vergleichen Sie Ihr Ergebnis.

Die Elektronenkonfiguration lautet also fiir 20 Elekt-
ronen (Calciumatom):

15%22s22p°3s%23p®4s2

Erst bei 21 Elektronen (Scandiumatom) werden die
3d-Orbitale bendtigt:

15%22s22p°3s23p®4s23d! oder 1s22s%2p®3s2
3p®3dl4s2

Die erste Darstellung beschreibt die Auffiillungsfolge,
die zweite den nach dem Auffiillen erreichten Zu-
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stand, bei dem dann das 4 s-Orbital sozusagen nach

auflen ,rutscht*. Als AufSenelektronen werden in sol-

chen Systemen, bei denen d-Orbitale aufgefiillt wer-

den, gewohnlich die duBeren s-Elektronen angese-

hen.

I

= Check-up

v Erkldren Sie nochmals die Begriffe Orbital und
Quantenzahl und machen Sie sich die raum-
liche Darstellung der Orbitale klar.

v/ Wenn noch nicht geschehen, iiben Sie die An-
gabe der Elektronenkonfiguration anhand ei-
niger Beispiele (s.o0.).

1.4 Das Periodensystem der Elemente
(PSE)

.

! Lerncoach
Die Kenntnis der GesetzmaRigkeiten im Pe-
riodensystem ist eine wichtige Vorausset-
zung, um die Eigenschaften und Reaktionen
von Elementen bzw. Stoffen zu verstehen.
Diese GesetzmdRigkeiten erschlieBen sich Ih-
nen am besten, wenn Sie die Elektronenkon-

figuration gut beherrschen.

1.4.1 Die Einteilung im Periodensystem

(Eine Abbildung des heute verwendeten Perioden-
systems finden Sie auf der Umschlagseite.)
Elemente, deren Atome analoge Elektronenkonfigu-
rationen besitzen, haben auch dhnliche Eigenschaf-
ten. Sie werden zu Gruppen zusammengefasst und
bilden die senkrechten Spalten des PSE. Wegen der
vergleichbaren Eigenschaften hat man den Gruppen
auch Namen gegeben (Chalkogene, Halogene etc.).
Die waagerechten Reihen nennt man Perioden, sie
entsprechen den auf S.14 besprochenen Schalen.
Zur Nummerierung der Gruppen sind mehrere Be-
zeichnungen im Gebrauch. Die Durchnummerierung
von 1 bis 18 wird von der IUPAC (International Union
of Pure and Applied Chemistry) empfohlen, dabei
geht der Zusammenhang zwischen der mit réomi-
scher Ziffer gekennzeichneten Gruppennummer in
der alten Kennzeichnung und der Anzahl der Valenz-
elektronen allerdings verloren. Die alte Kennzeich-
nung nummerierte von I bis VIII und trennte durch

1 Allgemeine Grundlagen und chemische Bindung

die Buchstaben A und B die Haupt- von den
Nebengruppenelementen.

Die Nebengruppenelemente kénnen wir aber an-
hand der Elektronenkonfiguration gut einordnen.
Wenn Sie ndmlich beim Verteilen der Elektronen zu-
letzt d-Orbitale bendtigen, handelt es sich um ein
Nebengruppen- oder Ubergangselement (z.B. Scan-
dium).

Bei hoheren Ordnungszahlen treten f-Orbitale auf.
Wenn diese zuletzt besetzt werden, spricht man
ebenfalls von Nebengruppenelementen. Zu ihnen ge-
horen die Lanthanoide und Actinoide. Da diese je-
doch medizinisch von untergeordneter Bedeutung
sind, sollen sie hier nicht weiter besprochen werden.

Bei den Hauptgruppenelementen werden die s- und
p-Orbitale besetzt. Die {ibrigen Orbitale sind leer
oder vollstandig gefiillt.

Bei den Atomen von Nebengruppenelementen er-
folgt die Auffiillung von d- und f-Orbitalen.

Die chemische Ahnlichkeit der Elemente einer
Hauptgruppe ist eine Folge der identischen Valenz-
elektronenkonfiguration, d.h., die Anzahl der Elekt-
ronen auf der dulBersten Schale ist gleich.

1.4.2 Die Periodizitit der Eigenschaften

Der Atomradius innerhalb einer Periode (= waage-
rechte Reihen) nimmt ab. Das hdngt mit der Zu-
nahme der positiven und negativen Ladungen zu-
sammen, die zu einer stdarkeren elektrostatischen
Wechselwirkung zwischen Elektronen und Protonen
fithrt. Innerhalb einer Gruppe (= senkrechte Spalten)
nimmt der Atomradius zu, denn mit jeder neuen
Periode muss eine neue ,Schale“ beriicksichtigt wer-
den.

Die Elektronenaffinitdt ist die Energie, die frei wird,
wenn ein Elektron aus dem Unendlichen in das tiefs-
te freie Orbital eingebaut wird. Dabei entsteht ein
Anion. Diese Energie ist bei Atomen auf der rechten
Seite des Periodensystems am groften. Deshalb
nimmt die Elektronenaffinitdt von links nach rechts
zu. Innerhalb einer Gruppe sinkt mit der Zunahme
der Grofe der Atome die Elektronenaffinitit. Die
Elektronenaffinitdit darf nicht mit der Elektro-
negativitit verwechselt werden, die im Zusam-
menhang mit Verschiebungen der Elektronendichte
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Verdnderungen innerhalb der Periode von links nach rechts

Atormradius ¥ @
s metallischer Charakter ¥ 2 o
& '® Elektronenaffinitit 4 2 § -
11 lonsrungsenergied 1 2 2§ . imnethal
u = Elektronegativitat 4 a 4 5 & € @
E: .2 2 £ &£ & 5 & |derGruppe
g g B E & e £ = |vonoben
Anzahl = & 2 2 8 o £ B nach unten
Valenz-
elektronen 2 3 4 5 6 ¥ 8
neue Nr. 2 3 4 5 6 ) 8 5 10 1 12 13 14 15 16 17 18
alte Nr. la fla Wb b Vb Vib Vib Vilb Villb Villb Ib 1ilb Ila IVa Va Via Vila Vila
H
- Atomradius$
Li | Be B|C|IN|O metallischer
Charakter 4
Na | Mg AllSi | P|[S Elektronen-
affinitit ¥
K|C| S| T V | C |Mn| Fe|Co| Ni |[Cu|Zn|Ga| Ge]| As | Se lonisierungs-
energie §
Rb| S| Y | 2Zr [Nb|Mo| Tc |Ru|[Rh|Pd|Ag|Cd| In|Sn|Sb|Te Elektro-
negativitat +
Cs|Ba|Lla|Hf | Ta|W |Re|Os| Ir | Pt |Au|Hg| Tl | Pb| Bi | Po
—_ + 2 v
| Nebengruppenelemente
Hauptgruppenelemente
— Grenze Metall = Nichtmetall * Abnahme
I Metall 4 Zunahme
O Nichtmetall
I Edelgas

Abb. 1.10 Der Aufbau und die GesetzmaRigkeiten im PSE

(s.S.29) in kovalenten Bindungen (s.S.26) definiert
wird. Diese Grof3e ist nicht elementspezifisch. Sie
hdngt vom Bindungszustand und vom Bindungspart-
ner ab. Die im PSE angegebenen Elektronegativitats-
werte beziehen sich auch auf bestimmte kovalente
Bindungen. Auch fiir diese Werte gilt, dass sie inner-
halb einer Periode von links nach rechts zunehmen
und innerhalb einer Gruppe abnehmen.

Die lonisierungsenergie ist die Energie, die man be-
notigt, um ein Elektron aus dem hochsten besetzten
Orbital eines Atoms zu entreif3en. Dabei bildet sich
ein Kation. Die lonisierungsenergie ist in der 1. und 2.
Hauptgruppe sehr klein und nimmt innerhalb einer
Periode zu. Dies kann man sich anhand der Elektro-
nenkonfiguration gut verdeutlichen: Atome der 1.
und 2. Gruppe erreichen durch die Abgabe von einem
Elektron oder zwei Elektronen die Konfiguration des
vorhergehenden Edelgases. Edelgase haben eine
vollstindig besetzte dulBere Schale, was energetisch

sehr giinstig ist (s.S.23). Analoge Uberlegungen gel-
ten fiir die Elektronenaffinitit. Innerhalb einer
Gruppe nimmt die Ionisierungsenergie ab, da durch
den zunehmenden Atomradius die Valenzelektronen
immer weiter vom Kern entfernt und damit weniger
stark gebunden sind.

Aus diesen Zusammenhdngen leitet man Aussagen
zur hdchstmdglichen Oxidationszahl (s.S.69) und
zum Metall- und Nichtmetallcharakter ab (Abb.1.10).

1.4.3 Kurzinformationen zu wichtigen
Gruppen mit ihren Elementen

Nachfolgend sind in tabellarischer Form einige Infor-
mationen zu den Hauptgruppenelementen, zu aus-
gewdhlten Nebengruppenelementen und deren
Verbindungen aufgefiihrt. Elemente, die in lebens-
wichtigen Naturstoffen vorhanden sind und/oder
von biochemischen, pharmakologischen oder toxiko-
logischem Interesse sind, wurden hervorgehoben.
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>
1.“- Bitte lernen Sie die folgenden Tabellen nicht
auswendig. Sie sollen Ihnen lediglich die Bedeutung
der Chemie fiir die Medizin verdeutlichen. Bei me-
dizinisch bedeutsamen Elementen merken Sie sich
bitte das entsprechende Symbol (= fett hervorge-

hoben).

1.4.3.1 Die Alkalimetalle

Beachten Sie bitte, dass sich die Angaben zum Vor-
kommen immer auf die Atomart beziehen. Wenn der
menschliche Organismus also 1,4 g Silicium enthalt,
bedeutet das nicht etwa den reinen Stoff Silicium,
sondern nur die Atomart Si, die in Verbindungen
mit anderen Elementen vorliegt.

Name Symbol  Vorkommen Bedeutung

Lithium Li kommt in Verbindungen zu 0,006 % in der oberen Einige Verbindungen besitzen antidepressive Wirkung
Erdkruste vor

Natrium Na kommt in gebundener Form zu 2,63 % in der oberen Natriumionen sind die wichtigsten Kationen des

Erdkruste vor

Kalium K kommt in gebundener Form zu 2,41 % in der Kaliumionen sind die wichtigsten lonen des Intra-
Erdkruste vor zellularraumes und die Antagonisten der Natriumio-
nen
Besondere Bedeutung haben Kaliumverbindungen als
Diinger
Rubidium  Rb kommt in gebundener Form zu 0,03 % in der Der menschliche Organismus enthilt ca. 0,32 g Ru-

Erdkruste vor

Casium Cs kommt in gebundener Form zu 0,0007 % in der

Erdkruste vor

Francium Fr Vorkommen nur als radioaktive Isotope mit kurzer

Halbwertszeit

Extrazellularraums. Sie sind wichtig fiir den Aufbau
des osmotischen Drucks, die Aktivierung von Enzy-
men, Nervenleitung und Muskelerrequng

bidium, dessen physiologische Funktion nicht aus-
reichend geklart ist
131Cs spielt in der Strahlentherapie eine Rolle

1.4.3.2 Die Erdalkalimetalle

Name Symbol  Vorkommen Bedeutung
Beryllium Be nur in Verbindungen zu etwa 0,006 % in der Beryllium und seine Verbindungen sind stark toxisch. Bei
Erdkruste der Berylliose kommt es durch chronische Inhalation von
Beryllium und seinen Verbindungen zu einer Lungenfibrose
Magnesium Mg nur in Verbindungen zu etwa 1,95% in der  Magnesium ist das zweitwichtigste intrazelluldre Kation

Erdkruste, ein erwachsener Mensch hat etwa und ein wichtiger Katalysator vieler Reaktionen. Es ist

30g chemisch gebundenes Magnesium

Calcium Ca nur in Verbindungen zu etwa 3,63 % in der  Calcium ist fiir die Pflanzen- und Tierwelt von groRer

Erdkruste

Strontium  Sr nur in Verbindungen zu etwa 0,03% in der ~ Strontiumverbindungen sind ungiftig, sie reichern sich aber
Erdkruste in Knochen und Zihnen an. Das radioaktive Isotop 33Sr
fuhrt zu Knochensarkomen
Barium Ba nur in Verbindungen zu 0,04 % in der Bariumsulfat dient als Rontgen-Kontrastmittel, da es sehr
Erdkruste schwer l6slich ist. Leichtlosliche Verbindungen sind sehr
giftig
Radium Ra Vorkommen nur als radioaktive Isotope, Ra wird in der Strahlentherapie eingesetzt

Anteil in der Erdkruste nur 7 - 1072 %

auRerdem Bestandteil des Chlorophylls
Magnesiumverbindungen kommen u. a. bei bestimmten
Herzrhythmusstérungen, zur Wehenhemmung, bei Sod-
brennen und Obstipation zum Einsatz

Bedeutung. Es wird fiir Knochen, Gehduse und Schalen
genauso benotigt wie fiir die Zellwandbildung, die Zelltei-
lung, die Muskelkontraktion und die Blutgerinnung
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1.4.3.3 Die Borgruppe (Erdmetalle)

Name Symbol Vorkommen Bedeutung
Bor (Halbmetall) B nur in Sauerstoffverbindungen zu 0,001 % in der Bor ist fir Pflanzen ein wichtiges Spurenele-
Erdkruste ment, fir Tiere und Mikroorganismen scheint es
entbehrlich zu sein
Aluminium (Metall) Al nur in Verbindungen zu 8,13 % in der Erdkruste, Wichtiges Gebrauchsmetall, hohe Aluminium-
der menschliche Kérper enthdlt 50-150 mg gehalte in der Nahrung kénnen Arteriosklerose
gebundenes Aluminium fordern und den Phosphatstoffwechsel storen.
Eine Losung von essigsaurer Tonerde (Alumi-
numacetat) spielte friiher eine Rolle fiir ad-
stringierende, kiihlende Umschlége, fiir
Sptilungen und zum Gurgeln
Gallium (Metall) GCa nur in Verbindungen zu 0,0015% in der Gallium spielt in der Technik eine Rolle als Halb-
Erdkruste und Supraleiter
Indium (Metall) In nur in Verbindungen zu etwa 0,00001 % in der Indium wird fir Dentallegierungen verwendet
Erdkruste
Thallium (Metall) Tl nur in Verbindungen zu etwa 0,00001 % in der Tl und Tl-Verbindungen sind stark toxisch

Erdkruste

(friher in Enthaarungspraparaten enthalten)

1.4.3.4 Die Kohlenstoffgruppe

Name

Symbol

Vorkommen

Bedeutung

Kohlenstoff

C

Silicium (Halbmetall) Si

Germanium (Metall)

Zinn (Metall)

Blei (Metall)

Ge

Sn

Pb

ungebunden Vorkommen als Graphit,
Diamant oder Kohle,

zu 0,087 % in der Erdkruste enthalten, die
Atmosphdre enthlt in gebundener Form
720 - 10° t, die lebende pflanzliche Biomasse
830 - 10° t Kohlenstoff

zu 25,8 % in der Erdkruste enthalten, ist das
zweithdufigste Element, der menschliche
Organismus enthdlt ca. 1,4 g Silicium (Er-
wachsener)

zu 0,00056 % in der Erdkruste enthalten

zu 0,0035% in der Erdkruste enthalten

zu 0,0018 % in der Erdkruste enthalten

Kohlenstoff und seine Verbindungen sind die
Trager aller Lebenserscheinungen auf der Erde

Silicium spielt wahrscheinlich als Spuren-
element fiir die Bildung von Knochen und
Bindegewebe eine groRe Rolle. Siliciumorgani-
sche Verbindungen werden als Pharmaka ein-
gesetzt. In der Halbleitertechnik und fiir
Solarzellen ist es von groRer Bedeutung

Germanium wird fir die Produktion von
Leuchtdioden und Solarzellen benétigt

Metallisches Zinn gilt als ungiftig. Es scheint ein
essenzielles Spurenelement zu sein, denn bei
einem Mangel werden u. a. Appetitlosigkeit,
Haarausfall und Akne beobachtet. Einige zinn-
organische Verbindungen werden als Fungizide
und Desinfektions-

mittel verwendet

Blei und seine Verbindungen sind giftig. Eine
Bleivergiftung duRert sich u. a. durch Miidigkeit,
Appetitlosigkeit, Koliken, Ablagerungen von
Bleisulfid am Zahnrand
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1.4.3.5 Die Stickstoffgruppe

1 Allgemeine Grundlagen und chemische Bindung

Name Symbol Vorkommen Bedeutung
Stickstoff N Stickstoff ist zu 0,03 % in der Erdkruste, der  Elementarer Stickstoff hat keine physiologische
weitaus groBte Teil jedoch in der Lufthiille Wirkung. Das Ersticken in einer Stickstoffat-
enthalten. mosphare beruht auf Sauerstoffmangel. Auf-
3% des Korpergewichts des Menschen sind grund seiner geringen Reaktivitdt wird es als
gebundener Stickstoff. Inert- und Schutzgas und als Treibmittel ftr
Sprays eingesetzt. Es ist Bestandteil von
EiweiRen, Nukleinsduren und Coenzymen.
Stickstoffverbindungen sind wichtige Diinge-
mittel
Phosphor P zu 0,1% in der Erdkruste enthalten, der Phosphor ist als Phosphat in Knochen, als Ester
menschliche Organismus enthdlt ca.700g P in der DNA und in den Phospholipiden ge-
(Erwachsener), wobei 600 g davon in der bunden. WeiRer Phosphor fiihrt aufgrund
Knochensubstanz gebunden sind seiner hohen Reaktivitdt bei oraler Einnahme zu
schweren Vergiftungserscheinungen. Er ent-
ziindet sich an der Luft selbst und kann zu
schweren Verbrennungen fiihren
Arsen (Halbmetall) As zu 5,5 - 10* % gediegen und gebunden in der Arsen ist in allen organischen Geweben ent-
Erdkruste enthalten halten, wobei seine Rolle als Spurenelement
nicht bis ins letzte Detail geklart ist. Viele
Arsenverbindungen sind giftig und spielten bei
Mordféllen eine groRe Rolle
Antimon (Metall) ~ Sb zu 0,0001 % in der Erdkruste enthalten, gele- Antimonverbindungen sind giftig, rufen aber
gentlich gediegen oft einen Brechreiz hervor. Zu diesem Zweck
wurde friiher Brechweinstein, eine Antimon-
verbindung der Weinsdure, verwendet. Gele-
gentlich werden Antimonpraparate zur
Therapie von Protozoen- Erkrankungen einge-
setzt, Nebenwirkungen begrenzen jedoch den
Einsatz
Bismut (Metall) Bi zu 0,00002 % in der Erdkruste gediegen und  Bismutverbindungen haben eine adstringie-

gebunden enthalten

rende, antiseptische und diuretische Wirkung,
die seit dem Altertum bekannt ist. Nebenwir-
kungen haben die Verwendung aber stark
eingeschrankt

1.4.3.6 Die Chalkogene

Name Symbol Vorkommen Bedeutung
Sauerstoff o zu 49,5 % in der Erdkruste gebunden enthalten, Sauerstoff ist fiir die Mehrzahl der Organismen
auRerdem in der Erdatmosphére und in der  zur Aufrechterhaltung energieliefernder Um-
Wasserhtille satze wie der Atmung lebensnotwendig. Der
Mensch kann sauerstoffarme Gemische mit 8 %
Sauerstoff gerade noch verwerten, bei nur 7%
tritt Bewusstlosigkeit ein, bei 3% Ersticken.
Reiner Sauerstoff kann nur bei Unterdruck ohne
Schaden aufgenommen werden.
Ozon, eine dreiatomige Sauerstoffverbindung,
hat desinfizierende Wirkung, bei zu hohen
Konzentrationen schadigt es die Atemwege
Schwefel S zu 0,05% in der Erdkruste elementar und in  Schwefel ist ein wichtiges in Aminosduren,
gebundener Form enthalten, der menschliche Coenzymen und Vitaminen enthaltenes Ele-
Organismus enthdlt ca. 175 g gebundenen ment. Schwefelpulver und -salbe haben des-
Schwefel. infizierende Wirkung
Selen Se zu 9 - 10°® % in der Erdkruste enthalten Selen ist ein essenzielles Spurenelement, es
schiitzt Proteine vor Oxidation. Mit Selenman-
gel kénnten Rheumatismus und grauer Star in
Verbindung stehen
Tellur (Halbmetall) Te zu 1077 % in der Erdkruste enthalten Tellur wird fiir Legierungen als Glas-Keramik-
Farbstoff benétigt. Tellurprdparate spielen in
der Homaopathie eine Rolle.
Polonium (Metall)  Po kommt nur in Form radioaktiver Isotope vor
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1.4.3.7 Die Halogene

Name Symbol Vorkommen Bedeutung

Fluor F zu 0,065 % nur gebunden in der Erdkruste ent- Die kontrollierte Fluorzufuhr ist ein wirksamer
halten, im menschlichen Organismus etwa 800 mg Schutz vor Karies. Die Knochenverfestigung durch
in Zahnschmelz und Dentin, in Knochen, Blut, Fluor nutzt man in der Therapie von Osteoporose
Magensaft, Schweil aus, Uberdosierungen fiihren aber zu Verdickung

und Versteifung der Gelenke. Fluororganische
Verbindungen kénnen O, und CO, transportieren
und spielen deshalb eine Rolle als Blutersatzmittel

Chlor a zu 0,03 % chemisch gebunden in der Erdkruste  Chlorgas zerstort tierisches und pflanzliches Ge-
enthalten webe durch Oxidation, Substitution von Was-

serstoff oder Chloraddition an Doppelbindungen.
Darauf beruht auch die desinfizierende Wirkung
von Chlorwasser. Chloridionen sind lebensnot-
wendig fir die im Organismus bestehenden
Saure- [Base- Gleichgewichte, den Wasserhaushalt
und die Nieren- und Magensekretion. Salzsaure
(die wassrige HCl-Losung) ist zu 0,3 bis 0,5% im
Magensekret enthalten

Brom Br zu 0,0003 % chemisch gebunden in der Erdkruste Elementares Brom ist extrem dtzend. Brompra-
enthalten parate spielen als Sedativa eine Rolle. Silberbromid
findet als lichtempfindliche Substanz auf Filmen
und Fotopapier Verwendung

lod 1 kommt in der Natur nur in Spuren vor lodtinktur ist eine alkoholisch-wassrige Losung
von |, und KI (Kaliumiodid) und wird als Desin-
fektionsmittel eingesetzt. Das mit der Nahrung
aufgenommene lod wird in der Schilddriise
gespeichert und dort zur Synthese des Schilddri-
senhormons Thyroxin benutzt. Bei lodmangel
kommt es zu Stérungen der Schilddriisenfunktion
(evtl. mit Kropfbildung)

Astat At kommt nur in Form radioaktiver Isotope vor Astatisotope werden zur lokalen Bestrahlung und
in Form markierter Prdparate als Radiopharmaka
benutzt

1.4.3.8 Die Edelgase
Edelgase sind auBerordentlich reaktionstrdge. Edelgasverbindungen sind erst seit den 60-er Jahren des
20.Jahrhunderts bekannt.

Name Symbol Vorkommen' Bedeutung

Helium He kommt am haufigsten in Erdgasen vor Helium wird als Fiillung fiir Luftschiffe und Ballons,
aber auch als Taucherluft verwendet

Neon Ne zu 0,0012 % in der Luft Fillgas fur Leuchtstoffrohren

Argon Ar zu 1,286 % in der Luft Fiillgas fir Glihlampen, Schutzgas bei Reaktionen,
die unter Sauerstoffausschluss ablaufen

Krypton Kr zu 3 -10%% in der Luft Fillgas fir Glihlampen

Xenon Xe zu 4 - 107°% in der Luft wichtiges Narkosegas, Fiillgas fir Glihlampen

Radon Rn eines der seltensten Elemente der Erdrinde Bade- und Trinkkuren mit radonhaltigem Heil-
wasser gegen Schmerzen und Entziindungen

' Die Prozentangaben sind Masseprozent.




22

Das Periodensystem der Elemente (PSE)

1.4.3.9 Ausgewdhlte Nebengruppenelemente

1 Allgemeine Grundlagen und chemische Bindung

Name

Symbol

Vorkommen

Bedeutung

Chrom

Mangan

Eisen

Cobalt

Nickel

Kupfer

Zink

Silber

Cadmium

Gold

Quecksilber

Vanadium

Technetium

Platin

Cr

Fe

Co

Cu

Zn

Ag

(o]

Au

\"

Tc

Pt

zu 0,02 % in der Erdkruste gebunden enthalten

zu 0,1 % in der Erdkruste gebunden enthalten, im
menschlichen Organismus etwa 20 mg in den
Mitochondrien, im Zellkern und in den Knochen

zu 5% in der Erdkruste enthalten, im gesamten
Erdball wahrscheinlich zu 37 %, damit ware es das
haufigste Element des Erdballs

zu 0,002 % in der Erdkruste enthalten

zu 0,015% in der Erdkruste enthalten

zu 0,007 % in der Erdkruste enthalten, gelegentlich
auch gediegen

zu 0,012 % in der Erdkruste nur gebunden ent-
halten

zu 10°° % in der Erdkruste gebunden und gediegen
enthalten

zu 5 - 107 % in der Erdkruste enthalten

zu 4 - 107 % in der Erdkruste enthalten

zu 5-10° % in der Erdkruste enthalten

zu 0,014 % in der Erdkruste enthalten

zu 5 - 1077 % in der Erdkruste enthalten

Chrom ist ein wichtiges Spurenelement fiir den
Glucosestoffwechsel. Chrom in Verbindungen mit
der Oxidationsstufe 6 ist ein starkes Oxidations-
mittel und sehr giftig

Mangan ist ein Spurenelement, das die Biosynthese
von Cholesterin stimuliert sowie fiir Blutgerinnung
und Atmungskette von Bedeutung ist. Besonders

manganreich sind z. B. Vollkornprodukte

Eisen ist nicht nur das wichtigste Gebrauchsmetall,
es ist auch ein wichtiges Spurenelement. Es ist im
roten Blut- und Muskelfarbstoff und in den
Redoxsystemen der Enzymkomplexe der At-
mungskette enthalten

Cobalt ist ein wichtiges Spurenelement. Es ist z.B.
im Vitamin By, gebunden, das fiir die Bildung der
roten Blutkérperchen von groRer Bedeutung ist

Nickel hat wahrscheinlich als Spurenelement fiir
den Kohlenhydratstoffwechsel Bedeutung. Fiir
zahlreiche Nickelverbindungen ist ein toxisches,
allergenes und/oder mutagenes Potenzial nachge-
wiesen worden

Kupfer ist ein Spurenelement. Losliche Kupfersalze
sind starke Emetika, die aber wegen des vermu-
teten mutagenen und karzinogenen Potenzials
nicht mehr benutzt werden.

Zink ist ein Spurenelement und spielt beim
Alkoholabbau und bei der Genregulation eine
Rolle.

Silber und seine Verbindungen besitzen eine stark
antiseptische und antimykotische Wirkung

Cadmium und seine Verbindungen sind vermutlich
kanzerogen. Eine erhebliche Belastung tritt durch
Zigarettenrauch auf. Es kann eine entziindliche
Schleimhautdegeneration entstehen

Goldlegierungen spielen in der zahnarztlichen
Praxis eine Rolle

Quecksilberddmpfe und viele Verbindungen sind
stark toxisch. Aufgrund der bakteriziden und
antiseptischen Wirkung wurden schwerlésliche
Quecksilberverbindungen gegen Hauterkrankun-
gen und Syphilis eingesetzt

Vanadium ist ein essenzielles Spurenelement fiir
Pflanzen und Tiere, es stimuliert die Photosynthese
und das Wachstum von Jungtieren. Vanadiumver-
bindungen sind als Zytostatika bei Leukdmie
wirksam

Nur kiinstlich herstellbares Schwermetall, Einsatz
als Radiopharmazeutikum, Korrosionsinhibitor fiir
Eisen und Stahl, bemerkenswerter Katalysator

Metallisches Platin wird fiir medizinische Gerdte
und Dentalwerkstoffe verwendet. Die Platinver-
bindung cis-Platin findet Einsatz als Zytostatikum
z.B. bei bosartigen Hoden- oder Eierstocktumoren
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e
x Check-up
Machen Sie sich nochmals die Ordnungsprin-
zipien des Periodensystems klar. Suchen Sie
z.B. verschiedene Elemente heraus und ver-
gleichen Sie den Atomradius oder die Elekt-

ronegativitdt anhand der Position im PSE.

1.5 Die chemische Bindung

Lerncoach

In diesem Kapitel werden Sie lernen, mit
welchen Modellen man die Verkniipfung von
Atomen zu chemischen Verbindungen erkla-
ren kann. Haufig kann man dieses Zusam-
menhalten der Atome relativ einfach mit der

k
F

Oktettregel begriinden, die Sie gleich kennen
lernen werden. Fiir genauere Betrachtungen
bendtigen wir aber, vor allem bei der Be-
sprechung der Atombindung, quantenme-
chanische Ansitze, inklusive der Vorstellung
von den Orbitalen (s.S. 13).

1.5.1 Der Uberblick

Wechselwirkungen zwischen den Atomen kénnen zu
chemischen Bindungen fiihren. Die unterschiedli-
chen Arten chemischer Bindung bedingen differie-
rende Stoffeigenschaften. Es gibt folgende Bindungs-
arten:

= metallische Bindung.

= lonenbindung.

= Atombindung.

= koordinative Bindung.

= Wasserstoffbriickenbindung.

= van-der-Waals-Wechselwirkung.

= hydrophobe Wechselwirkung.

1.5.2 Die Oktettregel

Besonders stabil ist die Konfiguration der Edelgase,
die 2 (Helium) oder 8 AufRenelektronen aufweisen.
Deshalb bilden Edelgase nur in beschranktem Um-
fang chemische Verbindungen. Unter der Oktettregel
(Oktettprinzip) versteht man das Bestreben der
Atome und Ionen, durch Aufnahme oder Abgabe
von Elektronen bzw. durch Bindungsbildung diese
Edelgaskonfiguration zu erreichen. Dieses Prinzip

wird allerdings nur bei den Atomen der 2. Periode
des PSE einigermafSen streng befolgt.

1.5.3 Die metallische Bindung

Mehr als 75 % aller bekannten Elemente sind Metalle.
Die Stufenlinie im Periodensystem (s.S.17) markiert
die Grenze zwischen Metallen und Nichtmetallen
(Metalle stehen in der unteren linken Ecke des
PSE). Die Grenze ist aber flieBend, da in Grenzndhe
die Elemente weder typische Metalle noch typische
Nichtmetalle sind. In der Medizin sind reine Metalle
von eher geringer Bedeutung. Tantal (Ta) wird fiir
chirurgische Instrumente verwendet, Gold (Au) so-
wie die aus Zinn (Sn), Silber (Ag) und Quecksilber
(Hg) bestehenden Amalgame spielen als Zahnfiillun-
gen eine Rolle.

1.5.3.1 Die Eigenschaften von Metallen

Metalle haben eine hohe elektrische Leitfahigkeit
und eine ausgepragte Warmeleitfahigkeit. Der metal-
lische Glanz ist fiir sie charakteristisch. Unter Kraft-
einwirkung sind sie verformbar.

1.5.3.2 Das Bindungsmodell

Bei Metallen handelt es sich um Elementsubstanzen
(s.S.3). Wie also halten gleiche Atome zusammen
und machen so die Eigenschaften der Metalle aus?
Fiir unsere Zwecke geniigt ein sehr einfaches Modell,
das Elektronengasmodell: Da Metallatome eine nied-
rige lonisierungsenergie (s.S.17) besitzen, geht man
davon aus, dass sich ein Gitter aus positiv geladenen
Ionen bildet. Diese Kationen bezeichnet man auch als
Atomriimpfe, zwischen diesen bewegen sich die
Valenzelektronen wie eine Gaswolke frei hin und
her (Abb.1.11).

Diese frei beweglichen Elektronen erkldren die gute
elektrische Leitfihigkeit der Metalle. Die gute Ver-
formbarkeit hangt damit zusammen, dass die Metall-
ionen bei mechanischer Belastung in der Elektronen-
wolke eingebettet bleiben.

1.5.4 Die lonenbindung

Natriumchlorid (NaCl, Kochsalz), Natriumcarbonat
(NapCO0s, Soda) und Magnesiumsulfat (MgSOyg, Bitter-
salz) sind Stoffe, denen Sie auch in der Medizin be-
gegnen werden. Sie werden als lonenverbindungen
oder Salze bezeichnet (Tab.1.8).
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[Tabelle 1.8

Formeln und Namen wichtiger Salze

Formel Name Bedeutung/Anwendung

NaF Natriumfluorid in Zahnputzmitteln

NH4F Ammoniumfluorid (Aminfluorid, Olaflur) Bestandteil von Zahnspiilungen

NaHCO5 Natriumhydrogencarbonat (Natron, gegen Mageniibersduerung

Natriumbikarbonat)

FeSO4 Eisen(1l)-sulfat zur Eisentherapie bei Andmie

KNO; Kaliumnitrat (Salpeter, Kalisalpeter) fir Kaltemischungen, war fiir Schwarzpul-
ver begehrt

NaNO, Natriumnitrit neben NaCl Bestandteil des Pokelsalzes

Hg,Cl, Quecksilber(l)-chlorid (Kalomel) frither als Diuretikum, Laxans, auch als
Mittel bei Syphilis

HgCl, Quecksilber(1l)- chlorid (Sublimat) friher als Desinfektions- und Konservie-
rungsmittel’

BaSO, Bariumsulfat Rontgenkontrastmittel

(NH,4)2S04 Ammoniumsulfat Diingemittel

AgNO3 Silbernitrat (Hollenstein) Antiseptikum, Adstringens, Atzmittel

FeCls Eisen(Il)-chlorid Atzmittel, zur Blutstillung

NaH,PO4 Natriumdihydrogenphosphat wichtiger Pufferbestandteil

CH3COONa Natriumacetat wichtiger Pufferbestandteil, friiher als Diu-

retikum verwendet

'hat eine sehr geringe elektrische Leitfahigkeit, die Bindungsverhiltnisse sind eher kovalent (s.S. 26) als ionisch

— Atomrumpf

— frei
bewegliches
Elektron

Abb. 1.11

Das Elektronengasmodell

Die Salze der Nahrung dissoziieren im Magen-Darm-
Trakt in Ionen und erfiillen viele Aufgaben (z.B. Auf-
rechterhaltung der Elektroneutralitdt und eines defi-
nierten osmotischen Drucks, Potenzialbildung an
Membranen, Nervenerregung). Beispiele fiir medizi-
nisch relevante Salze sind in Tab. 1.9 zu finden.

1.5.4.1 Die Nomenklatur von lonenverbindungen
Grundsatzlich wird zuerst der Name des Kations und
dann der Name des Anions genannt.

Die Namen der meisten einatomigen Kationen wer-
den vom deutschen Namen des entsprechenden Me-
talls abgeleitet. Falls mehrere Kationen eines Ele-
mentes moglich sind, wird die Ladung durch eine
romische Zahl angegeben. Bei mehratomigen Katio-
nen sind die Regeln nicht so einfach: Wenn mindes-
tens eines der kovalent verkniipften Atome Wasser-
stoff ist, endet der Name des Kations auf - onium (vgl.
Tab.1.9).

Die Namen der Anionen leiten sich von der latei-
nischen Bezeichnung des Nichtmetalls ab, manchmal
verkiirzt sich der Name hierdurch. Bei einatomigen
Anionen endet der Name auf -id. Bei mehratomigen
Anionen, die Sauerstoffatome enthalten, sind die
Endungen -at und -it {iblich (Tab. 1.9).

1.5.4.2 Die Eigenschaften von
lonenverbindungen

Diese Stoffe weisen vollig andere Eigenschaften als

die Metalle auf. In festem Zustand leiten sie den

elektrischen Strom nicht, aber in Schmelze und in
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rabelle 1.9

Die Namen wichtiger Kationen und Anionen

lon Name lon Name lon Name

Na* Natrium- OH~ -hydroxid PO, -phosphat

Ccu* Kupfer(l)- CN™ -cyanid C05*" -carbonat

cu?t Kupfer(ll)- ocr- -hypochlorit HCO5™ -hydrogencarbonat
NH,4* Ammonium- Clos™ -chlorat CH;COO™ -acetat

PH," Phosphonium- Clos” -perchlorat C,04% -oxalat

OH;* Oxonium- (Hydronium)- S0 -sulfit CrO4%> -chromat

c- -chlorid N -sulfat Cr,0,2~ -dichromat

0% -oxid NO5~ - nitrit MnO,2~ -manganat

S -sulfid NO;™ -nitrat MnO4~ -permanganat

Losung. Wasserfreie Salze haben relativ hohe
Schmelzpunkte und bilden spréde Kristalle.

Kristalle sind einheitlich zusammengesetzte Festkor-
per, deren Bausteine (Atome, Molekiile, lonen) zu
einem periodischen, dreidimensionalen Gitter ange-
ordnet sind. Den Energiebetrag, der frei wird, wenn
sich Ionen aus unendlicher Entferung einander na-
hern und sich zu einem lonenkristall anordnen, be-

zeichnet man als Gitterenergie (s.S.43).

1.5.4.3 Die Bildung von lonenverbindungen
Ionenverbindungen entstehen zwischen zwei Ele-
menten, wenn sich deren Atome folgendermafRen
charakterisieren lassen:

Die Atome des einen Elements haben eine geringe
lonisierungsenergie und geben leicht Elektronen ab.
Dadurch erreichen sie eine Elektronenkonfiguration,
bei der sich auf der dul3ersten Schale gerade 8 Elekt-
ronen befinden. Da dies fiir Edelgasatome charakte-
ristisch ist, spricht man auch von der Oktettregel
bzw. Edelgaskonfiguration (s.S.23). Solche Atome
finden Sie vor allem in der 1. und 2. Gruppe des
Periodensystems, aber auch bei Nebengruppenele-
menten (3. bis 12. Gruppe).

Die Atome des anderen Elements haben eine hohe
Elektronenaffinitdt, sie nehmen also leicht Elektro-
nen auf. Dies gilt vor allem fiir Atome der 6. (16.) und
7. (17.) Gruppe, die also 6 oder 7 Auf3enelektronen
haben. Durch die Aufnahme von zwei oder einem
Elektron(en) erreichen auch diese Atome das Elekt-
ronenoktett.

Als einfachstes Beispiel dient die Reaktion von Nat-
rium mit Chlor (Abb. 1.12).

N + QI —e= N&* + 10

Abb. 1.12 Reaktion von Natrium mit Chlor

_ a@ a N

Abb. 1.13  Schematische Darstellung des Natriumchlorid-
gitters

Die lonen ordnen sich im festen Zustand als lonen-
kristall an (Abb.1.13). Jedes Natriumion ist von 6
Chloridionen und jedes Chloridion von 6 Natriumio-
nen umgeben. Die ndchsten Nachbarionen haben im-
mer die entgegengesetzte Ladung, deren Netto-An-
ziehung den  Kristall zusammenhdlt. Die
elektrostatische Wechselwirkung erfolgt in alle Rich-
tungen des Raumes, sie ist ungerichtet.

In der Formelschreibweise der Ionenverbindungen
wird die kleinste mégliche Kombination von Katio-
nen und Anionen verwendet. Um einen elektrisch



26

1|

Die chemische Bindung

| Tabelle 1.10
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Atomradien und lonenradien

Periode HG-Nr. Symbol Atomradius in 10" m  lonenradius in 1072 m
(in Klammern die lonenladung)
2 (A Li 152 60 (+1)
3 1(A) Na 186 95 (+1)
4 107 K 231 133+ 1)
2 2(1A) Be 112 31 (+2)
3 2(I1A) Mg 160 65 (+2)
4 2(1A) ca 197 97 (+2)
2 16 (VI A) o 66 140 (-2)
3 16 (VI A) s 104 184 (-2)
2 7 (VI A) F 64 136 (-1)
3 7 (VI A) cl 99 181 (-1)
4 17(VII A) Br 114 195 (-1)
5 17 (VI A) | 133 216 (1)

neutralen Stoff zu erhalten, kommt auf ein einfach
positiv geladenes Kation immer ein einfach negativ
geladenes Anion. Also ist formal die kleinste Einheit
NaCl, man spricht auch von Formeleinheit. Diese
kleinsten Einheiten existieren natiirlich nur gedank-
lich. Im Fall von Calciumchlorid wadre CaCl, die
kleinste Einheit, da auf das zweifach positiv geladene
Calciumion Ca%* aus Griinden der Elektroneutralitit
immer zwei einfach negativ geladene Chloridionen
kommen miissen.

1.5.4.4 Die lonenradien

Durch die Aufnahme bzw. Abgabe von Elektronen
dndert sich die GroRe der Teilchen (Tab. 1.10). Katio-
nen sind immer kleiner als die entsprechenden
Atome, da formal die duflerste Schale nicht mehr
besetzt ist. Anionen sind immer groRer als die jewei-
ligen Atome, da zusdtzliche Elektronen auch Raum
beanspruchen. Natiirlich bleiben aber die Relationen
hinsichtlich der Anderung der Radien innerhalb einer
Gruppe bestehen. Diese Aussage gilt nicht fiir lonen
in Losung! Denn in Losung lagern sich die polaren
Wassermolekiile an die Ionen an, man spricht auch
von einer Hydrathiille. Diese ist bei kleinen Kationen
sehr grof3. Deshalb ist ein hydratisiertes Natriumion
grofer als ein hydratisiertes Kaliumion. Dies hat Aus-
wirkungen auf die elektrische Leitfihigkeit.

1.5.5 Die kovalente Bindung (= Atombindung)
Chlor, Sauerstoff, aber auch Wasser oder Ethanol be-
stehen aus Molekiilen. Die in diesen Stoffen vertrete-
nen Atomarten (Elemente) besitzen oft eine grof3e
Elektronenaffinitdt, wobei gleich- und verschieden-
artige Atome verkniipft sein konnen. Nachfolgend ist
aufgefiihrt, wie die an der Bindung beteiligten Atome
Edelgaskonfiguration erreichen.

1.5.5.1 Das Modell von Lewis

Nach dem Modell von Lewis beruht die Bindung
zwischen den Atomen auf gemeinsamen Elektronen-
paaren (Elektronenpaarbindung).

In den Formeln nach Lewis symbolisiert ein Punkt ein
Elektron und ein Strich ein Elektronenpaar. Jeder
Partner stellt ein oder mehrere Valenzelektron(en)
zur Paarbildung zur Verfiigung. Die verbleibenden
Elektronen fasst man paarweise zusammen und be-
zeichnet sie als nichtbindende oder freie Elektronen-
paare. ,Ungepaarte“ Elektronen werden als Punkt
angegeben. Ein Atom darf immer nur {iber 4 ge-
meinsame Elektronenpaare verfiigen. Ausnahmen
sind lediglich ab der dritten Periode moglich. Atome,
lonen oder Molekiile mit mindestens einem
sungepaarten“ oder ,einsamen“ Elektron werden
als Radikale bezeichnet.
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| Tabelle 1.11

Lewisformeln

Molekiil Valenzstrichformel der isolierten Atome Valenzstrichformel des Molekiils
Wasserstoff W M H-H
Chlor e € 1ic-ai
Kohlenstoffdioxid B C D O=C=0
Distickstoffmonoxid " o ) e @
N N O INSN—0| === N=N=0

Die Bindigkeit oder Bindungswertigkeit eines Atoms
hangt davon ab, wie viele Elektronen ihm noch feh-
len, um die Edelgaskonfiguration zu erreichen.

So ist Wasserstoff einbindig, Sauerstoff zweibindig,
Stickstoff dreibindig und Kohlenstoff vierbindig
(Tab.1.11).

Wasserstoff verfiigt iber ein Valenzelektron, zwi-
schen zwei Wasserstoffatomen kann sich also gerade
ein Elektronenpaar ausbilden. So erreicht jedes ein-
zelne Atom die Konfiguration des Edelgases Helium,
d. h. zwei Elektronen (Tab.1.11).

Chlor besitzt 7 Valenzelektronen. Jeweils 6 Valenz-
elektronen koénnen 3 freie Elektronenpaare bilden,
das 7. Elektron steht fiir die Elektronenpaarbildung
zur Verfiigung. Da die Bindungselektronen immer
beiden Atomen zugerechnet werden, erreichen beide
Chloratome die nichste Edelgaskonfiguration, die ei-
nem Elektronenoktett entspricht. Dieses Elektronen-
oktett darf wie gesagt bei Elementen bis zur 3. Pe-
riode keinesfalls {iberschritten werden. Deshalb
kénnen auch nicht etwa zwei Bindungselektronen-
paare zwischen den Chloratomen ausgebildet wer-
den (Tab.1.11).

Die Lewisfomel fiir Kohlenstoffdioxid CO, ergibt sich
folgendermaRen: C hat 4 Valenzelektronen, O hat 6
Valenzelektronen. Also stehen im Molekiil 2 - 6+4
Valenzelektronen zur Verfiigung, die 8 Elektronen-
paare bilden konnen. Unter Beriicksichtigung des
Elektronenoktetts ergibt sich die in Tab.1.11 gezeigte
Lewisformel.

Problematisch ist die Tatsache, dass sich fiir einige
Teilchen verschiedene Lewisformeln aufstellen las-
sen (z.B. fiir Distickstoffmonoxid N,O [Lachgas],
Tab.1.11). Keine dieser Grenzformeln beschreibt die
Bindungsverhaltnisse richtig. Die tatsdchliche Elekt-
ronenverteilung liegt zwischen den beiden Moglich-
keiten. Man spricht in diesem Fall von Mesomerie
oder einem mesomeren System. Der Mesomerie-
pfeil < bringt zum Ausdruck, dass beide Formeln
nur Grenzfalle darstellen. Beachten Sie, dass alle me-
someren Grenzformeln die gleiche raumliche Anord-
nung der Atomkerne aufweisen miissen. Unter-
schiede diirfen nur in der Elektronenverteilung
auftreten. Die in Tab.1.11 angegebenen Ladungen
sind Formalladungen und haben nichts mit lonen-
ladungen zu tun. Man erhilt die Formalladung eines
Atoms, indem man von der Anzahl der Valenzelekt-
ronen des freien Atoms die Zahl der freien Elektronen
und die Halfte der Zahl der Bindungselektronen des
Atoms im Molekiil abzieht. Zwei aneinander gebun-
dene Atome sollten keine Formalladungen gleichen
Vorzeichens haben. Solche mesomeren Grenzstruk-
turen werden nicht beriicksichtigt. Am giinstigsten
ist es, wenn keine Formalladungen auftreten.

Mesomere Grenzstrukturen werden uns noch oft
begegnen. Es handelt sich immer um fiktive Grenz-
fille. Der mesomere Zustand liegt zwischen den
moglichen Grenzstrukturen, die einzeln nicht vor-
liegen. Diesen Zwischenzustand kann man sich als
Uberlagerung mehrerer Grenzstrukturen vorstellen.
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| Tabelle 1.12

Die Lewis-Formeln und die Anwendung des VSEPR-Modells

Lewis- Formel H H=N-H H=0-H
H=C—H H
H
Bindende Elektronenpaare 4 3 2
am zentralen Atom
freie Elektronenpaare am 0 1 2
zentralen Atom
Struktur regelmdRiges Tetraeder verzerrtes Tetraeder verzerrtes Tetraeder
Bindungswinkel H-CG-H =109,5° Bindungswinkel H-N-H =107° Bindungswinkel H-O-H
=104,5°

-
™., Uben Sie das Aufstellen von Lewis-Formeln
anhand folgender Beispiele: Stickstoff, Chlorwas-
serstoff, Wasser, Methan, Carbonation (L6sung

5.5.199).

1.5.5.2 Das ElektronenpaarabstoRungsmodell
Lewis-Formeln lassen sich zwar recht einfach auf-
stellen, sind aber rein formal, da sie keine Aussage
iiber den rdumlichen Bau der Molekiile zulassen.
Deshalb wurde das ElektronenpaarabstoRungsmo-
dell (VSEPR = valence-shell electron-pair repulsion)
entwickelt: Sich bindende und freie Elektronenpaare
stofBen sich gegenseitig ab und nehmen deshalb eine
Anordnung ein, bei der die AbstoSung moglichst ge-
ring ist.

In der Lewisformel fiir das Molekiil CH, (Methan)
steht das C-Atom im Zentrum. Vier Bindungselektro-
nenpaare verbinden es mit den vier Wasserstoffato-
men. Durch gegenseitige AbstoBung ordnen sich
diese so an, dass sie einen moglichst grolRen Abstand
voneinander haben. Dadurch ergibt sich fiir das Mo-
lekiil die Raumstruktur eines Tetraeders, was expe-
rimentell bestdtigt wurde.

Freie Elektronenpaare am zentralen Atom haben
etwa den gleichen Einfluss auf den Bau des Molekiils
wie Bindungselektronenpaare, sie beanspruchen
aber einen etwas groeren Raum. Als Folge verrin-
gern sich die Winkel zwischen den Bindungselektro-

nenpaaren etwas. Das kann man an den Darstellun-
gen fiir Wasser und Ammoniak im Vergleich zum
Methan erkennen (Tab. 1.12).

Dieses Modell hat sich in der Chemie sehr stark
durchgesetzt, weil es viele qualitative Aussagen er-
laubt. Quantitative Abschdtzungen sind hingegen
deutlich schwieriger.

1.5.5.3 Die quantenchemischen
Bindungsmodelle
Im Gegensatz zur lonenbindung kann die Atombin-
dung nur quantenchemisch hinreichend erklart wer-
den. Es gibt zwei unterschiedliche Ndherungsverfah-
ren, die im Wesentlichen zu den gleichen Ergebnissen
kommen: die Valenzbindungstheorie (VB-Theorie)
und die Molekiilorbitaltheorie (MO-Theorie).
So wie man fiir einzelne Atome ein Energieniveau-
schema der einzelnen Atomorbitale aufstellt, formu-
liert man in der MO-Theorie fiir das Molekiil als
Ganzes ein Energieniveauschema der Molekiilorbi-
tale. Diese Molekiilorbitale ergeben sich durch eine
Linearkombination der Atomorbitale der an der Bin-
dung beteiligten Atome. Zwei Atomorbitale kombi-
nieren zu zwei Molekiilorbitalen, von denen das eine
als bindend, das andere als antibindend bezeichnet
wird. Unter Beriicksichtigung des Pauli-Verbots
(s.S.15) und der Hund'schen Regel (s.S.15) werden
die Molekiilorbitale mit den Elektronen des Molekiils
besetzt.
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a Uberlappung
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In der VB-Theorie geht man hingegen von den ein-
zelnen Atomen aus und betrachtet die Wechselwir-
kung der Atome bei ihrer gegenseitigen Anndherung.

Die Uberlappung von Orbitalen

Wir beschrdnken uns hier auf die Beschreibung
der Atombindung als Uberlappung von Orbitalen
(Abb.1.14). Uberlappung bedeutet, dass ein zu beiden
Atomen gehorendes, gemeinsames Orbital entsteht,
das aufgrund des Pauli-Verbots mit nur einem Elekt-
ronenpaar besetzbar ist und dessen beide Elektronen
einen entgegengesetzten Spin aufweisen miissen.
Die beiden Elektronen gehdren nun nicht mehr zu
den Atomen, von denen sie urspriinglich stammen,
sondern sie sind ununterscheidbar, kénnen gegen-
seitig die Plitze wechseln und sich im gesamten
Raum der iiberlappenden Orbitale aufhalten. Das
Elektronenpaar gehort also beiden Atomen gleich-
zeitig. Diese Aussage stimmt mit dem Lewis-Konzept
iiberein.

Durch die Bildung eines gemeinsamen Elektronen-
paares kommt es zu einer Konzentration der Elektro-
nendichte im Gebiet zwischen den Kernen. Hingegen
ist auBerhalb des Gebiets die Ladungsdichte im Mo-
lekiil geringer als die Summe der Ladungsdichten, die
von den einzelnen ungebundenen Atomen stammen
(s.Abb.1.14). Die Bindung kommt durch die Anzie-
hung zwischen den positiv geladenen Kernen und
der negativ geladenen Elektronenwolke zustande.
Die Anziehung ist umso grofer, je grof3er die Elekt-
ronendichte zwischen den Kernen ist. Je starker zwei
Atomorbitale tiberlappen, umso stdrker ist die Elekt-
ronenpaarbindung. Es existieren verschiedene Kom-
binationsmoglichkeiten von Atomorbitalen, wobei
wir uns hier auf bindende Wechselwirkungen be-
schranken.

Die Uberlappung von zwei s-Orbitalen haben Sie in
Abb. 1.14 bereits gesehen. Es kdnnen aber auch ein s-

b Abb. 1.14 Die Uberlappung der s-
Orbitale zweier Wasserstoffatome
(a) und die Darstellung der Elektro-
nendichte im Wasserstoffmolekiil
(b)
bindende
Elektronendichte

und ein p-Orbital oder zwei p-Orbitale kombiniert
werden (Tab.1.13). Das Ausmalf$ der Durchdringung
ist fiir die Stédrke einer Bindung wichtig. Man unter-
scheidet aufRerdem die Bindungen danach, ob bei der
Uberlappung die Zone héchster Elektronendichte
zwischen den Atomkernen auf der fiktiven Kern-
verbindungslinie am groften ist oder nicht, ent-
sprechend unterscheidet man o- und n-Bindungen
(s.S.88).

Vereinfacht kénnen wir sagen: Da fiir eine Atombin-
dung ein gemeinsames Elektronenpaar gebildet wer-
den soll, miissen Orbitale iiberlappen, die jeweils mit
einem Elektron besetzt sind. Es tritt also bei HCI eine
Wechselwirkung zwischen dem 1s-Orbital des H
und dem einfach besetzten p-Orbital von Cl, bei
Cl, zwischen zwei einfach besetzten p-Orbitalen auf
(Tab.1.13).

|
., Wiederholen Sie an dieser Stelle die Angabe
der Elektronenkonfiguration von Cl und N (Lsung
5.5.199).

Bei der Bildung des Stickstoffmolekiils konnen je drei
der einfach besetzten p-Orbitale iiberlappen. Wie Sie
in Abb.1.15 sehen, kommt es zur Ausbildung von o-
und n-Bindungen (s.S. 88).

Die polare Atombindung

Die Bindungselektronen gehéren beiden Atomen nur
dann zu gleichen Teilen an bzw. die Elektronenwolke
des bindenden Elektronenpaares ist nur dann vollig
gleichmadRig zwischen den beiden Atomen verteilt,
wenn die Bindung zwischen gleichen Atomen be-
steht (z.B. H, oder Cl).
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| Tabelle 1.13

Die verschiedenen Uberlappungsmoglichkeiten der Atomorbitale

iiberlappende Atomorbitale grafische Darstellung Bindungstyp Beispiel
) @ 0 ’
(o) HCl

@D’

N[H]
2s 2p

Abb. 1.15 Die Elektronenkonfigura-
tion des Stickstoffatoms und die Uber-
lappung der p-Orbitale des Stickstoff-
molekdils

z z y %

A A ¥

d2¢h

Bei Molekiilen mit verschiedenen Atomen (z.B. HCI)
werden die bindenden Elektronen von den beiden
Atomen unterschiedlich stark angezogen. Man

spricht deshalb von einer polaren Atombindung.
Die Elektronendichte ist z.B. am Chloratom groRer
als am Wasserstoffatom. Es entstehen sog. Partial-
ladungen, die im Gegensatz zu den Formalladungen
tatsdchlich auftretende Ladungen sind. Molekiile, in
denen die Ladungsschwerpunkte der positiven und

der negativen Ladung nicht zusammenfallen, stellen
einen Dipol dar (Abb.1.16). Diese Ladungsauftren-
nung kann man iber das Dipolmoment messen.
Symmetrische Molekiile wie z. B. CO,, sind trotz pola-
rer Bindungen keine Dipole, da die Ladungsschwer-
punkte zusammenfallen.
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Die Elektronegativitct

Die Elektronegativitat ist ein Maf fiir die Fahigkeit
eines Atoms, in einer Atombindung das bindende
Elektronenpaar an sich zu ziehen.

Im PSE nimmt die Elektronegativitat mit wachsender
Ordnungszahl in den Hauptgruppen (1, 2, 13-17) ab,
in den Perioden zu. Das elektronegativste Element ist
Fluor. Die am wenigsten elektronegativen Elemente
sind die Metalle in der linken unteren Ecke des PSE.
Aus der Differenz der Elektronegativitdten der Bin-
dungspartner kann man die Polaritdt einer Bindung
abschdtzen.

Die Elektronegativitdt ist nur im Zusammenhang
mit Atombindungen definiert und darf nicht mit
der Elektronenaffinitdt verwechselt werden, die ex-
perimentell messbar ist und auf einer wirklichen
Elektroneniibertragung beruht (s.S. 16). Die Elekt-
ronegativitdtswerte konnen aber aus der Elektro-
nenaffinitdt und der lonisierungsenergie berechnet
werden.

1.5.6 Die koordinative Bindung

Zahlreiche Ionen bilden mit Molekiilen oder Mole-
kiil-lonen Verbindungen, die Atome mit freien Elekt-
ronenpaaren besitzen. Sie unterscheiden sich dann in
ihren Eigenschaften deutlich von Salzen: Sie sind
relativ leicht 16slich, haufig sehr farbig und es konnen
auflerdem nicht alle in der Verbindung enthaltenen
Ionen nachgewiesen werden. Die in diesem Fall auf-
tretende Bindungsart wird als koordinative oder da-
tive Bindung bezeichnet und ist der Atombindung
dhnlich.

Die Besonderheit dieses Bindungstyps besteht
darin, dass im Vergleich zur Atombindung ein Bin-
dungspartner dem anderen Partner beide Bin-
dungselektronen in Form eines freien Elektronen-
paares zur Verfiigung stellt.

Den Elektronenlieferanten bezeichnet man als Ligan-
den, den Empfdnger als Zentralion oder Zentralatom.
Die Zahl der Elektronenpaare, die vom Zentralion

Die chemische Bindung

Dipolmolekiile
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H H
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Abb. 1.16 Beispiele fiir Molekiile mit polaren Atombindungen

aufgenommen werden koénnen, hdngt von dessen
Elektronenkonfiguration ab und wird als Koordina-
tionszahl bezeichnet. Die hdufigsten Koordinations-
zahlen sind 4 und 6. Die Bindungsstdrke ist mit der-
jenigen  von ionischen Bindungen und
Atombindungen vergleichbar. Die koordinative Bin-
dung spielt in Komplexverbindungen eine grof3e
Rolle (s.S.66). Beispiele fiir komplexe Teilchen sind
das Tetramminkupfer(Il)-lon [Cu(NHs)4]** oder das
Hexacyanoferrat (I1)-Anion [Fe(CN)g]*~. Neben diesen
geladenen Komplexteilchen gibt es auch Neutral-
komplexe. Um die Anlagerung von Liganden an die
Zentral-lonen zu verstehen, kann man sich in einigen
Fdllen der Oktettregel bedienen. Betrachten wir z.B.
das Hexacyanoferrat(Il)-Anion:

Das Zentral-lon Fe?* hat folgende Elektronenkonfi-
guration: 152 2s? 2p® 352 3p® 3d* 452 Die nichste
Edelgaskonfiguration ist: 1s% 252 2p® 352 3p®3d'°
4 5% 4p® Dem Eisen(ll)-lon fehlen also noch 12 Elekt-
ronen, um die Konfiguration des Kryptons zu errei-
chen. Diese werden von den 6 Cyanid-lonen geliefert.

Als Liganden kénnen neutrale und geladene Teil-
chen dienen. Voraussetzung ist die Verfligbarkeit
freier Elektronenpaare!

1.5.7 Die Wasserstoffbriickenbindungen
Wasserstoffbriickenbindungen treten innerhalb ei-
nes Molekiils (intramolekulare Bindung) oder zwi-
schen Molekiilen auf (intermolekulare Bindung).
Voraussetzung fiir die Ausbildung von Wasserstoff-
briickenbindungen sind Wasserstoffatome, die kova-
lent an ein elektronegatives Atom gebunden sind.
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“H—Fl=H—Fl= Fluorwasserstoff

----H—él--- H—él‘-- Wasser
I!I h Hag —( —OH
H H T T
llll-‘-H—I{II"- Ammoniak Glycin
o

intermolekular intramolekular

Abb. 1.17 Beispiele fiir das Auftreten von Wasserstoffbriicken-
bindungen

Diese Bindung ist polarisiert. Das bindende Elektro-
nenpaar wird vom elektronegativeren Atom angezo-
gen. Dadurch erhdlt das Wasserstoffatom eine posi-
tive Partialladung. Es tritt mit dem benachbarten,
negativ polarisierten Partner in Wechselwirkung,
der tiber freie Elektronenpaare verfiigt (Abb.1.17).
Die Wasserstoffbriickenbindung ist durch eine relativ
niedrige Bindungsenergie gekennzeichnet. Mit 4 bis
40 kJ/mol betrdgt sie etwa 1/10 der Bindungsenergie
kovalenter oder ionischer Bindungen. Sie ist aber von
grof3er Bedeutung fiir die rdumliche Anordnung vie-
ler Molekiile. Daher werden solche Anordnungen be-
vorzugt, bei denen es zur Ausbildung von Wasser-
stoffbriicken kommen kann (siehe z.B. Keto-Enol-
Tautomerie, S.148).

Intermolekulare Wasserstoffbriicken fithren zu Mo-
lekiilassoziaten. So kommt es, dass z.B. der Siede-
punkt von Wasser (Kp =100°C) im Vergleich zum
Schwefelwasserstoff (H,S) (Kp =-60 °C) sehr hoch ist.
Im Eis werden die Wassermolekiile ebenfalls {iber
Wasserstoffbriickenbindungen zusammengehalten.
Jedes Sauerstoffatom ist tetraedrisch von vier Was-
serstoffatomen umgeben, wodurch relativ grof3e
Hohlrdume entstehen. Deshalb hat Eis eine kleinere
Dichte als fliissiges Wasser und schwimmt auf Was-
ser. Beim Schmelzen fallen diese Hohlrdume zusam-
men, die Dichte nimmt zu.

Wasserstoffbriicken sind von zentraler Bedeutung
fiir die Struktur von Molekiilen in der belebten Natur.
Beispiele sind Proteine (s.S. 170) und Nukleinsduren
(5.5.192). Das Offnen und Neukniipfen von Wasser-
stoffbriickenbindungen ist fiir die Zellteilung und fiir
die Proteinsynthese wichtig.

1 Allgemeine Grundlagen und chemische Bindung

1.5.8 Die Van-der-Waals-Wechselwirkungen
Auch zwischen Molekiilen gibt es Wechselwirkun-
gen. Es kann sich um Wechselwirkungen zwischen
zwei permanenten Dipolen, also Molekiilen mit po-
larisierten Atombindungen, oder zwischen einem
permanenten Dipol und einem induzierten Dipol
oder zwischen einem fluktuierenden Dipol und ei-
nem induzierten Dipol handeln. Ein fluktuierender
Dipol ist durch die zeitweilige Ausbildung eines
Dipols charakterisiert. Es bilden sich Regionen erhéh-
ter und erniedrigter Elektronendichte. Diese
»~momentanen“ Dipole werden durch die Elektronen-
bewegungen in den Molekiilen hervorgerufen. Befin-
det sich in Nachbarschaft eines zeitweiligen Dipol-
molekiils ein weiteres, so wird in ihm auch ein Dipol
erzeugt oder induziert. Diese beiden Molekiile ziehen
sich nun gegenseitig an. Die Wechselwirkung ist al-
lerdings sehr gering, hat keine grof3e Reichweite und
liegt unter 40kJ/mol. Nur mithilfe dieser Wechsel-
wirkung kann man z.B. die Unterschiede in den
Schmelz- und Siedepunkten langkettiger und ver-
zweigter Alkane verstehen.

1.5.9 Die hydrophoben Wechselwirkungen
Hydrophobe Wechselwirkungen spielen eine Rolle,
wenn unpolare Molekiile bzw. Molekiilgruppen in
Wasser gelangen. Dabei wird die durch Wasserstoff-
briickenbindungen gekennzeichnete Struktur des
Wassers gestort. Die verdrangten Wassermolekiile
orientieren sich neu, um die maximal mogliche An-
zahl an Wasserstoffbriicken aufzubauen. Wenn sich
mehrere der unpolaren Molekiile oder Molekiilgrup-
pen sehr eng zusammenlagern, ist die Stérung ver-
gleichsweise gering. Diesen Effekt konnen Sie be-
obachten, wenn sich in Wasser viele kleine
Oltropfchen zu einem Tropfen vereinigen. Die hydro-
phoben Wechselwirkungen sind keine chemische
Bindung im eigentlichen Sinn, sie haben aber eine
vergleichbare Funktion und sind am Zusammenhalt
der Phospholipide und Proteine in biologischen
Membranen beteiligt (s.S.189).

1.5.10 Zusammenfassung

Die Typen chemischer Bindungen sind in Tab.1.14
noch einmal zusammengefasst.

Bei diesen Typen handelt es sich immer um Grenz-
fille, die tatsdchlichen Bindungsverhiltnisse sind
hdufig kompliziert zu beschreiben. So ist auch in
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| Tabelle 1.14

Typen chemischer Bindungen

Bindungstyp Metallbindung

lonenbindung Atombindung

Wodurch wird die chemische
Bindung bewirkt?

elektrostatische Anziehung
zwischen positiv geladenen
Atomriimpfen und nahezu

frei beweglichen Elektronen
Welche Teilchen treten in lonen u. Elektronen

Wechselwirkung?

Fiir welche Atomarten ist Metallatome
die Bindung charakteristisch?

Ausrichtung im Raum ungerichtet
Stoffbeispiel Eisen

Abhdngigkeit von der Polaritit einer Bindung ein
Ubergang von der Atombindung iiber die polarisierte
Atombindung zur lonenbindung zu beobachten, d. h.,
die ionischen Anteile nehmen zu.

Die Stdrke ,echter* chemischer Bindungen ist weit-
aus grofer als 40 kJ/mol.

Zu den schwadcheren Wechselwirkungen, die man oft
als zwischenmolekulare Wechselwirkungen zusam-
menfasst, gehdren u.a. die Wasserstoffbriickenbin-
dungen zwischen Molekiilen mit polaren H-X-Bin-
dungen (z.B. H,0, C;HsOH) und die van-der-Waals-
Kréfte, eine elektrostatische Wechselwirkung kurz-
zeitig induzierter Dipole.

elektrostatische Anziehung
zwischen entgegengesetzt
geladenen lonen

gemeinsame Elektronenpaare/
Uberlappung von
Atomorbitalen

lonen Atome

Atome stark unterschiedlicher  Nichtmetallatome

Elektronegativitdt
ungerichtet gerichtet
Natriumchlorid Stickstoff

Hydrophobe Wechselwirkungen sind keine Bindun-

gen im eigentlichen Sinne, es handelt sich um die

Tendenz unpolarer Gruppen, in wdssriger Lésung zu

assoziieren.

O

x Check-up

v Wiederholen Sie noch einmal die Charakte-
ristika der einzelnen Bindungsarten und ei-
nige Stoffbeispiele.

v Machen Sie sich klar, welche Stoffeigenschaf-
ten Sie mit den jeweiligen Bindungsmodellen
erklaren kénnen.
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2 Chemische Reaktionen und
chemisches Gleichgewicht

2.1 Die Stochiometrie chemischer
Reaktionen

-

! Lerncoach

Die Stochiometrie beschaftigt sich mit den
quantitativen Beziehungen zwischen den an
chemischen Reaktionen beteiligten Verbin-
dungen oder Elementen. Sie miissen in diesem
Kapitel viel rechnen. Die dazu notwendigen
Atommassen kénnen Sie dem Periodensystem
entnehmen. Die Zahlenbeispiele wurden so
gewadhlt, dass Sie meistens keinen Taschen-
rechner benétigen.

2.1.1 Der Uberblick

Chemische Reaktionen werden durch chemische
Gleichungen beschrieben. Die Ausgangsstoffe wer-
den als Reaktanten oder nicht ganz exakt als Edukte
bezeichnet, als Ergebnis der Reaktion entstehen die
Produkte. Bei jeder chemischen Reaktion erfolgt nur
eine Umgruppierung der Atome, die Gesamtzahl der
Atome jeder Atomsorte bleibt konstant. In einer che-
mischen Gleichung muss daher die Zahl der Atome
jeder Sorte auf beiden Seiten der Gleichung gleich
grofd sein. Diese quantitativen Beziehungen zwischen
den an chemischen Reaktionen beteiligten Verbin-
dungen oder Elementen sowie die Mengenverhalt-
nisse der Elemente in Verbindungen sind Gegenstand
der Stéchiometrie (stoicheon griech. Element, met-
ron griech. messen).

2.1.2 Die grundlegenden Gesetze fiir
chemische Reaktionen

Gesetz von der Erhaltung der Masse: Bei allen chemi-

schen Vorgdngen bleibt die Gesamtmasse der an der

Reaktion beteiligten Stoffe konstant.

Bsp.: 1g Kohlenstoff reagiert mit 2,666 g Sauerstoff

zu 3,666 g Kohlenstoffdioxid.

Gesetz der konstanten Proportionen: Eine chemische

Verbindung bildet sich immer aus konstanten Mas-

senverhdltnissen der Elementsubstanzen.

Bsp.: 1g Kohlenstoff reagiert mit 2,666 g Sauerstoff

und nicht etwa mit 2,5 oder 2,7g zu Kohlenstoff-

dioxid.

Gesetz der multiplen Proportionen: Bilden zwei Ele-
mente mehrere Verbindungen miteinander, dann
stehen die Massen desselben Elements zueinander
im Verhdltnis kleiner ganzer Zahlen.

Bsp.: 1 g Kohlenstoff reagiert mit 1- 1,333 g Sauerstoff
zu Kohlenstoffmonoxid, mit 2 - 1,333 g Sauerstoff zu
Kohlenstoffdioxid.

2.1.3 Die chemische Gleichung

Die aufgefiihrten Gesetze miissen beim Aufstellen
chemischer Gleichungen beriicksichtigt werden. Oft
werden neben den Massen auch die Teilchenanzah-
len verwendet. Ublich ist aber auch die Angabe der
Stoffmenge n in mol (1 Mol =6,02 - 10%> Teilchen). Die
Angabe n.,, =3 mol bedeutet also: Die Stoffmenge
betrigt 3 mol bzw. es liegen 18,06 - 10> Molekiile
Kohlenstoffdioxid vor.

Die folgende Reaktionsgleichung

2Cu+0,—2Cu0O

zeigt, dass die Stoffe Kupfer und Sauerstoff miteinan-

der zu Kupfer(ll)-oxid reagiert haben. Anhand der

Zahlen vor den Elementsymbolen bzw. den Sum-

menformeln (sog. stochiometrische Faktoren) ldsst

sich Folgendes ablesen:

= 2 Atome Kupfer und 1 Molekiil Sauerstoff reagie-
ren zu 2 Formeleinheiten Kupfer(Il)-oxid.

= 2 mol Kupfer und 1 mol Sauerstoff reagieren zu
2 mol Kupfer(II)-oxid.

Also reagieren 12,04 - 10>* Kupferatome und

6,02 - 10% Sauerstoffmolekiile zu 12,04 - 10%> Formel-

einheiten Kupfer(II)-oxid.

Denken Sie daran, dass die Anzahl der Sauerstoff-
atome im Sauerstoffmolekiil 2 betrdgt. Bei chemi-
schen Reaktionen geht es nicht um eine simple
Addition der Teilchen, sondern um eine verdnderte
Anordnung der Bindungen nach der Reaktion!

2.1.3.1 Die molaren GréRen

Fiir die im Labor notwendigen Berechnungen bendé-
tigt man jedoch weniger Stoffmengenangaben oder
Teilchenanzahlen. Es wird mit Massen- und Volu-
menangaben gearbeitet. Eine Verkniipfung zwischen
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der Stoffmenge und der Masse bzw. dem Volumen ist
aber leicht moglich.

Die molare Masse

Unter der molaren Masse M versteht man den Quo-
tienten aus der Masse m und der Stoffmenge n (Ein-
heit: g/mol).

mom
n

Die molaren Massen sind leicht zugdnglich, da die
tabellierten relativen Atommassen und die relativen
Molekiilmassen eines Stoffes in Gramm (g) gerade
1 mol sind. Die relative Molekiilmasse ist gleich der
Summe der relativen Atommassen der im Molekiil
enthaltenen Atome. Besteht die Verbindung nicht aus
Molekiilen, sondern aus Ionen, spricht man anstelle
von relativer Molekiilmasse auch von der
Formelmasse.

Durch Vergleich mit den Angaben im PSE kénnen Sie
also sofort feststellen, dass die molare Masse von
Natrium (Na) 22,99 g/mol, die molare Masse von
Sauerstoff (molekular, d.h. 0;) 31,998 g/mol und
von Kohlenstoffdioxid (CO,) 44,01 g/mol betragen
muss.

Durch Umstellen der o.g. Gleichung fiir die molare
Masse M kann man auch bei gegebener Masse sehr
schnell die Stoffmenge ermitteln:

m
n=—
M

73 g Chlorwasserstoff sind also gerade 2 mol oder
12,04 - 10?3 Teilchen, da die molare Masse von HCl
36,5 g/mol betrdgt.

Bei der Bestimmung der molaren Masse muss exakt
darauf geachtet werden, ob es sich um 1 mol Atome
oder 1 mol Molekiile handelt. Die Masse von 1 mol H
(Wasserstoffatome) betrdgt 1,008 g, die Masse von
1 mol H, (Wasserstoffmolekiile) 2,016 g.

Das molare Volumen

Da Chlorwasserstoff (HCI) ein Gas ist (Salzsdure ist
die wdssrige Losung des Chlorwasserstoffs), niitzen
oft Massenangaben weniger als Volumenangaben.
Hier hilft die Annahme weiter, dass sich die Gase

ideal verhalten (s.S.4). Unter diesen idealen Bedin-
gungen haben alle Gase bei gleicher Temperatur und
gleichem Druck in gleichen Volumina die gleiche An-
zahl Teilchen. 6,02 - 10%> Gasteilchen, also 1 mol
eines Gases nehmen gerade 22,41 ein. 73 g Chlorwas-
serstoff, d.h. 2 mol, haben also ein Volumen von
44.81. Die Definitionsgleichung fiir das molare Volu-
men V) lautet:

Vi :!—22,4I/m0| (0°C,1,01325bar)

n

2.1.3.2 Das Aufstellen von Reaktionsgleichungen
Das Aufstellen der Reaktionsgleichungen beginnt mit
dem Aufschreiben der chemischen Formeln fiir die
Reaktanten und die Produkte. Unter Beriicksichti-
gung des Gesetzes von der Erhaltung der Masse
(s.0.) muss die Gleichung so ausgeglichen werden,
dass die Anzahl der einzelnen Atome auf beiden Sei-
ten der Gleichung {ibereinstimmt. AnschlieRend
konnen dann Berechnungen durchgefiihrt werden.
Dies soll am Beispiel der Verbrennung von Glucose
(CeH1206) mit Sauerstoff (0,) gezeigt werden. Bei
dieser Reaktion entsteht Wasser (H,0) und Kohlen-
stoffdioxid (CO5).

1. Angabe der Formeln:

Reaktanten: CgH;,06 und O,
Produkte: H,0 und CO,

2. Aufstellen eines Ansatzes fiir die Gleichung:
a CgH1206 + b 0, - cH;0 + d CO,

3. Ermitteln der stochiometrischen Faktoren a, b, ¢

und d:

= Auf der linken Seite gibt es 6 Kohlenstoffatome,
12 Wasserstoffatome und 8 Sauerstoffatome.

— Auf der rechten Seite 1 Kohlenstoffatom, 2 Was-
serstoffatome und 3 Sauerstoffatome.

Deshalb muss fiir a =1 dann ¢ =6 und d =6 sein. Die

Bilanz stimmt aber nur, wenn b =6 ist.

Die Gleichung lautet also:

CeH1206 +6 0, — 6H,0 +6 CO,

Bei vielen Reaktionen ist das Ausgleichen der Bilanz
jedoch nicht so leicht mdoglich. Besonders bei der
Besprechung von Redoxreaktionen werden wir auf
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das Aufstellen von Gleichungen zuriickkommen
miissen (s.S.70).

2.1.3.3 Die Berechnung von Massen oder Volu-
mina der Reaktionsteilnehmer

Es soll nun berechnet werden, welche Masse bzw.
welches Volumen Sauerstoff zur vollstindigen Ver-
brennung von 18 g Glucose bendtigt wird. Die o.g.
Reaktionsgleichung macht deutlich, dass das Molver-
hdltnis Glucose : Sauerstoff 1 : 6 betrdgt. 1 mol Glu-
cose entspricht 180 g. Fiir die Verbrennung werden
6 mol Sauerstoff, also 6 mol - 32 g/mol =192 g beno-
tigt. Wegen des Gesetzes der konstanten Proportio-
nen (s.0.) muss dieses Verhdltnis von 180:192 im-
mer gelten. Wenn z.B. nur 18 g Glucose vorliegen,
werden 19,2 g Sauerstoff benétigt. Um das Volumen
angeben zu koénnen, berechnet man erst die Stoff-
menge und kann dann unter Beriicksichtigung des
molaren Volumens das Volumen angeben.

m _ 19,2g

=—-= =0,6mol
M 32g/mol

V=Vy-n=2241/mol- 0,6 mol =1341

Auf gleiche Weise ist die Berechnung der Massen
bzw. Volumina der Produkte moglich. Die meisten
Reaktionen verlaufen aber stéchiometrisch nicht
vollstdndig. Der Quotient aus tatsdchlich erhaltener
und theoretisch erwarteter Masse an Reaktionspro-
dukt wird als Ausbeute einer Reaktion bezeichnet.

2.1.4 Die Gehalts- und KonzentrationsgroRen
Sie werden es nur selten tatsdchlich mit Reinstoffen
zu tun haben. Schon auf den meisten Beipackzetteln
von Medikamenten fdllt ins Auge, dass es sich um
Stoffgemische handelt, wobei in der Regel nur eine
Komponente interessiert. Zur quantitativen Be-
schreibung dienen Angaben zum Anteil und zur Kon-
zentration dieser Komponente.

2.1.4.1 Der Massenanteil

Der Massenanteil o eines Stoffes x ist die Masse des
Stoffes in Bezug auf die Gesamtmasse des Stoffge-
misches. Sie kdnnen diesen Anteil auch prozentual
(d.h. pro Hundert), als Promille (pro Tausend), als
ppm (parts pro million) oder ppb (parts pro billion)
ausdriicken.

Der Massenanteil von 10g Natriumchlorid in 200 g
Losung betrdagt wnac; =0,05 (oder 5%).

t
., seien Sie aufmerksam, wenn die Aufgabe z.B.
lautet: Berechnen Sie den Massenanteil von 10g
Natriumchlorid, die in 190 g Wasser gelost werden.
Hier miissen Sie zuerst die Gesamtmasse berechnen
(190g +10g =200g).

2.1.4.2 Der Volumenanteil
Analog berechnet sich der Volumenanteil ® des Stof-
fes x:
VX
Q)x = v

ges,

Achten Sie immer genau darauf, ob es sich um eine
Volumenangabe oder um eine Massenangabe han-
delt.

2.1.4.3 Die Konzentrationsangaben

Die Stoffmengenkonzentration

Sehr hdufig werden Ihnen im chemischen Praktikum
die Angaben cyq =0,1 mol/l oder cy,s0, =0,5 mol/l
begegnen. Es handelt sich um die Angabe der Stoff-
mengenkonzentration ¢, d. h. den Quotienten aus der
Stoffmenge n des betrachteten Stoffes und dem Vo-
lumen V der Losung.

_ x
CX—V

Losung

Konzentrationen kdnnen wie folgt symbolisiert wer-
den: cy oder ¢ (HCI) oder [HCl]. Wir bevorzugen die
erstgenannte Schreibweise. Die Bezeichnungen 0,1
molare Losung oder 0,1M HCl fiir cyg =0,1 mol/l
sind wie der Begriff Molaritit in der Literatur anzu-
treffen. Gelegentlich werden auch noch die Begriffe
Aquivalentkonzentration oder Normalitit benutzt.
Darunter versteht man die Stoffmenge fiktiver Bruch-
teile eines Molekiils in einem bestimmten Volumen.
Berechnungen von Stoffmengenkonzentrationen
spielen in den Aufgaben der 1. drztlichen Priifung,
in Klausuren und Testaten eine Rolle. Deshalb hier
ein ausfiihrliches Rechenbeispiel:

In 500 ml Phosphorsdurelosung befinden sich 9,8 g
Phosphorsdure. Berechnen Sie die Stoffmengenkon-
zentration cy,po,.
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Nachfolgend ein méglicher Losungsweg:
1. Berechnung der Stoffmenge n,po,:

_Mypo, 98¢

n = =—"= _=0,1mol
H3PO4 Mo, 98 g/mol

(die molare Masse My,po, berechnen Sie aus den
relativen Atommassen: H 1, O 16, P 31)
2. Berechnung der Stoffmengenkonzentration cy,po,:

0,1mol

CH3PO4 :WZO,Z m0|/l

Vergessen Sie nicht, das Volumen von mlin | umzu-
rechnen!

Die Massenkonzentration

Gelegentlich wird auch die Massenkonzentration p
aufgefiihrt. Sie ist definiert als der Quotient aus der
Masse m des Stoffes und dem Volumen der Losung V
(Einheit g/1).

P:V

| Klinischer Bezug

Die Angabe von Anteils- und KonzentrationsgroRen ist
fur die Dosierung von Medikamenten wichtig und man
muss sehr genau darauf achten, was sich hinter den

Angaben verbirgt. So ist die Angabe auf den Inhala-
tionslésungen des Sekretolytikums Mucosolvan (Wirk-
stoff: Ambroxol) 15mg/2 ml eine Massenkonzentra-
tion. Wenn das Antitussivum Tryasol (Wirkstoff:
Codein) 24 Vol.-% Ethanol enthdlt, handelt es sich
um einen Volumenanteil: 100ml Lésung beinhalten
24 ml Ethanol. Die Angabe auf dem Nasenspray Olynth
0,1% (Wirkstoff: Xylometazolin) ist dagegen unklar.
Aus dem Beipackzettel erfahrt man, dass es sich bei
den 0,1 % nicht um einen Volumen- oder Massenanteil
handelt, sondern dass 1 mg Wirkstoff in 1 ml enthalten
sind. Es handelt sich also um eine Massenkonzentra-
tion. Sie stimmt nur unter der Voraussetzung, dass die
Dichte p=1g/ml ist, mit dem Massen- und Volumen-
anteil Gberein.

e =

x Check-up

v Wiederholen Sie noch einmal die Formeln zur
Berechnung der Stoffmenge und der Stoff-
mengenkonzentration.

v/ Fir den Massen- und Volumenanteil miissen
Sie keine Formeln wiederholen. Merken Sie
sich einfach, dass es nur darum geht, den
Anteil der Masse (oder des Volumens) an der
Gesamtmasse (oder dem Gesamtvolumen) zu
ermitteln. Und damit haben Sie schon den
Rechenweg!

v Sie kdnnen das Umrechnen von Stoffmengen
in Massen bzw. Volumina und umgekehrt trai-
nieren, indem Sie folgende Aufgaben l6sen:
a) Geben Sie an, welcher Stoffmenge 60 mg
Ethanol (C;HsOH) bzw. 24,5 g Schwefelsdure
(H>S04) entsprechen. b) Welche Masse haben
2 mol Natriumchlorid (NaCl) bzw. 3 mmol
Phosphorsdure (H;PO4)? ¢) Welches Volumen
nehmen 1,7 g Ammoniakgas (NH3) bzw. 24g
Ozon (0s) ein? (Losung s. S. 199)

2.2 Die Thermodynamik chemischer
Reaktionen

I

<L Lerncoach

=  Die in diesem Kapitel aufgefiihrten Grundla-
gen sind eine wichtige Voraussetzung, um zu
verstehen, ob eine Reaktion ablaufen kann
oder nicht.

=  Sje finden im folgenden Abschnitt Grundbe-
griffe zu den energetischen Anderungen bei
chemischen Reaktionen, auf die noch oft zu-
riickgegriffen wird und die in Klausuren und
im Physikum gern gepriift werden.

2.2.1 Der Uberblick

Bei einer chemischen Reaktion findet eine Umver-
teilung von Atomen statt. Neben der stofflichen Ver-
dnderung erfolgt auch ein Energieumsatz. Mit diesen
energetischen Effekten beschaftigt sich die chemi-
sche Thermodynamik (thermos griech. warm, dyna-
mis griech. Kraft).
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2.2.2 Abgeschlossene, geschlossene und
offene Systeme

Thermodynamische Angaben beziehen sich gewohn-
lich auf einen bestimmten Reaktionsraum, der von
der Umgebung durch reale oder gedachte Wande
abgegrenzt ist und iiber den eine Aussage zu den
Einfliissen aus der Umgebung mdglich ist. Diesen
Raum bezeichnet man als System (Tab.2.1).

2.2.3 Die innere Energie und die Enthalpie

Ein System hat eine bestimmte Energie, die man als
innere Energie U bezeichnet und die die Summe aller
moglichen Energieformen darstellt. Zur inneren
Energie tragen Anziehungs- und AbstoRungskrifte
zwischen den Atomen, Molekiilen oder Ionen und
deren kinetische Energie bei.

2.2.3.1 Der 1. Hauptsatz der Thermodynamik

Die innere Energie dndert sich, wenn vom System
Wadrme Q aufgenommen oder abgegeben wird und
wenn vom System oder am System Arbeit W geleis-
tet wird. Diesen Zusammenhang beschreibt die fol-
gende Gleichung, wobei U; die innere Energie des
Anfangszustandes und U, die innere Energie des
Endzustandes darstellt. ARU ist die wadhrend der
Reaktion aufgetretene Anderung der inneren Ener-

gie.
ARU = Uz —U1 = Q+W

ARU >0 Energie wird aufgenommen
ARU <0 Energie wird abgegeben

Diese Gleichung entspricht dem 1. Hauptsatz der
Thermodynamik (Energieerhaltungssatz): Energie
wird von einer Form in eine andere iiberfiihrt, kann
aber weder erzeugt noch vernichtet werden. Fiir ein
abgeschlossenes System muss AgU =0 sein.

2.2.3.2 Die Reaktionsenthalpie

Ein Prozess, der bei konstantem Volumen V ablduft,
leistet keine mechanische Arbeit. Die Anderung der
inneren Energie muss durch Aufnahme oder Abgabe
anderer Energiearten erfolgen, bei chemischen Reak-
tionen ist das meistens die Warme.

Bei konstantem Druck p kann nur ein Teil der inneren
Energie als Warme abgegeben oder aufgenommen
werden, der Rest muss fiir die Volumenarbeit aufge-

Mabelle 2.1

Die verschiedenen Systemtypen

Charakteristik

weder Stoff- noch
Energieaustausch
mit der Umgebung

Systemtyp Beispiel

verschlossene, ideale
Thermoskanne

abgeschlossen

Pflanze in einem
geschlossenen Glas-
gefdR

kein Stoff-, aber
Energieaustausch
mit der Umgebung

offen Stoff- und Menschen, Pflanzen,
Energieaustausch Tiere
mit der Umgebung

geschlossen

2

bracht werden, die fiir die Verdnderung des Volu-
mens des Systems bendtigt wird.

Man fiihrt deshalb eine neue GréRe ein, die Enthalpie
H (en griech. in, darin, thalpos griech. Warme):

H=U+p-V.

Fiir die Enthalpiednderung einer Reaktion bei kon-
stantem Druck gilt also:

ARH=ARU+p'AV=Q'p.

Die von einem System bei konstantem Druck abge-

gebene Warme entspricht der Enthalpieabnahme

des Systems.

= Reaktionen, bei denen Warmeenergie freigesetzt
wird, nennt man exotherm (AgH <0).

= Bei endothermen Reaktionen wird Warmeenergie
zugefiihrt (AgRH >0).

Bei konstantem Druck (p) und bei konstantem Volu-

men (V) erfolgt die Anderung der inneren Energie

durch Aufnahme oder Abgabe von Warme, der Term

der Volumenarbeit tritt folglich nicht auf:

AgH = ARU fiir p = const. und V = const.

Wenn das System Energie abgibt, kennzeichnet
man das mit einem negativen Vorzeichen. Energie-
zufuhr erkennt man am positiven Vorzeichen.

Enthalpieinderungen werden in kj/mol angegeben.
Exakt miissten wir also von einer molaren Reaktions-
enthalpie sprechen. Haufig findet man auch noch die
Angabe kcal/mol (Joule = SI-Einheit fiir Arbeit,
Wirme, Energie; 1] =1 N - m =1kg - m?/s?).
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A
Reaktanten

L0

‘o

E AgH

b=

e

% _Produkte
Reaktionskoordinate
b
A
.............. —Produkte
A

a

§- 4

= AgH

5

Reaktanten
Reaktionskoordinate

Abb. 2.1 Die Enthalpiednderung bei einer exothermen (a) und

einer endothermen (b) Reaktion

Es gilt folgender Zusammenhang:
1 kcal =4,187K].

Anhand von Enthalpiediagrammen ldsst sich sehr
schnell ablesen, ob eine Reaktion exo- oder endo-
therm ablduft (Abb. 2.1).

Die Enthalpie chemischer Substanzen hdngt von
der Temperatur und dem Druck ab. Deshalb bezieht
man sich meist auf Normbedingungen: 25°C und
101,3 kPa, was durch eine hochgestellte Null am
Symbol deutlich gemacht wird: AgH%gs.

Brennwerte

Der Mensch deckt seinen Energiebedarf durch Nah-
rungsaufnahme. Der notwendige Energieumsatz be-
tragt pro Tag etwa 10000 k] und kann bei schwerer
korperlicher Arbeit auf 17000k] ansteigen. Der
Grundumsatz (6650k] pro Tag) ist der Anteil, der
zur Erhaltung der Kérperfunktionen bei volliger kor-

perlicher Ruhe bendtigt wird. Der Energiegehalt von
Nadhrstoffen kann durch Verbrennung experimentell
bestimmt werden. Dieser physikalische Brennwert
beschreibt eine vollstindige Verbrennung, die aber
im Korper so nicht ablduft. Deshalb werden bei Nah-
rungsmitteln auch physiologische Brennwerte ange-
geben, die den Bedingungen im K&rper entsprechen.

2.2.3.3 Der Satz von Hess

Eine Verbindung kann auf verschiedenen Wegen ent-
stehen. Die Reaktionsenthalpie ist jedoch vom Reak-
tionsweg unabhdngig (Satz von Hess), sie ist kon-
stant. So ergibt sich z.B. fiir die Verbrennung von
Kohlenstoff unabhdngig davon, ob man den direkten
Weg (Weg 1) oder Zwischenstufen wahlt (Weg 2),
immer die Reaktionsenthalpie AgH® = -393,8 kj/mol.

Weg1: C+0,—CO, AgH°=-393,8k]/mol
Weg 2:

1. Schritt:

C+%02 €0 ARHC = -110,6 kj/mol
2. Schritt:

c0+%o2 —CO, AgH® = -283,2k]/mol

Die Reaktionsenthalpien kann man anhand tabellier-
ter Standard-Bildungsenthalpien AH(f = formation)
bequem nach der folgenden Gleichung berechnen:

ARH® = = AH(Produkte) - = AH (Edukte)

2.2.3.4 Die Standard-Bildungsenthalpie

Die Standard-Bildungsenthalpien A{H® erhilt man
aus der Reaktionswdrme, die bei der Bildung der be-
trachteten Verbindungen aus den Elementen auftritt.
Fiir die stabilste Form der Elemente wird die Bil-
dungsenthalpie gleich Null gesetzt. So hat Kohlen-
stoff als Graphit zwar die Bildungsenthalpie Null, als
Diamant hingegen AH°= +1,9k]/mol. Aus Standard-
Bildungsenthalpien kénnen auch Bindungsenergien
bestimmt werden (s.S.90).
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2.2.3.5 Die Lésungsenthalpie

Auch das Loésen von Stoffen ist mit Energieinderun-
gen verbunden. Vielleicht haben Sie schon einmal
bemerkt, dass beim Lésen groBerer Mengen von Cal-
ciumchlorid (CaCl,) eine Erwarmung, und beim Lo-
sen von Ammoniumnitrat (NH4NO3) eine Abkiihlung
eintritt. Deshalb wird es auch in Kiihlkompressen
genutzt. Diese mit dem Losen verbundene Reaktions-
wdrme bezeichnet man als Lésungsenthalpie AH
oder Losungswdrme. Sie kann aus der Gitterenergie
Ug und der Hydratationsenthalpie AyH der Kationen
und der Anionen, die das Gitter bilden, berechnet
werden.

AH = AgH(Kation) + AyH(Anion) - Ug

Ug beschreibt die Energie, die bei der Zusammen-
fithrung der Ionen aus unendlicher Entfernung zum
Kristall frei wird und liegt in der GroRenordnung
-600 bis -1000 k]/mol. Deshalb muss sie definitions-
gemadl ein negatives Vorzeichen haben. lonenverbin-
dungen mit sehr stark negativen Gitterenergien wie
MgO und Al,03 sind in Wasser unloslich, allgemein
ist die Loslichkeit von Salzen aber schwer vorhersag-
bar. AyH ist die Energie, die bei der Bildung einer
Hydrathiille um die Kationen und die Anionen frei-
gesetzt wird.

Wird durch die Hydratation der lonen mehr Energie
frei, als fiir die Trennung des Gitters benétigt wird,
ist der L6sevorgang exotherm. Wenn die Gitterener-
gie jedoch sehr groB ist und die freiwerdende Hyd-
ratationsenthalpie nicht ausreicht, ist der Lésevor-
gang endotherm.

2.2.4 Der freiwillige Ablauf von Reaktionen

In der Chemie ist es eine wichtige Frage, ob eine
Reaktion freiwillig ablduft oder nicht. Zuerst nahm
man an, dass die Reaktionsenthalpie hieriiber Auf-
schluss gibt. Aber das Losen von Kaliumnitrat (KNO3)
in Wasser lduft freiwillig ab, obwohl die Lésungsen-
thalpie + 35 kJ/mol betrdgt. Was passiert beim Losen
des Kaliumnitrats? Aus einem wohlgeordneten Kris-
tall gehen die hydratisierten Ionen in die wassrige
Phase tiber, deren Ordnungszustand wesentlich ge-

ringer ist. Tatsdchlich sind sowohl die Anderung der
Energie (Enthalpie) eines Systems als auch die Zu-
nahme der Unordnung im System (Entropie) Fakto-
ren, die Gber die Freiwilligkeit einer Reaktion (Freie
Enthalpie) entscheiden.

2.2.4.1 Die Entropie

Zur Beschreibung des Ordnungszustandes bzw. der
Zustandswahrscheinlichkeit eines Systems verwen-
det man den Begriff Entropie S (en griech. in, tropos
griech. Wendung, Richtung).

Folgendes System soll betrachtet werden: Ein eva-
kuierter (luftleerer) Glaskolben und ein mit Luft ge-
fiillter Glaskolben werden miteinander verbunden.
Es wird immer eine Expansion der Luft in den eva-
kuierten Glaskolben erfolgen. Niemals wird in einem
der jetzt verbundenen Kolben spontan ein Vakuum
entstehen. Deshalb spricht man auch von einem irre-
versiblen Prozess.

Dieses Richtungsprinzip wurde im Hinblick auf
Widrme wie folgt formuliert: Warme kann niemals
spontan von einem Korper niedriger Energie auf ei-
nen Koérper héherer Energie iibergehen. Das ist der
2. Hauptsatz der Thermodynamik. Er gilt streng fiir
abgeschlossene Systeme. Fiir ein offenes System wie
den Menschen sind die Verhdltnisse wesentlich kom-
plexer.

2.2.4.2 Die freie Enthalpie

Die Enthalpie und die Entropie konnen durch die
Gibbs-Helmholtz-Gleichung verkniipft werden. Da-
durch ergibt sich eine neue GroRe, die eine Aussage
iiber die Freiwilligkeit des Ablaufs von Reaktionen
macht.

ARG = AgH - TARS (T = Temperatur in Kelvin)

Die neue GroRe G ist die freie Enthalpie (auch: Gibbs-
Energie oder freie Energie). Die Anderung der freien
Enthalpie ARG beschreibt die Fiahigkeit eines Systems,
bei Reaktionen Arbeit zu vollbringen.

Die Kenntnis der AgG-Werte erlaubt eine Voraussage
iiber die Moglichkeit chemischer Reaktionen. Fiir ge-
schlossene Systeme gilt:

— Eine Reaktion, bei der ARG einen negativen Wert

aufweist, lduft freiwillig ab. Sie ist exergon.
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0 0
& &
H{C—C ¢ HL=CHOH —= HL=C + H,0
\ \
OH OCH;~CH,

Abb. 2.2 Bildung des Essigsaureethylesters aus Essigsdure und
Ethanol

0 0
' L 4

ML -(\ t H0O —a HL (\ + HL=CHOH
OCHy~CH, OH

Abb. 2.3 Hydrolyse des Essigsdureethylesters)

= Eine Reaktion, bei der ARG einen positiven Wert
aufweist, lduft unter den gegebenen Bedingungen
nicht freiwillig ab. Sie ist endergon.
= Wenn ARG bei einer Reaktion den Wert 0 an-
nimmt, liegt ein chemisches Gleichgewicht vor
(s.S.45).
Nun koénnen wir erkldren, warum endotherme Reak-
tionen freiwillig ablaufen: Wenn die Entropiednde-
rung namlich sehr grof ist, kann der Term TAgS gro-
Ber als AgRH werden. ARG hat dann einen negativen
Wert, d.h. die Reaktion ist exergon. Auch Anderun-
gen der freien Enthalpie werden in Diagrammen dar-
gestellt.
Anhand der Enthalpie- und Entropieinderungen
kann also immer entschieden werden, ob eine Reak-
tion freiwillig ablduft oder nicht.
Biochemische Vorgdnge sind mit geringen Entro-
pieinderungen verbunden, deshalb kénnen ndhe-
rungsweise AG und AH gleichgesetzt werden. In der
Biochemie ist es zudem iiblich, die freie Enthalpie auf
pH =7 zu beziehen. Dann wird die freie Enthalpie
folgendermaRen symbolisiert: AgG®". Es ist zu beach-
ten, dass die Thermodynamik immer vorhersagen
kann, ob eine Reaktion ablaufen kann. Aussagen
zum zeitlichen Verlauf einer Reaktion sind jedoch
nicht moglich. Das ist Gegenstand der Kinetik
(s.S.48). Zum Beispiel ist die Zerfallsreaktion von
Wasserstoffperoxid (H,0,) eine exergone Reaktion:
2H,0, - 2H,0+ 0,  AG® =-109k]/mol
Diese Reaktion verlduft aber sehr langsam. Man be-
zeichnet sie deshalb als thermodynamisch instabil,
Wasserstoffperoxid als metastabil. Als metastabil be-
zeichnet man also eine Verbindung, die aus energe-

tischen Gesichtspunkten reagieren miisste. Die Reak-
tion verlduft aber langsam.

2.2.4.3 Die gekoppelten Reaktionen
Es gibt viele Beispiele fiir Reaktionen, bei denen
Reaktionsfolgen auftreten: Aus A entsteht B, dieses
reagiert dann gleich weiter zu C. Solche Reaktionen
sind miteinander gekoppelt.
— Teilreaktion 1: A — B AgG§
— Teilreaktion 2: B — C AgGY
— Gesamtreaktion: A — C ARG = AgRGY + ARGY
Die freie Enthalpie der Gesamtreaktion erhdlt man
als Summe der AG-Werte der Teilreaktionen. Wenn
also eine Teilreaktion endergon, die andere aber stark
exergon verlduft, kann AgG® der Gesamtreaktion
kleiner als Null, also exergon, werden. Das bezeich-
net man als Kopplung von Reaktionen, die fiir den
Stoffwechsel der Zelle von groRer Bedeutung ist, z. B.
bei der Ubertragung von Phosphatgruppen. So iiber-
tragt Acetylphosphat die Phosphatgruppe auf ADP
(Adenosindiphosphat) in zwei Teilschritten:
= Teilreaktion 1:

Acetylphosphat — Acetat + Phosphat

ARGY = - 42 kJ/mol
= Teilreaktion 2:

ADP + Phosphat — ATP

ARGY, = +30K]/mol
= Gesamtreaktion:

Acetylphosphat + ADP — Acetat + ATP

ARG’ = -12k][mol
Eine Addition der AG”-Werte liefert einen negativen
Wert fiir die Gesamtreaktion. Man sagt auch, dass die
Energie, die im Acetylphosphat gesteckt hat, nun im
ATP gespeichert ist.

2.2.5 Das thermodynamische Gleichgewicht
Bei vielen Reaktionen werden die Reaktanten nicht
vollstindig umgesetzt, obwohl das Stoffmengenver-
hdltnis genau der Reaktionsgleichung entspricht. Bei-
spiel: Bei der Reaktion von Essigsdure mit Ethanol zu
Essigsdureethylester und Wasser bei 25 °C stellt man
fest, dass trotz des korrekten Einsatzes von 1 mol
Essigsdure und 1 mol Ethanol nur 0,667 mol Ester
und 0,667 mol Wasser entstehen. 0,333 mol Essig-
sdure und 0,333 mol Ethanol reagieren nicht (Abb. 2.2).
Auch die Riickreaktion (Hydrolyse) ist moglich
(Abb.2.3). Die Spaltung einer Atombindung mit Was-
ser bezeichnet man als Hydrolyse.
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1 mol Essigsdureethylester hydrolysiert mit 1 mol
Wasser nicht vollstdndig, man erhdlt das gleiche Ge-
misch: 0,333 mol Essigsdure, 0,333 mol Ethanol,
0,667 mol Ester und 0,667 mol Wasser. Es erfolgt
keine weitere Anderung der Zusammensetzung des
Reaktionsgemisches. Ein chemisches Gleichgewicht
hat sich eingestellt.

Dieser Gleichgewichtszustand ist kein Ruhezustand,
denn es bilden sich stidndig Ester- und Wassermole-
kiile, wie sie auch standig zu Ethanol und Essigsdure
wieder zuriick reagieren.

Der Zerfall und die Bildung verlaufen gleich schnell.
Dieses Gleichgewicht wird in der Reaktionsgleichung
durch einen Doppelpfeil markiert (Abb.2.4). Im
Gleichgewicht {iberwiegt oft eine Komponente
(Reaktanten oder Produkte). Dies wird durch einen
etwas dickeren Pfeil in der Reaktionsgleichung cha-
rakterisiert.

Im Hinblick auf die freie Enthalpie kann man

sich merken, dass eine Reaktion ablduft, so lange
ARG <0gilt. Wenn ARG =0 ist, hat die Reaktion
keine Triebkraft mehr: der Gleichgewichtszustand
hat sich eingestellt.

2.2.5.1 Das Massenwirkungsgesetz
Eine quantitative Beschreibung des Gleichgewichts
ist durch das Massenwirkungsgesetz (MWG) mog-
lich. Es lautet fiir die eben besprochene Reaktion
von Essigsdure mit Ethanol:
Kc _ Cster 'CHZO

CEssigséure *Cethanol
Die Stoffmengenkonzentrationen sind die fiir den
Gleichgewichtszustand giiltigen. K. wird Gleichge-
wichts- oder Massenwirkungskonstante genannt.
Fiir eine allgemein geschriebene Reaktion:

aA+bBe==cC+dD

lautet das Massenwirkungsgesetz:

c d
K :CC.CD
< a b
CaCg

Die stochiometrischen Faktoren a, b, c und d treten
als Exponenten der Konzentrationen auf. K. deutet

& 4’10
HC=C  + HC-CHOH === HC—C + H0
OH OCH~CH,

Abb. 2.4 Bildung und Zerfall des Essigsdureethylesters — ein

chemisches Gleichgewicht

an, dass man die im Gleichgewicht vorhandenen Kon-
zentrationen (c) nutzt. Diese Konzentrationen bezie-
hen sich natiirlich auf das Volumen des sich im
Gleichgewicht befindenden Reaktionsgemisches. Fiir
Gasreaktionen verwendet man bei der Aufstellung
des Massenwirkungsgesetzes gewohnlich die Partial-
driicke und kennzeichnet die Gleichgewichtskon-
stante mit Kj,. Ganz allgemein schreibt man einfach K.
= Ist K wesentlich gréRer als 1, lduft die Reaktion
nahezu vollstindig in Richtung der Endprodukte
ab.
= Ist K anndhernd 1, liegen im Gleichgewichtszu-
stand alle Reaktionsteilnehmer in dhnlichen Kon-
zentrationen vor.
= Wenn K sehr viel kleiner als 1 ist, lduft die Reak-
tion praktisch nicht ab.
Wenn keine Standardbedingungen vorliegen, kann
man die freie Reaktionsenthalpie mithilfe folgender
Gleichung berechnen:

c€-ch _
CZ~CE

AG=AGY +RT-In AG® +RTInK

(R = Gaskonstante [8,3145] mol~! K™']; T = Tempera-
tur in Kelvin)

Wenn sich das Gleichgewicht eingestellt hat, gilt:
AG =0. Dadurch vereinfacht sich die Gleichung so,
dass man die freie Standardreaktionsenthalpie aus
der Gleichgewichtskonstanten ermitteln kann:

AG® = -RT InK
Je nachdem, ob alle Partner in der gleichen Phase

oder in mehreren Phasen vorliegen, unterscheidet
man homogene und heterogene Gleichgewichte.
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[tabelle 2.2

Ubungsaufgabe: Chemisches Gleichgewicht

Stoffmenge Essigsdure Stoffmenge Ethanol

Stoffmenge Ester Stoffmenge Wasser

9 mol
(9-6) mol

vor der Reaktion x mol

im Gleichgewicht (x-6) mol

0 mol 0 mol

6 mol 6 mol

>
™., Vielleicht verstehen Sie die Problematik des
chemischen Gleichgewichts anhand einer Aufgabe
besser: Wie viel mol Essigsdure miissen zu 9 mol
Ethanol gegeben werden, damit im Gleichge-
wichtszustand 6 mol Essigsdureethylester vor-
liegen? Die Gleichgewichtskonstante K betragt 4,5.
Zu Beginn liegen weder Ester noch Wasser vor

(Tab.2.2).

Schreiben Sie zuerst die Reaktionsgleichung auf! Sie
steht (ibrigens auf S.45. Dann tiiberlegen Sie sich,
welche Stoffmengen vor der Reaktion vorhanden
sind und was im Gleichgewicht erreicht werden
soll. Da sich alle Konzentrationen auf das Volumen
des Reaktionsgemisches beziehen, diirfen Sie mit
Stoffmengen arbeiten.

Es ist besonders schwierig zu verstehen, warum auch
6 mol Wasser im Gleichgewicht vorliegen und wa-
rum man die Gleichgewichtsstoffmengen an Essig-
sdure und Ethanol aus der Differenz der Ausgangs-
stoffmenge und der Gleichgewichtsstoffmenge Ester
erhdlt. Aber der Ester entsteht aus Ethanol und Essig-
sdure, 1 mol Ester kann nur aus 1 mol Sdure und 1 mol
Ethanol entstehen, 6 mol Ester eben entsprechend
aus 6 mol Sdure und 6 mol Ethanol. Das Problem des
Gleichgewichts besteht aber eben darin, dass 9 mol
Ethanol nicht auch 9 mol Ester liefern, sondern ein
Teil des eingesetzten Ethanols auch im Gleichgewicht
vorliegt, ndmlich 3 mol!

Die im Gleichgewicht vorliegenden Stoffmengen
kénnen Sie in das Massenwirkungsgesetz einsetzen
und dann nach x auflésen.

K = Mester Mo 6mol-6mol
o= = =
nEssigséure “Nethanol (X_G)m0|'3m0|

x=2 6-26746=867
45

Es miissen also 8,67 mol Essigsdure eingesetzt wer-
den, damit im Gleichgewicht 6 mol Ester vorliegen.

Im Gleichgewicht liegen dann noch 2,67 mol Essig-
sdure nicht umgesetzt vor.

2.2.5.2 Das Prinzip des kleinsten Zwangs
Es ist natiirlich nicht sehr effektiv, Reaktionen durch-
zufiihren, wenn die Gleichgewichtslage sehr ungiins-
tig ist, also die Konzentration der gesuchten Reak-
tionsprodukte im Gleichgewicht sehr niedrig ist. Die
Gleichgewichtslage und damit die Ausbeute an er-
wiinschtem Produkt kann aber beeinflusst werden
durch
= Anderungen der Konzentrationen bzw. der Par-
tialdriicke der Reaktionsteilnehmer
= Temperaturdnderungen
= Druckdnderungen bei Reaktionen, in denen sich
die Stoffmenge der gasformigen Reaktionspartner
dndert.
Das Gleichgewicht verschiebt sich immer derart, dass
sich ein neues Gleichgewicht einstellt. So wird der
dulBere Zwang vermindert.
Durch Konzentrationserh6hung eines Ausgangsstof-
fes erhoht sich die Konzentration des Endproduktes.
Das Gleichgewicht verschiebt sich auch auf die Seite
der Endprodukte, wenn ein Endprodukt stindig aus
dem Gleichgewicht entfernt wird.
Temperaturverdnderungen beeinflussen den Wert
der temperaturabhdngigen Gleichgewichtskonstan-
ten. Eine Erhohung fiihrt bei exothermen chemi-
schen Reaktionen zu einer Verschiebung des Gleich-
gewichts in Richtung der Ausgangsstoffe, bei
endothermen Reaktionen in Richtung der Endpro-
dukte. Bei Reaktionen mit Stoffmengendnderung
der gasférmigen Komponente verschiebt sich durch
Druckerh6hung das Gleichgewicht in Richtung der
Seite mit der kleineren Stoffmenge.

Medizinische Bedeutung des Massenwirkungs-
gesetzes

Das Massenwirkungsgesetz spielt in der Medizin
eine grolRe Rolle bei der Besetzung von Rezeptoren
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durch Substanzen. Bei der Konkurrenz um dieselben
Bindungsstellen wird die Substanz mit der hochsten
Konzentration wirksam werden, sofern sich die Affi-
nitdten nicht drastisch unterscheiden. Das muss bei
der Dosierung von Medikamenten bedacht werden.
Es kann aber auch als Schutzmechanismus dienen:
bei Havarien in Kernkraftwerken besteht durch ra-
dioaktive Strahlung die Gefahr der Aufnahme von
radioaktivem lod in der Schilddriise. Als GegenmaR-
nahme kann die Bereitstellung und Einnahme von
Kaliumiodidtabletten angeordnet werden, die in der
angegebenen Dosierung zu einer Sdttigung der
Schilddriise fithren und dadurch die Aufnahme des
radioaktiven lods verhindern.

| Klinischer Bezug

Auch die Hohenkrankheit hdangt mit dem Massenwir-
kungsgesetz zusammen. In Hohen ab 2500 m macht
sich diese durch Kopfschmerzen, Herzklopfen, Ubel-

keit und Atemnot bemerkbar. Ursache ist eine mangel-
hafte Versorgung des Koérpers mit Sauerstoff infolge
einer nicht ausreichenden Bindung des Sauerstoffs an
Hamoglobin (Hb). Das Gleichgewicht

02 + Hb "—"“ Hb02

hat sich aufgrund des geringen Sauerstoffpartialdrucks
auf die linke Seite verschoben, d.h. es wird weniger
HbO, gebildet (vgl. klinischer Fall am Kapitelbeginn).
Als Folge ist der Organismus schlechter mit Sauerstoff
versorgt. Der Korper stellt sich jedoch nach einiger Zeit
auf das geringe Sauerstoffangebot ein, der Himoglo-
bingehalt im Blut steigt dann an. Auch zu hohe Sauer-
stoffpartialdriicke, die z.B. beim Tauchen auftreten
koénnen, sind gefdhrlich und kénnen u.a. zu Lungen-
schadigungen fiihren.

2.2.5.3 Das FlieRgleichgewicht

Das Massenwirkungsgesetz und der damit verbun-
dene AG®-Wert gelten nur fiir geschlossene Systeme
und bei eingestelltem Gleichgewicht. Diese Voraus-
setzungen liegen aber bei Lebewesen nicht vor, da
die Systeme des Stoffwechsels offen sind.

Zum Beispiel wird Stoff A aufgenommen und zu B
umgesetzt. Dann reagiert B zu C und wird als solches
ausgeschieden. Die Konzentration von B ist konstant,

wenn die Teilreaktionen gleich schnell ablaufen. Es
handelt sich hierbei auch um ein dynamisches
Gleichgewicht. Es hat aber nichts mit dem eben be-
sprochenen thermodynamischen Gleichgewicht im
geschlossenen System zu tun! Es findet stindig
eine Reaktion von A nach C statt, es ,flieSt“ also
Substanz durch das System. Deshalb spricht man
von einem FlieBgleichgewicht. Da die Konzentration
von B konstant ist, hat es einen stationdren Zustand
(steady state).

Ein stationarer Zustand kann sich nur in einem offe-
nen System ausbilden.

Das FlieBgleichgewicht konnen Sie sich besser an-

hand eines Waschbeckens vorstellen. Der Wasser-

stand im Becken ist immer dann gleich, wenn die

Zufluss- und die Abflussgeschwindigkeit des Wassers

gleich sind.

So darf auch die Glucose-Konzentration im Blut nur

in ganz geringen Grenzen schwanken, wenn Auf-

nahme- und Abbaugeschwindigkeit nicht iiberein-
stimmen, der konstante Pegel nicht geregelt werden
kann, kommt es zu Stoffwechselstérungen (Diabetes
mellitus).

1

= Check-up

v Die allgemeine Formulierung des Massenwir-
kungsgesetzes sollten Sie nochmals wieder-
holen, um dieses bei vorgegebenen Reaktio-
nen richtig aufstellen zu kénnen.

v Sie sollten auch die Méglichkeiten zur Beein-
flussung der Gleichgewichtslage angeben
kénnen.

v Rekapitulieren Sie die Begriffe exotherm,
endotherm, exergon sowie endergon und
den Zusammenhang von Enthalpie und
Entropie.
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2.3 Die Kinetik chemischer Reaktionen

O
! Lerncoach

Die chemische Kinetik beschéftigt sich mit der
Geschwindigkeit chemischer Reaktionen. Falls
lhnen die Begriffe Geschwindigkeit, Durch-
schnitts- und Momentangeschwindigkeit
nicht mehr bekannt sind, lesen Sie in einem
Physikbuch nach, denn in variierter Form
werden sie hier verwendet.

2.3.1 Der Uberblick

Bis jetzt standen der Ausgangs- und der Endzustand
einer Reaktion im Mittelpunkt. In diesem Kapitel ist
der zeitliche Ablauf der Reaktion das Thema. Sie be-
kommen Informationen dariiber, von welchen Para-
metern die Geschwindigkeit des Ablaufs einer Reak-
tion abhdngt und wie man sie beeinflussen kann.

2.3.2 Die Reaktionsgeschwindigkeit

2.3.2.1 Definition der Reaktionsgeschwindigkeit
In der Reaktion A — B wird A verbraucht, seine
Konzentration nimmt also ab. Es entsteht B, dessen
Konzentration zunimmt (Abb. 2.5).

Ein MaR fiir diese Konzentrationsanderungen ist die
Reaktionsgeschwindigkeit v. Man definiert sie als
Konzentrationsinderung Ac der Ausgangsstoffe
oder Produkte in einem bestimmten Zeitintervall At:

v Acg Ay
At At
A
Cg
=
[
2
.
=
au
=
(=]
b4
Ca
Zeit (t) =

Abb. 2.5 Die Veranderung der Konzentration von Ausgangs-
(ca) und Endprodukt (cg) in Abhdngigkeit von der Zeit (t)

Da die Konzentration des Ausgangsstoffes abnimmt,
muss man mit (-1) multiplizieren, um einen positi-
ven Wert fiir die Reaktionsgeschwindigkeit zu erhal-
ten. Mit Hilfe der o.g. Gleichung wird die Durch-
schnittsgeschwindigkeit v fiir das Zeitintervall At
berechnet. Sie entspricht dem Anstieg der Sekanten
in Abb. 2.6. Da sich die Geschwindigkeit aber stindig
dndert, muss dieses Zeitintervall moglichst klein ge-
wadhlt werden. Man bildet den Grenzwert:

. Ac _dc

im—=—

at—0 At dt
und berechnet die Momentangeschwindigkeit aus
den differenziellen Anderungen:

_dg _ dcy

dt dt

Die Momentangeschwindigkeit entspricht dem An-
stieg der Tangenten in Abb.2.6. Die Anfangs-
geschwindigkeit erhdlt man aus dem Anstieg der
Tangente zur Zeit t =0.

3

Tangentenanstieg
{Momentangeschwindigkeit)

c(A)

Sekantenanstieg
(Durchschnittsgeschwindigkeit)

Ac

Zeit

Abb. 2.6 Die Momentan- und die Durchschnittsgeschwindig-
keit

2.3.2.2 Geschwindigkeitsgleichung und
Reaktionsordnung
In welcher Weise die Reaktionsgeschwindigkeit von
der Konzentration der reagierenden Stoffe abhangt,
kann man nur experimentell bestimmen.
Der Verlauf von heterogenen Reaktionen (also Reak-
tionen zwischen zwei (oder mehr) Phasen), bei
denen Gase entstehen, ldsst sich im Experiment
recht gut verfolgen. Bei homogenen Reaktionen
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(die in einer Phase ablaufen) helfen z.B. Photometer
(s.S.114) bei der Ermittlung der Konzentrationsande-
rungen.

Oft nutzt man aber auch die Tatsache aus, dass sich
zu Beginn der Reaktion die Konzentration anndhernd
linear dndert. Dann stimmen Tangenten- und Sekan-
tenanstieg {iberein, und der Differenzenquotient
Ac/At liefert die Momentangeschwindigkeit fiir t =0.
Man ldsst die Reaktion bis zu einem bestimmten
Zeitpunkt ablaufen und ermittelt diese Zeitspanne.
Werden diese Reaktionen mit verschiedenen Kon-
zentrationen der Ausgangsstoffe durchgefiihrt, stellt
man fest, dass sich die Reaktionsgeschwindigkeit
proportional zur Konzentration eines oder mehrerer
Reaktanten dndert.

Zum Beispiel hat man fiir die Reaktion des Zerfalls
von Distickstoffoxid in Sauerstoff und Stickstoff fol-
genden Zusammenhang zwischen Reaktionsge-
schwindigkeit und der Konzentration des Reaktanten
erhalten, den man auch als Geschwindigkeitsglei-
chung bezeichnet:

Reaktionsgleichung: 2N,0 — 0, +2N,
Geschwindigkeitsgleichung: v =k - cn,0

Fiir den Zerfall von lodwasserstoff zu lod und zu
Wasserstoff ermittelte man folgende Beziehung:

Reaktionsgleichung: 2HI — Hy +1
Geschwindigkeitsgleichung: v =k - c&;

Hier muss also die Konzentration des zerfallenden
Stoffes sogar in zweiter Potenz beriicksichtigt wer-
den.

Das kann man der Brutto-Reaktionsgleichung nicht
ansehen, es ist eine experimentelle Bestimmung un-
abdingbar.

Allgemein lautet die Geschwindigkeitsgleichung:

v=k-c}- cj

Diese Beziehung wird auch als Zeitgesetz bezeichnet.
Den Proportionalitdtsfaktor k nennt man Geschwin-
digkeitskonstante. k ist u.a. von der Temperatur ab-
hdngig. Es handelt sich um eine fiir jede Reaktion
charakteristische GroRe, durch die im Wesentlichen
die Reaktionsgeschwindigkeit bestimmt wird.

Die Summe der Exponenten m und n gibt die Reak-

tionsordnung an. Es sei nochmals betont, dass sie
sich grundsatzlich nicht aus der Reaktionsgleichung
ermitteln ldsst und nur experimentell bestimmt wer-
den kann. Welche Konzentrationen mit welchen Ex-
ponenten in die Geschwindigkeitsgleichung einge-
hen, hdngt von den einzelnen nacheinander
ablaufenden Reaktionsschritten oder Elementarreak-
tionen ab. Die langsamste Elementarreaktion be-
stimmt die Geschwindigkeit der Gesamtreaktion.
Bei den Elementarreaktionen interessiert man sich
auch dafiir, ob diese durch den Zerfall eines Teilchens
oder durch den Zusammensto8 zweier oder sehr
selten dreier Teilchen zustande kommt. Zur Charak-
terisierung hat man die Molekularitat eingefiihrt und
verwendet die Bezeichnung mono- bzw. bi- oder
trimolekulare Elementarreaktion.

Man unterscheidet bei der Konzentrationsabhdngig-
keit der Reaktionsgeschwindigkeit folgende Typen:
Reaktionen 1. Ordnung sind nur von der Konzentra-
tion des Ausgangsstoffes A abhdngig. Die Halbwerts-
zeit dieser Reaktionen, also die Zeitspanne bis zur
Verminderung der Konzentration des Ausgangstoffes
auf die Halfte, ist konstant und berechnet sich aus der
Geschwindigkeitskonstanten wie in der folgenden
Gleichung angegeben (z.B. radioaktiver Zerfall,
s.S.9).

t1/2 = ln2/k =0,693/k

Reaktionen 2. Ordnung kénnen von der Konzentra-
tion eines Stoffes in der zweiten Potenz oder von der
Konzentration der Stoffe A und B in der 1. Potenz
abhangen.

Reaktionen 0. Ordnung sind unabhdngig von der
Konzentration. Sie spielen bei Gasreaktionen an Fest-
korperoberflichen eine Rolle, die Geschwindigkeit
wird zeitlich durch nicht chemische Prozesse be-
stimmt. Der Abbau des Ethanols durch die Alkohol-
dehydrogenase folgt einer Enzymkinetik 0. Ordnung,
er ist also konzentrationsunabhdngig, als Geschwin-
digkeit werden 0,15 °/o in der Stunde angegeben.
Wenn bei einer Reaktion eine Komponente in so
groRBem Uberschuss vorliegt, dass sich deren Kon-
zentration nur unmerklich dndert, spricht man hau-
fig von Pseudo-Ordnungen. Dies ist aber etwas irre-
fithrend, da aus der Brutto-Reaktionsgleichung ohne
experimentelles Hinterland keine Aussage zum mo-
lekularen Ablauf méglich ist.
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T=300K

Anteil der Teilchen

gy

T T T |

0 5 10 15 20
kinetische Energie [1072" |]

Abb. 2.7 Die Energieverteilung der Teilchen nach Boltzmann
fiir verschiedene Temperaturen (T = absolute Temperatur)

- Reaktion 0. Ordnung: v = k

- Reaktion 1. Ordnung: v =k - ca

— Reaktion 2. Ordnung: v = k - c&
oderv=k-cp-cg

(k = Geschwindigkeitskonstante, v = Reaktionsge-

schwindigkeit, c = Konzentration)

2.3.2.3 Die Kinetik und das chemische
Gleichgewicht

Chemische Reaktionen verlaufen nicht vollstdndig, es

kommt zur Einstellung eines chemischen Gleichge-

wichts. In diesem Stadium verlaufen Hin- und Riick-

reaktion gleich schnell, am Konzentrationsverhaltnis

dndert sich aber nichts mehr.

Fiir eine Reaktion von A nach B sollen die Geschwin-

digkeitsgleichungen fiir die Hin- und fiir die Riick-

reaktion 1. Ordnung sein:

Vhin = Ky - Ca
(ky Geschwindigkeitskonstante der Hinreaktion)

Vrack = Kq - Cg
(k.; Geschwindigkeitskonstante der Riickreaktion)

Da die Geschwindigkeiten gleich sind, kdnnen die
beiden Zahlenwerte gleichgesetzt werden:

l(] cCA = k_] - Cp

Durch Umstellen erhdlt man dann die folgende Glei-
chung:

k ;

AT I K
k 1 C/\
Sie zeigt, dass nicht nur das Verhdltnis der Kon-
zentrationen, sondern auch das Verhdltnis der Ge-
schwindigkeitskonstanten fiir die Hin- und fiir die
Riickreaktion eine Berechnung der Gleichgewichts-
konstanten K zulassen.

2.3.2.4 Die Parallel- und Folgereaktionen

Hdufig geht ein Reaktant mehrere Reaktionen ein, die
parallel zueinander ablaufen und zu verschiedenen
Endprodukten fithren. Die schnellste Reaktion ist am
Umsatz am stdrksten beteiligt. Folgereaktionen sind
dadurch gekennzeichnet, dass aus den Reaktanten
ein Produkt entsteht, welches dann in einer sich an-
schlieBenden Reaktion gleich weiter umgesetzt wird.
Fiir solch eine Reaktionsfolge gilt, dass die lang-
samste Reaktion die Geschwindigkeit der Gesamt-
reaktion bestimmt (geschwindigkeitsbestimmender
Schritt).

2.3.2.5 Die Temperaturabhangigkeit der
Reaktionsgeschwindigkeit

Die Reaktionsgeschwindigkeit hdngt auch von der

Temperatur ab. Das ist auch medizinisch relevant.

Denn bei Fieber laufen Stoffwechselprozesse schnel-

ler ab, Herz- und Kreislaufparameter andern sich.

Fiir viele Reaktionen gilt die Faustregel: Die Reak-
tionsgeschwindigkeit verdoppelt sich bei einer Tem-
peraturerh6hung um 10 K (K = Grad Kelvin).

Um diese sogenannte RGT-Regel (Reaktionsge-
schwindigkeits-Temperatur-Regel) zu verstehen,
muss man die Energie der reagierenden Teilchen be-
riicksichtigen. Gleiche Teilchen verfiigen auch bei
gleicher Temperatur {iber sehr verschiedene Ge-
schwindigkeiten, haben also auch unterschiedliche
Werte fiir die kinetische Energie. Die Hdufigkeitsver-
teilung der Energie von Gasmolekiilen fiir verschie-
dene Temperaturen zeigt die Boltzmann-Verteilung
(Abb.2.7).

Die Energieverteilungskurven steigen vom Null-
punkt aus stark an und fallen dann mit zunehmender
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Temperatur umso langsamer ab. Bei niedrigen Tem-
peraturen haben also nur wenige Teilchen eine hohe
kinetische Energie.

2.3.2.6 Die Aktivierungsenergie

Wenn Teilchen zusammenstofen, kommt es erst
dann zu einer Bindungsumverteilung, wenn sie eine
bestimmte Mindestenergie besitzen. Uber diese ver-
fiigt {iblicherweise nur ein sehr kleiner Anteil der
Teilchen. Dieser Teilchenanteil wichst jedoch expo-
nentiell mit der Temperatur. Die notwendige Min-
destenergie ist die Aktivierungsenergie E einer
Reaktion und stellt eine reaktionsspezifische GroRRe
dar.

Den Zusammenhang zwischen Aktivierungsenergie
und Reaktionsgeschwindigkeitskonstante beschreibt
die von Arrhenius aufgestellte Beziehung:

k=A-e Ea iRT

R ist die allgemeine Gaskonstante (8,314] mol™! K1),
Der Proportionalitdtsfaktor A beriicksichtigt die
rdumliche Orientierung der zusammenstoRenden
Teilchen.

-
., Die Aktivierungsenergie kann man sich als
einen Berg vorstellen, den die Teilchen vor der ei-
gentlichen Reaktion erklimmen miissen, bevor sie
in das Energietal ,,stiirzen“. Dabei wird Energie frei

(Reaktionsenthalpie AgH, Abb.2.8).

Das Zufiihren von Aktivierungsenergie sagt nichts
dariiber aus, ob eine Reaktion exergon oder ender-
gon, exotherm oder endotherm verlduft. Hierbei
handelt es sich um thermodynamische Aussagen!
Die Aktivierungsenergie fiihrt einer ausreichenden
Anzahl Teilchen die notwendige Mindestenergie zu,
damit die Reaktion tiberhaupt erst ablaufen kann.

Diese Energiebarriere kann also nur von geniigend
energiereichen Teilchen iiberwunden werden. Reak-
tionen mit hoher Aktivierungsenergie laufen norma-
lerweise sehr langsam ab. Schnell ablaufende Reak-
tionen bendtigen eine niedrige Aktivierungsenergie.
Den Punkt héchster Energie im Reaktionsverlauf be-

Aktivierungsenergie E,

y

2| A+B [
o
= "
e Reaktions-
= enthalpie
A+B —= A-B;exotherm AgH
i
A-B

Reaktionskoordinate

Abb. 2.8 Die Aktivierungsenergie und die Anderung der Reak-
tionsenthalpie im Reaktionsverlauf

zeichnet man als Ubergangszustand oder aktivierten
Komplex. Im Ubergangszustand haben sich die rea-
gierenden Teilchen, die die notwendige Mindest-
energie besitzen, optimal gendhert. Auf diese Weise
tritt eine Wechselwirkung zwischen ihnen ein, die zu
neuen Bindungen fiihrt.

Kinetische Betrachtungen spielen auch in der Phar-
makologie eine groRe Rolle, so beschiftigt sich die
Pharmakokinetik beispielsweise speziell mit dem
Verhalten von Arzneimitteln und Giften im Organis-
mus und tragt so u.a. zur Entwicklung von Retard-
und Depotarzneimitteln bei. Bei diesen Arzneifor-
men wird der Wirkstoff moglichst konstant iiber ei-
nen ldngeren Zeitabschnitt freigesetzt. Die Depotwir-
kung wird erzielt durch zundchst unwirksame, erst
im Korper aktivierte Vorstufen des Mittels oder
durch bestimmte Bindungsformen der Wirkstoffe
oder - bei oral verabreichten Prdparaten - z. B. durch
verschieden losliche Uberziige.

2.3.3 Die Katalyse

Durch den Zusatz bestimmter Stoffe nimmt die Reak-
tionsgeschwindigkeit vieler chemischer Reaktionen
deutlich zu (z.B. Verwendung von Sauerteig beim
Brotbacken, Wirkung von Hefe fiir die Zubereitung
alkoholischer Getrdnke). Berzelius prégte fiir solche
Stoffe den Begriff Katalysator (kata griech. ganzlich,
vollig; lysis griech. Auflosung, Trennung, Erlésung).
Die Katalysatoren greifen in das Reaktionsgeschehen
ein, wodurch die Aktivierungsenergie erniedrigt
wird (Abb.2.9). Der Katalysator wird wdhrend der
Reaktion nicht verbraucht.
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Aktivierungs-
energie ohne
Katalysator

mit Katalysator

_T " Aktivierungsenergie

Enthalpie

A+K —» A-K
AK+B —= A-B+K

A-B+K

A\

Reaktionskoordinate

Abb. 2.9 Vergleich der Energiediagramme einer Reaktion mit
und einer Reaktion ohne Katalysator

Der Katalysator beeinflusst die Reaktionsgeschwin-
digkeit, aber nicht die Lage des chemischen Gleich-
gewichts, denn die Aktivierungsenergie der Hin-
und der Riickreaktion werden beeinflusst. Dadurch
andern sich beide Geschwindigkeiten, nicht aber ihr
Verhdltnis zueinander.

2.3.3.1 Die homogene und die heterogene
Katalyse

Bei der heterogenen Katalyse hat der Katalysator
einen anderen Aggregatzustand als die Reaktante.
Die Katalysatorwirkung beruht auf der Adsorption
der Reaktante an der Katalysatoroberfldche. Hetero-
gene Katalysatoren spielen in der technischen Che-
mie eine ganz erhebliche Rolle (z.B. Hydrierungen
[s.S.118] an Nickel-Katalysatoren fiir die Fetthar-
tung). Von besonderem Interesse sind natiirlich sol-
che Katalysatoren, die den Ablauf chemischer Reak-
tionen selektiv beeinflussen und so die Ausbeute an
gewiinschtem Produkt erhdhen sowie die Bildung
von Nebenprodukten méglichst gering halten.
Liegen Katalysator und Reaktant in gleicher Phase
vor, handelt es sich um eine homogene Katalyse.

2.3.3.2 Die Enzyme

Die erstaunlichsten Katalysatoren sind die an allen
Lebensvorgdngen beteiligten Enzyme (enzyme
griech. im Sauerteig). Enzyme kénnen die Geschwin-
digkeit biochemischer Prozesse spezifisch z.T. bis auf

das Millionenfache erh6éhen. Da enzymatisch kataly-
sierte Reaktionen in mehreren Einzelschritten ab-
laufen, kann jeder Teilschritt kinetisch beschrieben
werden. Der langsamste Teilschritt bestimmt die
Reaktionsgeschwindigkeit.

Die Theorie von Michaelis und Menten besagt, dass
das Substrat S und das Enzym E einen Komplex bil-
den, der dann in das oder die Produkt(e) zerfillt.
Dabei wird das Enzym regeneriert.

S+E==ESP+E

Die Kinetik dieser Enzym-Reaktion kann im Fall ein-
facher Systeme nach der Michaelis-Menten-Glei-
chung beschrieben werden:
VeV, S

K +¢
Vmax Steht fiir die maximal mogliche Geschwindig-
keit, die dann erreicht ist, wenn alle Enzymmolekiile
mit Substrat beladen sind. Ky, ist die Michaelis-Kon-
stante und setzt sich aus den Geschwindigkeitskons-
tanten der Reaktionen fiir die Bildung und den Zerfall
des Enzym-Substrat-Komplexes zusammen. Bei Er-
mittlung und grafischer Darstellung der Reaktions-
geschwindigkeit fiir verschiedene Substratkonzent-
rationen bei konstanter Enzymkonzentration erhdlt
man einen Hyperbelbogen, der sich asymptotisch
dem Grenzwert v,,.x Ndhert (Abb. 2.10).
Die halbe Maximalgeschwindigkeit ist dann erreicht,
wenn die Hilfte des Enzyms als Enzym-Substrat-
Komplex ES vorliegt. An diesem Punkt entspricht
die Substratkonzentration gerade der Michaelis-

' 3
v
Vimax ———
=
£
2
)
e
=
S £ T Vmax
7
@
3‘
[
2
a8
-b
m
] Y -
Km Substratkonzentration cg

Abb. 2.10 Die Abhingigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit v
einer enzymkatalysierten Reaktion von der Substratkonzentra-
tion ¢s
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konstanten Ky, Die Werte fiir Ky, liegen im Bereich
1072 bis 10> mol/l.

Ein groBer Wert der Michaeliskonstanten bedeutet,
dass eine hohe Substratkonzentration erforderlich
ist, um die halbe Sattigung des Enzyms zu erreichen.
Das Enzym hat zu dem betreffenden Substrat keine
hohe Affinitét. Es wird sich bevorzugt an ein anderes
Substrat mit einem kleineren Ky;,-Wert binden.

Ky ist fiir jedes Enzym eine charakteristische Kon-
stante. v, hdngt von der jeweiligen Enzymkon-
zentration ab.

Enzyme erméglichen durch das Herabsetzen der Ak-
tivierungsenergie den Ablauf biochemisch wichtiger
Reaktionen bei Korpertemperatur. Die aulRerordent-
lich hohe Substratspezifitit der Enzyme versuchte
man durch verschiedene Modelle zu erkliren. Man
nahm an, dass ein bestimmter Bezirk im Enzym als
aktives Zentrum oder als katalytisches Zentrum
wirkt. Enzym und Substrat seien konfigurativ-struk-
turell aufeinander abgestimmt. Dieses Schliissel-
Schloss-Prinzip (Abb.2.11 oben) geht von einer star-
ren rdumlich praformierten Matrix des Enzyms aus,
in die nur ganz bestimmte Substrate hineinpassen.
Gemdf3 der Anpassungstheorie (Abb.2.11 unten) be-
einflussen sich Enzym und Substrat gegenseitig stark
und konnen ihre Konformationen verandern, sodass
sie zueinander passen.

Die Aktivitdt der Enzyme kann durch duRere Fakto-
ren beeinflusst werden. So kann ein Molekiil ver-
gleichbarer Struktur (Inhibitor) mit dem Substratmo-
lekiil um die Bindung am aktiven Zentrum des
Enzyms konkurrieren (kompetitive Hemmung). Der
Hemmstoff kann bei geniigend hoher Konzentration
das Substrat praktisch verdrangen und so die Reak-
tion blockieren. Umgekehrt kann durch Erhéhung
der Substratkonzentration die Wirkung des Hemm-
stoffs erniedrigt werden. Bei der kompetitiven Hem-
mung wird der Ky-Wert des Enzyms herabgesetzt,
Vmax der Reaktion bleibt gleich.

Das spielt bei Antihistaminika eine Rolle, die mit
Histamin um das aktive Zentrum konkurrieren.
Auch die bakteriostatische Wirkung der Sulfonamide
kann man so verstehen. Sie hemmen die Synthese
von Folsdure in Mikroorganismen, indem sie am ak-
tiven Zentrum des Enzyms mit dem natiirlichen Sub-
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+ ’ —_—
Substrat ———»

Enzym + Enzym-Substrat-

Komplex

Abb. 2.11 Schlissel-Schloss-Prinzip (oben) und Anpassungs-
theorie (unten) zur Spezifitdt der Enzyme

strat p-Aminobenzoesdure um die Bindungsstelle
konkurrieren. Dadurch wird weniger funktionelle
Folsdure gebildet. Der Mensch bleibt davon unbeein-
flusst, da er kein Enzym zur Folsduresynthese hat.
Bei einer nicht kompetitiven Hemmung werden ein-
zelne Enzymmolekiile durch einen Inhibitor inakti-
viert, so dass weniger funktionsfihige Enzymmole-
kiile zur Verfiigung stehen. Zum Beispiel hemmt ASS
die Arachidonsduresynthese, indem es die Zyklooxy-
genase durch spezifische Acetylierung inaktiviert.
Die verbleibenden noch funktionsfahigen Zyklooxy-
genase-Molekiile haben immer noch ihren charakte-
ristischen Ky-Wert, allerdings wird vy,.x der Reak-
tion herabgesetzt, da weniger Enzymmolekiile zur
Verfiigung stehen.

Bei einer unkompetitiven Hemmung reagiert der In-
hibitor nicht mit dem Enzym alleine, sondern spezi-
fisch mit dem Enzym-Substrat-Komplex.

Bei einer irreversiblen Hemmung verdndert ein In-
hibitor das Enzym derart, dass es seine Funktion
irrreversibel verliert. Dies kann z. B. dadurch gesche-
hen, dass fiir die Funktion wichtige Sulfhydrylgrup-
pen im aktiven Zentrum irreversibel oxidiert werden.
Auch die oben genannte Acetylierung der Zyklooxy-
genase ist eine irreversible Reaktion.
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O

x Check-up

v Ganz wichtig ist es, zwischen den Aussagen
der (chemischen) Thermodynamik und der
(chemischen) Kinetik zu unterscheiden. Wie-
derholen Sie, was man unter Reaktionsge-
schwindigkeit versteht und wie man sie be-
einflussen kann.

v Rekapitulieren Sie die Definitionen anhand
folgender Fragen: Wie ist die Reaktionsord-
nung definiert? Was versteht man unter
Halbwertszeit? Wie lautet das Zeitgesetz ei-
ner Reaktion 1. Ordnung? Was versteht man
unter Aktivierungsenergie?

v Das Prinzip der Wirkung von Enzymen ist von
groRBer Bedeutung, v.a. fiir das Verstdandnis
biochemischer Prozesse. Wiederholen Sie da-
her die in diesem Kapitel aufgefiihrten Grund-
lagen zur Enzymkinetik (z.B. Michaelis-Men-
ten-Gleichung, Schliissel-Schloss-Prinzip).

2.4 Die Lésungen und Elektrolyte

I

> < Lerncoach
In diesem Kapitel wird auf folgende Grund-
lagen bzw. vorher besprochenene Inhalte
zuriickgegriffen: Lésung, Massenwirkungsge-
setz, polare Atombindung, Wasserstoff-
briickenbindung, lonenbindung und lonen-
gitter. Wenn Sie unsicher sind, wiederholen
Sie bitte, was man unter einer Losung versteht
und welche die wichtigsten Charakteristika
der genannten Bindungen sind.

2.4.1 Der Uberblick

Viele Reaktionen laufen im wdssrigen Milieu ab, d. h.
die Stoffe liegen geldst vor. Wir werden uns daher
mit Losungen und sog. Elektrolyten genauer beschaf-
tigen.

2.4.2 Die Einteilung der Elektrolyte

Losungen hatten wir auf S.5 als homogene Stoffge-
mische kennen gelernt. Der Stoff, der im Uberschuss
vorliegt, wird als Losungsmittel bezeichnet. Uns in-
teressieren im Folgenden ausschlief8lich Losungen,
bei denen Wasser das Losungsmittel darstellt (wdss-

rige Losungen). Da die Wassermolekiile stark polari-
siert sind, handelt es sich um ein polares Losungs-
mittel mit einem groBen Dipolmoment. Wegen der
Assoziation der Wassermolekiile durch Wasser-
stoffbriicken ist Wasser bei Raumtemperatur fliissig.
Es hat bei 4 °C seine gréf3te Dichte, was fiir das Leben
auf der Erde von elementarer Bedeutung ist.
Hdufig charakterisiert man die in Wasser gelosten
Stoffe im Hinblick auf die elektrische Leitfihigkeit
der entstandenen Losung und klassifiziert danach in
Nichtelektrolyte und Elektrolyte.
= Verbindungen, deren wdssrige Losungen den
elektrischen Strom nicht leiten, werden als Nicht-
elektrolyte bezeichnet (z. B. Zucker oder Ethanol).
Eine minimale Leitfahigkeit dieser Lésungen ist auf
die durch Autoprotolyse des Wassers entstehenden
Hydronium- und Hydroxidionen zuriickzufiihren.
Die gel6sten Teilchen sind Molekiile, die von einer
Wasserhiille umgeben sind.
= Elektrolyte sind Verbindungen, die in wdssriger
Losung in frei bewegliche Ionen dissoziieren
(z.B. Natriumchlorid, Chlorwasserstoff, Ammo-
niak). Diese Losungen leiten den elektrischen
Strom. Ladungstrdager sind aber im Gegensatz zu
den metallischen Leitern die Ionen.
In lonenverbindungen liegen die Ionen im festen Zu-
stand bereits vor, beim Losen erfolgt dann nur eine
lonendissoziation (echte Elektrolyte).
Bei Stoffen mit polarisierten kovalenten Bindungen
(z.B. HCl, NH3) werden die Ionen erst durch eine
Reaktion mit dem Losungsmittel gebildet (poten-
zielle Elektrolyte):

NaCl Wasser,  Na* + CI-
HCl + H,0 — H;0"+ OH"
NH; + H,0 — NH4" + OH"

In der wassrigen Losung sind alle lonen von einer
Hiille aus Wassermolekiilen umgeben, sie sind hyd-
ratisiert. Der Begriff Solvatation ist etwas allgemei-
ner und wird verwendet, wenn man sich nicht nur
auf Wasser als Losungsmittel beschrankt.
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Starke Elektrolyte sind in wassriger Losung nahezu
vollstandig dissoziiert. Die Leitféhigkeit der Losung
nimmt mit abnehmender Konzentration zu, da bei
hohen Konzentrationen interionische Wechselwir-
kungen auftreten und die Wanderung im elektri-
schen Feld behindern.

Eine besonders hohe Leitfdhigkeit haben die Hydro-
niumionen (Hs0") und die Hydroxidionen (OH"). Dies
ist dadurch zu erkldren, dass nicht die hydratisierten
lIonen selbst wandern, sondern nur ein Platzwechsel
der Protonen in den Wasserstoffbriicken des Wassers
erfolgt.

Schwache Elektrolyte enthalten neben den Ionen un-
dissoziierte Molekiile. Zwischen beiden liegt ein
Gleichgewicht vor. Der Dissoziationsgrad a gibt den
Anteil dissoziierter Molekiile an.

_ Anzahl der dissoziierten Molekiile
Gesamtzahl der Molekiile

Mit abnehmender Konzentration nimmt die Disso-
ziation zu, bei unendlicher Verdiinnung ist sie voll-
standig. Deshalb kommt es zu einer starken Zu-
nahme der Leitfahigkeit mit abnehmender
Konzentration.

Aufgrund der interionischen Wechselwirkungen ist
die wirksame Konzentration der Lésung immer klei-
ner als die tatsdchliche Konzentration. Diese wirk-
same Konzentration bezeichnet man als Aktivitat. Im
Folgenden vernachldssigen wir die interionischen
Wechselwirkungen und arbeiten grundsdtzlich nur
mit Konzentrationen. Alle genannten Beziehungen
gelten dann auch nur fiir ideale Bedingungen, d.h.
wenn keine weiteren Wechselwirkungen auftreten.

2.4.3 Die Léslichkeit und das
Loslichkeitsprodukt

Als Loslichkeit bezeichnet man die Hochstmenge ei-
nes Stoffes, die bei einer gegebenen Temperatur in
einem bestimmten Volumen Wasser gelost werden
kann. Es handelt sich hierbei um eine charakteristi-
sche Stoffeigenschaft. Wenn eine Losung die hochst-
mogliche Stoffmenge enthilt, ist sie gesattigt. Lo-

/";3-\ gesittigte Lésung

ko ([ a*)
| J
e o
— _.\

AB-Bodenkorper

& 4

Abb. 2.12 Schematische Darstellung des Gleichgewichts in
einer gesattigten Salzlésung

sungen eines Feststoffes sind dann gesdttigt, wenn
ein fester Bodenkdrper mit der Losung im Gleichge-
wicht steht. Das Gleichgewicht zwischen Bodenkdr-
per und dem festen Stoff kann im Fall eines Salzes
folgendermaRBen formuliert und dargestellt werden
(Abb.2.12).

Bodenkdrper === lonen in Losung

AB — A"+ B

Da der Bodenkoérper und die Losung elektrisch neu-
tral sein miissen, geht immer die gleiche Anzahl
Kationen und Anionen in die Lsung. Im Gleichge-
wicht werden ebenso viele lonen aus der Losung
paarweise im Gitter eingebaut wie aus dem Gitter
lonen in Losung gehen. Durch Anwendung des Mas-
senwirkungsgesetzes erhdlt man unter der Voraus-
setzung, dass der feste Bodenkorper keinen Einfluss
auf das Gleichgewicht hat, folgende Beziehung fiir
das Salz AB:

Ca+ - Cp- = K.

K, ist das Loslichkeitsprodukt des Stoffes AB und wie
jede Gleichgewichtskonstante temperaturabhdngig.
Im Gleichgewicht ist also bei gegebener Temperatur
das Produkt der lonenkonzentrationen konstant. Da-
bei ist es gleichgiiltig, ob 0,1 g oder 100 g Bodenkér-
per vorliegen. Die Werte des Loslichkeitsproduktes
sind tabelliert, die Loslichkeitsprodukte verschiede-
ner Salze sind in Tab. 2.3 aufgefiihrt.

Fiir eine gesdttigte Losung ldsst sich die lonen-
konzentration und die Masse des gelosten Stoffes
folgendermafen ausrechnen: BaSO4 hat das Loslich-
keitsprodukt K;=107'° mol?/I? (25 °C). Die lonenkon-
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[abelle 2.3

Loslichkeitsprodukte m

Name des Formel Loslichkeits-
Stoffes produkt

Zahlenwert Einheit
Aluminium- Al(OH)3 1,0-1033 mol* - 14
hydroxid
Bariumsulfat BaSO, 1,0-101° mol? - 2
Calciumcarbonat CaCO; 48-10° mol? - 2
Calciumhydroxid  Ca(OH), 5,5-10° mol® - I3
Calciumoxalat CaCy04 2,6-10° mol? - |2
Calciumphosphat Ca3(PO4), 1,0 -10% mol® - I°
Calciumsulfat CaS0,4 6,1-107° mol? - 2
Eisen(1l)-hydroxid Fe(OH), 4,8.107'° mol® . I3
Kupfer(ll)-sulfid ~ CuS 8,0-10% mol?® - 12
Silberbromid AgBr 63-10" mol? - [
Silbercarbonat ~ Ag,CO; 6,2-10"2 mol® - I3
Silberchlorid AqCl 1,6 -101° mol? - 12
Silberiodid Agl 1,5-107® mol? - 12
Silberphosphat ~ AgsPO4 1,8-1078 mol* - 14

zentrationen der Barium- und der Sulfationen miis-
sen wegen der Elektroneutralitit 10> mol/l betragen.
=10"""mol? P2

C -C,

BaZt " SO5

Coor Cop- = 1107"°mol’ I’ =107 mol/I

SO
Wenn je 107> mol Barium- und Sulfationen in einem
Liter gelost sind, folgt stochiometrisch zwangsldufig
daraus, dass 107> mol Bariumsulfat in Lésung gegan-
gen sein miissen. Nach den Angaben zur Berechnung
von Massen oder Volumina der Reaktionsteilnehmer
(s.S.37) lasst sich nun auch die geloste Masse Ba-
riumsulfat ermitteln:

n=c-V =107 mol/l - 11 =107 mol
m =1 - Mgaso, =107 mol - 233g / mol =2,33-1073 g
=233 mg

In einem Liter ,Bariumsulfatlosung* sind also nur
2,33 mg BaS0, geldst.

Fiir Salze der Zusammensetzung AB, oder A;Bs ist
das Massenwirkungsgesetz analog anwendbar, wo-
bei darauf zu achten ist, dass die Koeffizienten der
Reaktionsgleichungen im MWG als Exponenten der
Konzentrationen auftreten. Das ist auch bei der Ein-
heit von K; zu beriicksichtigen.

AB, == A2*+2B <o »cé__ =K,
ABs ==2A"+3B* . ) =K,
Allgemein gilt:

m n

ApBp == mA™+nB™ . c,.=K

A gme

Die Loslichkeit eines Salzes kann nicht tiber das Los-
lichkeitsprodukt K; verglichen werden, da die Einheit
von der Zusammensetzung des Salzes abhdngt. Sie
miissen die in einem bestimmten Volumen gel6sten
Stoffmengen oder die Massen vergleichen.

Schwer l6sliche Salze spielen in der analytischen
Chemie eine Rolle, da viele lonen durch Bildung
schwer loslicher, oft typisch gefarbter Salze nachge-
wiesen werden konnen.

Beispiele fiir solche Fillungsreaktionen zum Nach-
weis von lonen sind:

Agt +CI — Agdl | weiB
Ca2 T+ C20427 e CaC204 J, weild
Cu?* +§* — CuS | schwarz

Der Pfeil | zeigt an, dass das schwer losliche Salz
ausfallt.

r
[

1 L 4
Nachweis von Chloridionen genutzt. Die Fallung ist
aber nie vollstandig, da ein ganz geringer Teil we-
gen des Loslichkeitsprodukts in Losung bleibt.
Berechnen Sie die Masse AgCl, die sich in 100 ml
Wasser lésen! (Losung s. S.200)

K. =2 - 107° mol?|I? (bei 25°C)

Das Ausfallen von Silberchlorid wird zum

| Klinischer Bezug

Schwer 16sliche Salze spielen auch im menschlichen
Organismus eine Rolle.

Sehr wichtig fiir die Knochenbildung ist der Einbau von
Hydroxylapatit Cas[(PO4)3(OH)] (Mineralisation). Ne-
gativ wirkt sich hingegen die Entstehung von Calcium-
oxalat CaC;04, Calciumphosphat Cas(PO4), oder Mag-
nesiumammoniumphosphat MgNH4PO, in der Niere
aus. Diese Salze sind vorwiegend in der Niere enthal-
ten. Ursache ist nicht nur die vermehrte Bildung kon-
krementbildender Stoffe (Calciumionen, aber auch

Harnsdure), sondern auch der Sdure-Base-Status des
Urins.
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Die Unterschiede in der Loslichkeit verschiedener

Salze sind iiber die Lésungswdrme nicht zu verste-

hen, sondern nur iiber die freie Reaktionsenthalpie

(s.S.41). Das Entropieglied muss beriicksichtigt wer-

den.

Fiir ein bestimmtes Salz ergibt sich aber aus dem

Prinzip des kleinsten Zwanges (s.S.46), dass die Los-

lichkeit durch die Temperatur beeinflusst werden

kann. Die Loslichkeit nimmt bei exothermen L&-

sungsvorgangen mit steigender Temperatur ab, bei

endothermen Losungsvorgdngen nimmt sie zu.

-

= Check-up

v Wiederholen Sie die Definition eines Elektro-
lyten und eines Nichtelektrolyten. Pragen Sie
sich jeweils einige Beispiele ein.

v Machen Sie sich klar, wann man von einer
gesattigten Losung spricht und wie das Los-
lichkeitsprodukt definiert ist.

Die Sduren und Basen

N
&)

<L Lerncoach

Um die Eigenschaften von Sauren und Basen

zu verstehen, sollten Sie das Massenwir-

kungsgesetz sicher beherrschen (s.S. 45).

= In diesem Kapitel wird viel mit Logarithmen
gerechnet. Falls Sie damit nicht vertraut sind,

koénnen Sie im Anhang nachlesen (s.S. 205).

2.5.1 Der Uberblick

Sduren und Basen bzw. pH-Werte spielen fiir eine
Reihe von Korperfunktionen eine groBe Rolle. Da
EiweilRe aus Aminosduren aufgebaut sind und diese
Zwitterionen darstellen, verdandern pH-Verschiebun-
gen die Ladungen und die Mdglichkeit zur Ausbil-
dung von Wasserstoffbriicken. So werden wiederum
die Loslichkeit und die Wechselwirkung mit anderen
Stoffen beeinflusst.

Die Konstanthaltung des Blut-pH-Wertes im Bereich
7,39+0,05 ist eine der wichtigsten Lebensvorausset-
zungen, Schwankungen tiber 0,3 pH-Einheiten sind
mit dem Leben nicht mehr vereinbar. Deshalb wer-
den wir uns im Folgenden vergleichsweise ausfiihr-
lich mit den Sduren und Basen beschiftigen.

2.5.2 Die Einfiithrung

Der Begriff ,,Sduren“ ist seit 5000 Jahren bekannt und
bezeichnete eine Geschmackseigenschaft von Natur-
produkten. Dass Sduren aus Mineralien gewonnen
werden kénnen, weifs man mindestens seit 800 Jah-
ren. Besonders den Alchemisten verdanken wir Me-
thoden zur Darstellung von Mineralsduren, den Sau-
ren, die in Form ihrer Salze in Mineralien auftreten
(z.B. Schwefel- und Salpetersdure). Losungen, die
den sauren Geschmack abschwachten, wurden alka-
lisch genannt, weil sie besonders aus Pflanzenasche
gewonnen wurden (al-kali arab. Pflanzenasche). Spa-
ter wurde der Begriff Base (basis lat. Sockel, Grund-
linie) geprdgt, weil Metalloxide und -hydroxide als
nichtfliichtige Grundlage der Fixierung fliichtiger
Sduren unter Salzbildung dienten.

Lavoisier erkannte, dass Kohlenstoff, Phosphor und
Schwefel in Luft zu Oxiden verbrennen, die mit Was-
ser eine Sdure bilden. Den dafiir notwendigen
Bestandteil der Luft bezeichnete er als ,Oxy-
genum* (lat. Sdurebildner). Von Liebig definierte
eine Sdure als eine Verbindung, die Wasserstoff ent-
hdlt, der durch Metalle ersetzt werden kann.
Arrhenius stellte fest, dass sich aus Salzen, Sduren
und Basen in wassriger Losung lonen bilden. Er defi-
nierte eine Sdure als eine Verbindung, die in Wasser
in Wasserstoffionen und negativ geladene Sdurerest-
ionen zerfdllt. Eine Base zerfdllt in Hydroxidionen
und positiv geladene Basenrestionen. Wenn Sduren
und Basen miteinander reagieren, bilden die Wasser-
stoffionen und die Hydroxidionen Wasser. Die Sdu-
ren- und Basenreste verbleiben unverdndert in der
Losung. Die Eigenschaften sauer und basisch hdngen
also mit den Wasserstoffionen und den Hydroxidio-
nen zusammen.

2.5.3 Der pH-Wert

Die Wasserstoffionen oder genauer gesagt ihre Kon-
zentration bilden die Grundlage fiir die Charakteri-
sierung saurer Losungen. Als quantitatives Mald
fithrte Serensen 1909 dafiir den pH-Wert ein, der
als negativer dekadischer Logarithmus der Wasser-
stoffionenkonzentration definiert ist (pH = pondus
hydrogenii lat. Masse, Bedeutung, Wert des Wasser-
stoffs). Heute we 8 iman, dass Wasserstoffionen nicht
frei vorkommen und deshalb besser von der Hydro-
niumionenkonzentration zu sprechen ist.
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Friither: pH = -Ig cy+ heute: pH = -Ig cy,o-
Analog gibt es einen pOH-Wert, der die Konzentra-
tion der Hydroxidionen angibt:

POH = -Ig con-

pH- und pOH-Wert sind vereinbarungsgemadfd di-
mensionslose GroRen, d. h., sie haben keine Einheit.

2.5.4 Die Sdure-Base-Theorie von Bronsted
Bronsted erweiterte die Sdure-Base-Theorie, weil
man z.B. nach der Definition von Arrhenius nicht
erklaren kann, warum Ammoniak (NHs) eine Base
ist. Nach Brensted sind
= Sduren Protonendonatoren, d.h. Teilchen, die
Wasserstoffionen (Protonen) abgeben kdnnen
= Basen Protonenakzeptoren, d.h. Teilchen, die
Wasserstoffionen (Protonen) aufnehmen koénnen.
HCl ist also eine Sdure, da HCl ein Proton abspalten
kann. Das dabei entstehende Chlorid-lon kann aber
formal in der Riickreaktion auch ein Proton aufneh-
men und ist deshalb eine Base. Die durch die Ab-
spaltung eines Protons entstehende Base bezeichnet
man als korrespondierende oder konjugierte Base.

korrespondierendes Sdure-Base-Paar 1

HCl + CI°
Sdure 1 korrespondierende Base 1

+
=== H

Proton

So kann man auch erkldren, warum Ammoniak eine
Base ist: Ammoniak kann wegen seines freien Elekt-
ronenpaars ein Proton aufnehmen und dadurch das
Ammoniumion als korrespondierende Saure bilden.

korrespondierendes Sdure-Base-Paar 2
NH3 + H+ .‘_"'" NH4+
Base 2 Proton korrespondierende Sdure 2

Sauren und korrespondierende Basen bilden immer
korrespondierende oder konjugierte Sdure-Base-
Paare, Sdure und Base unterscheiden sich in diesem
Fall durch ein Proton.

Die Abspaltung eines Protons kann jedoch nicht als
isolierte Reaktion ablaufen. Sie muss immer mit einer
zweiten Reaktion gekoppelt sein, da freie Protonen

nicht existieren kénnen. In wassrigen Losungen la-
gern sich die Protonen an Wassermolekiile an. Was-
ser dient also als Base. Als korrespondierende Sdure
bildet sich das Hydroniumion (korrespondierendes
Sdure-Base-Paar 3).

korrespondierendes Saure-Base-Paar 3

HzO + H+ .‘_*" H30+
Base 3 Proton korrespondierende Sdure 3

Auch die Protonen fiir die Reaktion des Ammoniaks
stammen vom Wasser. In diesem Fall ist aber Wasser
die Sdure und wird zur korrespondierenden Base,
dem Hydroxidion (korrespondierendes Sdure-Base-
Paar 4).

korrespondierendes Sdure-Base-Paar 4

H,0 + OH"
Sdure 4 korrespondierende Base 4

+
== H

Proton

Die Zusammenfassung der Teilreaktionen von Paar 1
und 3 bzw. 2 und 4 ergibt folgende Gesamtgleichun-
gen:

Paar 1 und 3:

HCl + H,0 == CI + H3;0*

Sdure 1 Base 3 korrespon-  korresopon-
dierende dierende
Base 1 Sdure 3

Paar 2 und 4:

NH; + H,0 == NH," + OH~

Base 2 Sdure 4 korrespon-  korresopon-
dierende dierende
Sdure 2 Base 4

Im ersten Fall wird ein Proton von HCl auf Wasser
iibertragen, im zweiten Fall von Wasser auf Am-
moniak. Diese Protoneniibertragungsreaktionen
bezeichnet man auch als Protolysereaktionen. An
Protolysereaktionensind immer zwei korrespondie-
rende Sdure-Base-Paare beteiligt. Zwischen diesen
beiden besteht ein chemisches Gleichgewicht.

Wenn sowohl die Anlagerung als auch die Abspal-
tung eines Protons mdglich ist, handelt es sich um
einen amphoteren Elektrolyt oder einfach um einen
Ampholyten. Sie haben schon anhand der Sdure-
Base-Paare 3 und 4 gesehen, dass Wasser ein Am-
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pholyt ist. Auch Aminosduren (s.S.165), Hydrogen-
sulfationen (HSO4"), Dihydrogenphosphat- (H,PO4")
und Hydrogenphosphationen (HPO,42") besitzen am-
photere Eigenschaften, d.h., sie konnen Protonen
aufnehmen und abgeben.

2.5.5 Die Sdure-Base-Theorie von Lewis

Nach Lewis verfiigen Sauren tiber Elektronenliicken,
sie sind Elektronenpaarakzeptoren. Basen sind Mole-
kiile, Atome oder lIonen mit einem freien Elektronen-
paar, das fiir eine koordinative Bindung genutzt wer-
den kann. Basen sind Elektronenpaardonatoren. In
diesem Sinn ist die Reaktion von Bortrifluorid (BFs)
mit Ammoniak (NH3) eine Sdure-Base-Reaktion
(Abb.2.13).

F H ¥ H
F=8 + IN—-H
F H F H

F—B8 *—N—-H
Abb. 2.13 Reaktion von Bortrifluorid mit Ammoniak

BF3; weist eine Elektronenliicke auf und ist deshalb
die Sdure. Das Ammoniak-Molekiil hat ein freies
Elektronenpaar und ist die Base. Die Theorie von
Lewis ist hilfreich fiir das Verstdndnis der Reaktionen
von Komplexverbindungen (s.S.66) und zur Erkla-
rung der Reaktionsmechanismen in der organischen
Chemie. Fiir das wdssrige Milieu reicht die Anwen-
dung der Theorie von Bregnsted aus, mit der wir uns
nun weiter befassen wollen.

2.5.6 Die Autoprotolyse des Wassers
Im Wasser besteht folgendes Protolysegleichge-
wicht:
H,0 + H,0 == H5;0" + OH"~
Darauf kénnen wir das Massenwirkungsgesetz an-
wenden (s.S.45):
K< S30° Con

C:qzo
Das Gleichgewicht liegt weit auf der linken Seite,
d.h.,, es reagieren sehr wenige Wassermolekiile mit-
einander. AufSerdem ist die Wasserkonzentration
sehr grof3, wie die folgende Rechnung zeigt:

Berechnung der Konzentration cy,o:
11H,0 = 1kg H,0

_m_ 10009 g5 56m0l
M 18g/mol
n

¢=—=5556mol

Deshalb kann man die Konzentration der Wassermo-
lekiile (55,56 mol/l) als konstant betrachten und sie
in die Gleichgewichtskonstante einbeziehen, da-
durch erhdlt man die neue Konstante Ky (lonen-
produkt des Wassers).

Ky =K 2o =¢
W HyO H

Das lonenprodukt des Wassers betragt (bei 25 °C)
1,0 - 107"* mol?/I%. In wéssrigen Lésungen ist also
das Produkt der Konzentrationen der H;0*- und der
OH-lonen konstant.

€
307 OH

Wenn man die o.g. Gleichung zum Ionenprodukt
logarithmiert, erhdlt man unter Beriicksichtigung
der Gleichungen zum pH- und pOH-Wert (s.S.57):

pH + pOH =14

Fiir reines Wasser gilt: pH = pOH =7. Hat eine wass-
rige Losung den pH =3, muss der pOH-Wert 11 be-
tragen. Die Konzentration der Hydroniumionen be-
trdgt cu,o- = 1073 mol/l und ist somit gréRer als die
Konzentration der Hydoxidionen cop- =107"" mol/l,
d.h. die Losung ist sauer. Bei basischen Losungen
iiberwiegt die Konzentration der Hydroxidionen.

Cyor 2107 mol /I > ¢, pH<7 sauer
Cor = 10~ mol / | € PH=7 neutral
Cor < 107 mol /I < ¢, pH>7 basisch

Auch verschiedene Korperfliissigkeiten besitzen un-
terschiedliche pH-Werte (Tab. 2.4).

2.5.7 Die Sduren- und Basenstdrke

Das MaR fiir die Stiarke einer Sdure bzw. Base ist die
Gleichgewichtskonstante der Protoneniibertra-
gungsreaktion. Um vergleichbare Werte zu erhalten,
muss immer das gleiche zweite korrespondierende
Sdure-Base-Paar vorhanden sein. In den uns inte-
ressierenden Fillen ist dies immer H,O/H50" bzw.
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H,O/OH". Wir kdénnen also Sdure- und Basereaktio-
nen allgemein formulieren (GL. 1 und 2 in Tab. 2.5) und
dann auf beide Reaktionen das MWG anwenden (Gl.
3 und 4).

Die Gleichgewichtskonzentration von Wasser wird
als konstant angesehen und deshalb in die neue
Gleichgewichtskonstante einbezogen (Gl. 5 und 6).
Die neuen Konstanten heillen Saurekonstante Ks bzw.
Basenkonstante K. Je weiter sich das Gleichgewicht
auf der rechten Seite befindet, umso stdrker ist die
Sdure bzw. Base.

Haufig werden auch die Konstanten in logarithmier-
ter Form als pKs und pKg angegeben (Gl. 7 und 8, s.
auch Werte der Sdure- und Basestdrke im Anhang,
Tab. 7).

pKs- und pKp-Wert eines korrespondierenden Saure-
Base-Paares miissen sich immer gerade zu 14 ergdn-
zen.

[abelle 2.4]

Beispiele fiir pH-Werte von Korperfliissigkeiten

Korperfliissigkeit pH-Wert
Magensaft 1,0-2,0
Vaginalsekret 3,2-4,2
Speichel 5,0-6,8
Gallenfliissigkeit 5,8-8,5
Urin 5,5-7,5
Blut 7,34-7,44
Samenflissigkeit 7,1-7,5
Liquor cerebrospinalis 7,35+0,10
Pankreassekret 7,5-8,3

[ Tabelle 2.5 |

- Starke Sduren protolysieren fast vollstandig. Sie
haben groRe Ks-Werte bzw. kleine pKs-Werte.

- Starke Basen protolysieren fast vollstandig. Sie ha-
ben groRe Kz-Werte bzw. kleine pKg-Werte.

— Schwache Séuren protolysieren kaum. Sie haben
kleine Ks-Werte bzw. groRe pKs-Werte.

- Schwache Basen protolysieren kaum. Sie haben
kleine Kg-Werte bzw. groRe pKg-Werte.

Aus Uberlegungen zur Lage des Gleichgewichts sind
auch die Formeln zur Berechnung des pH-Wertes
ableitbar: Da fiir starke Sduren und Basen eine voll-
standige Protolyse angenommen wird, kann man die
Ausgangskonzentration der Sdure und der Base mit
der im Gleichgewicht vorhandenen Hydronium-
bzw. Hydroxidionenkonzentration gleichsetzen. Nur
wenn pH-Werte von starken Sduren und Basen be-
rechnet werden sollen, die mehr als ein Proton ab-
spalten bzw. aufnehmen konnen, miissen Sie dies in
der Rechnung beachten und die Konzentration mit
der Anzahl abspaltbarer Protonen z multiplizieren
(entspricht der Aquivalentkonzentration) (Gl. 9 und
10) (Tab.2.6). Bei der Protolyse von HCl entsteht pro
mol HCl auch 1 mol H30". Bei der vollstindigen
Protolyse von 1 mol H,SO4, wie sie in Wasser tatsdch-
lich stattfindet, bilden sich hingegen 2 mol H50".

-

«"*~ Berechnen Sie den pH-Wert von:

=  Salzsdure der Konzentration cyc =0,01 mol/l

=  Schwefelsidure der Konzentration C; 5o, =0,01
mol/l. (Lésung s.S. 200)

Gleichgewichtskonstanten fiir die Reaktion einer Sdure bzw. einer Base mit Wasser

Reaktion einer Saure HA mit Wasser
(1) HA + H,0 === A" + H50"

ceq . 'Cei
B k=1L A

T %9 .9
Cha S0

5) K.¢t9 Y ~
) K CH)O ’ eq ’

(7) -lgKs = pKs

Reaktion einer Base B mit Wasser
(2) B + HyO === HB" + OH"

89 e

_ _HB® O
@ K=— s

8 Ch0
eq eq
eq ne*orr
(6) K.CHZO :—'—eq———':KB
G

(8) -1gKs = pKs

Die Exponenten eq. sollen hier noch einmal ganz deutlich darauf hinweisen, dass es sich um die im Gleichgewicht vorliegenden
Konzentrationen handelt. Spater wird dies als bekannt vorausgesetzt.
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Da bei schwachen Sduren und Basen die Protolyse
nicht vollstdndig ist, muss der pH-Wert anders be-
rechnet werden (Tab.2.7):

2.5.8 Die Neutralisation

Nach Arrhenius entstehen Salze durch die Neutrali-
sation dquivalenter Mengen von Sdure und Base, also
solcher Mengen, die genau der Stochiometrie ent-
sprechen.

>
‘A, Wenn 10 ml Natronlauge, cya04 =0,1 mol|l,
und 100 ml Salzsdure, ¢ = 0,01 mol/l zur Reaktion
gebracht werden, sind das dquivalente Stoffmen-
gen. Uberpriifen Sie diese Aussage, indem Sie die
Stoffmengen ny,on Und ny berechnen (L6sung

s.S.200).

Wasserstoffionen und Hydroxidionen reagieren zu
Wasser. Dieser Vorgang ist exotherm. Die Neutralisa-
tionsenthalpie betragt AH = -57,4 k]/mol.

Bei Verdampfen des Lésungsmittels fiigen sich die
Baserest-Kationen und die Sdurerest-Anionen zu Sal-
zen zusammen. Im Falle des o.g. Lerntipps wiirde
also NaCl auskristallisieren.

Nach dieser Vorstellung miissten eigentlich alle Salz-
l6sungen neutral reagieren, was bei einer Kochsalz-
16sung auch der Fall ist. Doch wdssrige Losungen von
Ammoniumchlorid (NH4Cl) und Eisen(Ill)-chlorid

[ Tabelle 2.6 |

pH-Wertberechnung fiir starke Sauren bzw. Basen

Sdure Base

(9) cHo =7 Cha
z = Anzahl der Protonen,
die abgegeben werden

(11) pH = -Ig(z - cua)

(10) con- =2z cg
z = Anzahl der Protonen,
die aufgenommen werden
(12) pOH = -Ig(z - cg)
pH =14 - pOH
pH =14+ 1g(z - cg)

(FeCl3) reagieren sauer, die von Natriumcarbonat
(NaCO03) und Natriumacetat (NaCH5COO) basisch.
Dies ist mit Hilfe der Theorie von Brgnsted folgen-
dermaBen zu erkldren: Die lonen, aus denen die
Salze bestehen, sind selbst Brgnsted-Sduren oder
Bronsted-Basen, die mit Wasser reagieren. In einer
Ammoniumchlorid-Lésung reagiert das Ammonium-
ion als schwache Saure (pKs=9,25). Man spricht auch
von einer Kationensdure. Die dabei entstehenden
Hydroniumionen verschieben den pH-Wert in den
sauren Bereich:

NH4+ + H20 ‘{_"“ NH3 + H3O+

Das Chloridion ist eine so schwache Base (eine Anio-
nenbase), dass es kein Proton aufnimmt und den pH-
Wert der Losung nicht beeinflusst.

Den pH-Wert einer schwach sauer reagierenden
Salzlosung berechnet man mit der fiir eine schwache
Sdure geltenden Beziehung (Gl. 13, Tab.2.7).

In einer Natriumacetat-Lésung spielen die Natrium-
ionen keine Rolle fiir den pH-Wert. Sie sind zwar
hydratisiert, aber die Hydrathiille ist so stabil, dass
es zu keiner Protoneniibertragung kommt (s.S. 67).
Das Acetation reagiert als schwache Anionenbase
(pKg =9,25) und nimmt ein Proton aus dem Wasser
auf. Dadurch entstehen Hydroxidionen, die den pH-
Wert in den basischen Bereich verschieben:

CH3CO0™ + H,0 === CH5COOH + OH~

Mit der Gleichung zur Berechnung des pH-Wertes
schwacher Basen (s. Gl. 14 in Tab.2.7) kann der pH-
Wert dieser basisch reagierenden Salzlésung berech-
net werden.

AbschlieBend betrachten wir noch den Fall eines
Salzes, das als Anion ein als Ampholyt reagierendes
Teilchen enthdlt (z.B. NaHCOs). In diesem Fall kann

Mabelle 2.7

pH-Wertberechnung fiir schwache Sduren und Basen

schwache Saure HA

schwache Base B

;
(13) pH= E(pKS —lgcpya)

1
(14) pH:14—§(pKB —lgcg)
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[Mabelle 25|

Farbindikatoren und deren Umschlagspunkte

Indikator Umschlags-  Farbe
bereich pH
Hind (Indi- Ind” (Indi-
katorsaure) katorbase)
Phenolphtalein 8,0-9,8 farblos rot
Lackmus 5,0-8,0 rot blau
Methylrot 4,4-6,2 rot gelb
Methylorange 3,1-4,4 rot gelb-orange

der pH-Wert der Losung nach folgender Beziehung
berechnet werden:

pH= PKs(1)+pKs(2)
2

Der pK(1)-Wert ist die Sdurekonstante des Am-
pholyten (z.B. HCO5™), der pK(2)-Wert bezieht sich
auf die konjugierte Sdure des Ampholyten (hier
H,CO0s).

=  Berechnen Sie den pH-Wert einer wassrigen
Ammoniumchloridlésung. Es sollen 0,535g
NH4Cl in 50 ml Losung sein.

=  Berechnen Sie den pH-Wert der wassrigen
Lésung von Kaliumdihydrogenphosphat,
Ckn,po, =0,1 mol/l. (Lésung s.S. 200)

2.5.9 Die Messung des pH-Wertes

Die experimentelle Bestimmung von pH-Werten ist
mit elektrochemischen Methoden (s.S. 76) und Farb-
indikatoren moglich. Die Indikatoren sind organische
Sduren, die sich in ihrer Farbe von ihren korrespon-
dierenden Basen unterscheiden. Bezeichnet man die
Indikatorsdure mit HInd, ldsst sich folgendes Proto-
lysegleichgewicht formulieren:

Hind + H,0 — Ind™ + H30+

Das Verhaltnis von cyjng und ¢;,g— bestimmt die Farbe
des Indikators. Unter Beriicksichtigung des Prinzips
vom Kkleinsten Zwang (s.S.46) folgt fiir das Gleich-
gewicht, dass bei Erniedrigung des pH-Werts (d.h.

Erhéhung der Hydroniumionen-Konzentration) die
Konzentration an Indikatorsdure zunimmt. Die Lo-
sung nimmt die Farbe der Indikatorsdure (HInd) an.
Eine Erhéhung des pH-Wertes begiinstigt die Bildung
der Indikatorbase (Ind™). Man sieht die Farbe von
Ind".
Die Anwendung des Massenwirkungsgesetzes auf
das Protolysegleichgewicht des Indikators fiihrt zu
folgender Gleichung:

H,0* * Cind-

C
Ks(HInd) = =22
Hind

FUr Cipng— = Ching gilt also:

K(HInd) = cy,0- bzw. pK; (HInd) = pH.

Diesen pH-Wert bezeichnet man als Umschlagspunkt
des Indikators, beobachtbar ist aber nur der Um-
schlagsbereich.

Ein Wechsel zwischen zwei Farben erscheint dem
Auge erst dann vollstandig, wenn eine Komponente
in zehnfachem Uberschuss vorliegt. Fiir Indikatoren
werden deshalb Umschlagsbereiche angegeben, die
2 pH-Einheiten umfassen:

pH = pK(HInd) + 1

Indikatoren kénnen einen oder zwei Umschlagsbe-
reiche besitzen (Tab. 2.8).

Universalindikatoren enthalten ein Gemisch mehre-
rer Indikatoren mit unterschiedlichen Umschlagsbe-
reichen. Sie decken meist die gesamte pH-Skala ab.

2.5.10 Die Sdure-Base-Titrationen

Der Ablauf von Reaktionen zwischen Sduren und
Basen kann durch weitestgehend kontinuierliche
Messung des pH-Wertes mit einem pH-Meter gut
verfolgt werden. Eine Komponente mit genau be-
kanntem Volumen wird vorgegeben. Schrittweise
wird dann ein ganz exakt gemessenes Volumen der
anderen Komponente hinzugegeben. Das vorgege-
bene Volumen wird mit einer geeichten Pipette ab-
gemessen. Die Zugabe erfolgt aus einer geeichten
Biirette. Diesen Vorgang bezeichnet man als Titra-
tion. Man erhdlt auf diese Weise Diagramme, die
die Abhdngigkeit des pH-Wertes vom zugegebenen
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Volumen der zweiten Komponente bzw. von ihrer
Konzentration zeigen (Titrationskurven, Abb.2.14).

Bei der Titration von Salzsdure mit Natronlauge
(Abb.2.14a) dndert sich der pH-Wert der Losung an-
fangs nur sehr geringfiigig. Dann kommt es aber zu
einem merklichen Sprung iiber einen groBen pH-Be-
reich. Im Anschluss verlduft die Kurve wieder flach.

2.5.10.1 Der Aquivalenzpunkt

Wenn gerade dquivalente Mengen von Salzsdure
bzw. Essigsdure und Natronlauge vorliegen, weist
die Kurve einen Wendepunkt auf (Aquivalenzpunkt).
Der Aquivalenzpunkt stimmt mit dem Neutralpunkt
pH =7 iiberein, wenn eine starke Sdure mit einer
starken Base titriert wird. Ansonsten liegt er in Ab-
hdngigkeit von der Stdrke der Sdure und der Base
iiber oder unter pH=7, wie am Beispiel der Titrations-
kurve von Essigsdaure mit Natronlauge zu sehen ist
(Abb. 2.14b).

Neutralpunkt (= pH 7) und Aquivalenzpunkt miissen
nicht Gbereinstimmen.

Uberlegen Sie sich nun, welche lonen an den jewei-
ligen Aquivalenzpunkten der zwei soeben bespro-
chenen Titrationen vorliegen und welche Saure-
Base-Reaktionen dieser lonen mdglich sind (Ldsung
5.S. 200).

2.5.10.2 Die Bestimmung der Konzentration ei-
ner Sdure oder Base

Die starke Anderung des pH-Werts in der Nihe des
Aquivalenzpunktes wird bei quantitativen Bestim-
mungen ausgenutzt. Um die genaue Konzentration
einer Sdure oder Base zu ermitteln, setzt man ein
definiertes Volumen der zu untersuchenden Losung
mit einer MaRlosung um. Es handelt sich hierbei um
die Losung einer Sdure oder Base mit einer ganz be-
stimmten Konzentration. Diese Konzentration wird
auch als Titer bezeichnet. Der Endpunkt der Titration
ist der Aquivalenzpunkt, also der Punkt, an dem
dquivalente Mengen Sdure und Base vorliegen. Es
gilt am Aquivalenzpunkt:

Nya = N oder CHa * VHA = C ‘Vp.

a 14,0 5
12,0 4
10,0

8,0
Ap

pH

6,0 1
4,0+

2,0+

0 5,00 10,00
V (NaOH)/ml

b 140+
12,0
10,0

AP
8,0+

pH

6.0 Pufferbereich
' "‘/
4,04 HAP

2,04

0,0 T T

0 5,00 10,00
V (NaOH)/ml

c 14,0 5

12,0 4

=

© 2.AP

%0+ m Puffer-
bereich

6.0

1. AP
. _/xj
2,0 i

HAP

10,0

pH

L} T
0 10,00 20,00
V (NaOH)/ml

Abb. 2.14 Titrationskurven fiir die Titration verschiedener Sau-
ren mit Natronlauge; (a) Titration von Salzsdure (HCI) mit NaOH;
(b) Titration von Essigsdure (CH3;COOH) mit NaOH; (c) Titration
von Phosphorsdure (H3PO4) mit NaOH

Da die Stoffmenge in der Maflésung bekannt ist,
kann auf diesem Wege die unbekannte Konzentra-
tion oder Stoffmenge ermittelt werden. Den Aquiva-
lenzpunkt kann man mithilfe eines Indikators erken-
nen. Dieser muss natiirlich so gewdhlt werden, dass
sein Umschlagbereich auf dem Abschnitt des steils-
ten Anstiegs der Titrationskurve (also dort, wo auch
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Mabelle 2]

Beispiele fiir Puffersysteme und ihre optimalen
Pufferbereiche

Sdure korrespondierende pH-Optimum
Base

CH;COOH CH5CO0~ 4,75+1

NH4" NHs 9,25+ 1

H>CO3 HCO3- 6,521

H,PO,- HPOZ ™ 7121

CGlycin deprotoniertes 2,4+1
Glycin (s.S.166)

protoniertes Glycin Glycin 9,601

(s.S.166)

Citronensdure Citrat 2,341

der Aquivalenzpunkt zu finden ist) liegt. Wenn Sie
Abb. 2.14 anschauen, wdre das also in Abb.2.14a und b
Phenolphthalein. Methylrot ist nur fiir die Titration
der Salzsdure (Abb.2.14a) geeignet.

Bei der Titration von Essigsdure (Abb. 2.14b) steigt der
pH-Wert gleich zu Beginn allmdhlich an, der Sprung
ist nicht ganz so deutlich wie in Abb. 2.14a. Der Aqui-
valenzpunkt befindet sich im basischen Bereich, da
eine Natriumacetat-Losung basisch reagiert. In der
Kurve (Abb.2.14b) ist der Punkt markiert, an dem
der pH-Wert mit dem pKs-Wert der Essigsdure tiber-
einstimmt. Dieser Punkt wird manchmal auch als
Halbdquivalenzpunkt bezeichnet, da hier genau die
Hdlfte der Sdure mit NaOH zu Wasser und dem Salz
der korrespondierenden Base reagiert hat. Die Stoff-
mengen der noch vorliegenden Sdure und ihrer kon-
jugierten Base sind gleich.

Bei der Titration mehrprotoniger Sduren kommen
mehrere Spriinge vor (Abb.2.14c). Experimentell las-
sen sich bei der dreiprotonigen Phosphorsdure aber
nur 2 Spriinge in den Titrationskurven nachweisen,
da der dritte Aquivalenzpunkt im stark basischen
Bereich liegt. Am 1. Aquivalenzpunkt ist folgender
Umsatz vollstindig erfolgt:

H3PO4 + NaOH — H,PO4 + Na* + H,0
Es liegt also der Ampholyt H,PO4” vor.
Am 2. Aquivalenzpunkt hat sich aufgrund der folgen-

den Reaktion der Ampholyt HPO42~ gebildet:

H,P0O,~ + NaOH — HPO,?~ + Na* + H,0

2.5.11 Die Puffer

Der erste Abschnitt der Titrationskurve von Essig-
sdure (Abb.2.14b) zeigt im Bereich um pH =4,75 nur
eine geringe Anderung des pH-Wertes. Welche Teil-
chen liegen also in diesem Bereich vor? Die Reaktion
zwischen Essigsdure und Natronlauge ist noch nicht
vollstindig abgelaufen, da noch keine Aquivalenz in
den Stoffmengen erreicht wurde. Wir nehmen an,
dass 10 ml Sdure mit c =0,1 mol/l vorgelegt wurden,
das entspricht der Stoffmenge ncy,coon = 1073 mol. Es
sollen 3 ml NaOH mit ¢ =0,1 mol/l zugegeben wer-
den, das sind 0,3 - 10 mol NaOH. Von den
vorgelegten 107> mol Essigsiure sind dann nur
noch 0,7 - 1073 mol vorhanden, 0,3 - 10~3 mol Essig-
siure haben mit 0,3 - 10~ mol der konjugierten Base
Acetationen gebildet.

10~ mol CH3COOH +0,3 - 10~ mol NaOH —
0,3 - 103 mol NaCHCO00 +0,3 - 10~ mol H,0 +
0,7 - 1073 mol CH;COOH

Also liegen eine schwache Sdure und ihre konjugierte
Base gleichzeitig vor. Solche Losungen bezeichnet
man als Pufferlésungen. Analog kann ein Puffer
auch aus einer schwachen Base und der konjugierten
Sdure bestehen (z.B. Ammoniak und Ammoniumio-
nen). Weitere Beispiele sind in Tab. 2.9 aufgefiihrt.
Charakteristisch fiir diese Puffer ist, dass bei dquiva-
lenten Stoffmengen von Sdure und konjugierter Base
der pH-Wert mit dem pKs-Wert der Sdure iiberein-
stimmt. Wenn sich das Verhaltnis ca-/cya auf 10 oder
auf 0,1 dndert, dann dndert sich der pH-Wert gerade
um eine Einheit. Erst danach dndert sich der pH-Wert
drastisch.

Dies wird verstandlich, wenn man das Massen-
wirkungsgesetz auf das in der Pufferlsung vorhan-
dene Gleichgewicht anwendet:

1. Reaktionsgleichung:
HA + Hy0 === A" + H30"

2. Anwenden des MWG:
CH3OJr 'CA7 (1)

K. =
s
CHa
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3. Umstellen nach der Hydroniumionen-Konzentra-
tion:

K. S
CH3O' B KS C (2)
A

4, Logarithmieren:

C

pH=pK; tlg (3)

A

CHa
Diese Gleichung zur Berechnung des pH-Wertes ei-
ner Pufferlésung he 8t iHenderson-Hasselbalch-Glei-
chung.
Die in der Gleichung auftretenden Konzentrationen
beziehen sich auf das Volumen der Pufferlésung. Da
dieses im Zdhler und Nenner selbstverstindlich
gleich ist, kann man es kiirzen und nur mit Stoff-
mengen arbeiten:

pH = pK, + Ig—nA Pt = pK + IgnL (4)

Mia { Voutter Mia

Wird also eine Pufferlésung mit Hydroniumionen
versetzt, dann miissen die zugefiihrten Hydronium-
ionen mit den A -lonen zu HA reagieren. Nur so
bleibt die Gleichgewichtskonstante K (Gl. 1) wirklich
eine Konstante. Das Protolysegleichgewicht ver-
schiebt sich nach links, die Hydroniumionen werden
durch A~ ,abgepuffert. Dies ist so lange moglich, bis
das Verhiltnis na-/nya gerade 0,1 betrdgt. Im An-
schluss daran dndert sich der pH-Wert drastisch.
Fiigt man der Pufferlésung OH™-lonen zu, so reagieren
diese mit HA zu A™ und H,0, d.h., das Gleichgewicht
verschiebt sich nach rechts. Erst wenn das Verhaltnis
Na-/Nya grofer als 10 wird, ist der Puffer ,erschla-
gen“, d.h. seine Kapazitdt ist ausgeschopft. Je kon-
zentrierter eine Pufferlosung ist, umso hoher ist ihre
Kapazitdt. Der pH-Wert dndert sich aber nicht.

Die Pufferkapazitat ist definiert als die Menge einer
Siure oder Base, die fiir eine pH-Anderung um + 1
benétigt wird.

Dies wollen wir anhand zweier Rechenbeispiele
iiberpriifen:

Beispiel 1: Es wird ein Puffergemisch aus Ammo-
niumchlorid und Ammoniak hergestellt (500 ml bei-
der Stoffe mit der Konzentration ¢ =0,01 mol/l).
Zuerst berechnet man die Stoffmengen fiir Sdure
(NH4") und korrespondierende Base (NH3). Sie be-

tragen fiir die Losungen der Konzentration ¢ =0,01
mol/l:

n=c-V=0,01mol/l-0,51=0,005 mol (5)
Fiir den pH-Wert erhdlt man mit Gl. 4 folgendes Er-
gebnis:
My 0,005

=925 + Ig=—= =9,25
n " 190,005 (6)

NHE !

pH = pKS<NHZ)+Ig

Verstdandlicherweise wird auch bei Verwendung von
Losungen der Konzentration ¢ =0,1 mol/l das gleiche
Ergebnis herauskommen. Die beiden absoluten Stoff-
mengen verandern sich auf 0,05 mol, aber nicht ihr
Verhdltnis.

Wie verdndert sich der pH-Wert aber bei Zugabe von
10ml einer Salzsdure mit der Konzentration
cuc1 =0,05 mol? Die Stoffmenge zugefiigter HCl be-
tragt:

n=c-V=0,05mol/l -0,011=0,0005 mol (7)

Es werden also 5 - 107 mol HCl zugegeben. Die im
Puffer enthaltenen Ammoniakmolekiile dienen als
Protonenakzeptor. Dadurch verringert sich ihre Stoff-
menge, die Stoffmenge der Kkorrespondierenden
Sdure erhoht sich.

DH = pK + Igt ™A g 55, 15 0.005-0.0005
Cn g 0,005+0,0005  (8)
2

= 9.25-0.09 = 9,16

Der pH-Wert dndert sich von 9,25 auf 9,16.

Wenn Sie die 10ml Salzsdure cyq =0,05 mol zu
990 ml Wasser gegeben hitten, wire eine pH-Ande-
rung von 7 auf 3,3 eingetreten!

Beispiel 2: Welche Veranderung ergibt sich bei einem
Puffer aus hoher konzentrierten Losungen von Am-
moniak und Ammoniumchlorid?

Die Stoffmengen von Ammoniak und Ammonium-
chlorid beliefen sich in der héher konzentrierten
Pufferlésung auf 0,05 mol:

0.05-0,0005
90,05+0,0005  (9)

n Nye
NH HCI
PH = pKo + lgm—=—ms =
\H; o hdd

=9.25-0,0087 = 9,24

9,25 +

2

Da die konzentriertere Pufferlésung iiber eine gro-
Bere Pufferkapazitdt verfiigt, ist ihre Verdnderung
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des pH-Werts geringer. Gleichermalien gehen Sie bei
der Zugabe einer Base vor. Es ist darauf zu achten,
dass nun die Sdurekomponente mit der Base reagiert
und deshalb deren Stoffmenge kleiner wird, wah-
rend die Stoffmenge der Base entsprechend zu-
nimmt.

Fir die Konstanthaltung des Blut-pH-Wertes sorgen
drei Puffersysteme:
- Kohlensdure/Hydrogencarbonat-Puffer
(pKs = 6,1)
- Dihydrogenphosphat/Hydrogenphosphat-Puffer
(PKs = 6,8)
- Protein/Proteinanion-Puffer (pK, = 8,25)
(pK-Werte beziehen sich auf Kérpertemperatur).
Auch alle Enzyme reagieren empfindlich auf pH-Wert-
Anderungen. Sie haben ein Wirkungsoptimum bei ei-
nem bestimmten pH-Wert. Die pH-Werte der ver-
schiedenen Verdauungsfliissigkeiten und die pH-Op-
tima der Enzyme stimmen beim gesunden Menschen
Uberein. Von Bedeutung fiir die klinische Praxis ist die
Bestimmung der Magensaftaziditdt. Die Protonen des
Magensaftes stammen zu 1/3 aus Salzsdure und zu 2/3
aus organischen Sauren. Abweichungen von dieser Zu-
sammensetzung liefern wichtige Aufschliisse tiber Er-
krankungen.
Viele Pharmaka (Opiate oder Lokalandsthetika) sind
Basen mit einem pKg-Wert um 9. Das muss man bei
deren Verwendung berticksichtigen, z.B. kénnen Lo-
kalanesthetika nicht wie gewiinscht wirken, da im ent-
ziindeten Gewebe das Milieu sauer ist und so die Wir-
kung der Base aufgehoben wird.

Nutzen Sie die eben erworbenen Kenntnisse zur Lo-
sung der folgenden Aufgaben.

e =]
i“v
= 100 ml Essigsdure der Konzentration
Cch,coon = 0,01 mol[l werden mit 5ml NaOH
der Konzentration cyaon =0,1 mol|l versetzt.
Berechnen Sie den pH-Wert der Lésung (L6-
sung s.S.201).

= 100 ml Essigsdure der Konzentration
Cch,coon =0,01 mol[l werden mit 50 ml Nat-
ronlauge der Konzentration cyaon =0,02 mol/l
versetzt. Berechnen Sie den pH-Wert der L6-
sung (Losung s.S. 201).

e =

x Check-up

v Wiederholen Sie noch einmal die Definitionen
fiir Sdure und Base nach Bronsted sowie die
Begriffe konjugierte Sdure-Base-Paare und
Ampholyt.

v Machen Sie sich die Einteilung in starke und
schwache Sauren und Basen klar. Mit Hilfe der
tabellierten Werte (s.S. 206) konnen Sie an-
hand der pK- bzw. K-Werte eine richtige Zu-
ordnung vornehmen. Hilfreich ist es auch, sich
einige typische Vertreter fiir starke und
schwache Sauren und Basen zu merken.

v Prédgen Sie sich einige Beispiele fiir Puffersys-
teme gut ein. Denken Sie daran, dass ein Puf-
fer aus 2 Komponenten besteht, ndmlich
schwacher Saure (pKs zwischen 2,5 und 10,5)
und korrespondierender Base. Sie haben jetzt
alle Formeln gelernt, um wichtige Punkte der
Titrationskurven theoretisch zu berechnen.
Uberlegen Sie sich, welche Stoffe an den je-
weiligen Punkten der Titrationskurve vorlie-
gen und verwenden Sie dann die jeweils not-
wendigen pH-Gleichungen.

2.6 Die Komplexbildung

I

> < Lerncoach

=  In Komplexen ist das Metallion koordinativ
gebunden. Falls Sie unsicher sind, wiederholen
Sie noch einmal die Charakteristika der koor-
dinativen Bindung (s.S.31).

=  Da es sich auch bei der Bildung von Komple-
xen um eine Gleichgewichtsreaktion handelt,
ist es wichtig, dass Sie auch hier das Massen-
wirkungsgesetz anwenden konnen (s.S. 45).

2.6.1 Der Uberblick

Die Komplexbildung spielt im Alltag eine grof3e Rolle
(z.B. Fotografie, Verfahren zur Wasserenthdrtung).
Biochemisch interessant ist, dass die Spurenele-
mente (z.B. Zink, Kupfer) als Metallionen in Kom-
plexen gebunden und diese wiederum Bestandteil
von Enzymen und Hormonen sind. Nachfolgend wer-
den die Gleichgewichtsverhdltnisse bei Komplexen
und die besondere Stabilitit von Chelatkomplexen
besprochen. AuRerdem wird die Nomenklatur der
Komplexe erldutert.
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2.6.2 Die Nomenklatur

Komplexverbindungen oder Koordinationsverbin-
dungen wie [Ag(NHs);]Cl erinnern auf den ersten
Blick an Salze. Die Kationen oder die Anionen sind
hier aber komplizierter, ndmlich komplex aufgebaut.
Die Komplexionen werden in eckige Klammern ge-
setzt. Sie sind dadurch gekennzeichnet, dass sich an
ein Metallion (Zentralatom, Zentralteilchen) weitere
Ionen oder Neutralteilchen (Liganden) anlagern.
Diese weisen Atome mit freien Elektronenpaaren
auf (sog. Haftatome), dadurch kann es zur Ausbil-
dung koordinativer Bindungen zwischen Liganden
und Zentralion kommen. Die den Komplex bildenden
Teilchen konnen analytisch schwer nachgewiesen
werden.

Die Namensgebung lehnt sich an die der Salze an
(s.S.24): es wird immer zuerst das Kation und dann
das Anion genannt.

Fiir komplexe Ionen gelten folgende Regeln: Merken
Sie sich, dass der Name von Komplexionen immer
mit der Anzahl (griech. Bezeichnung!) und dem oder
den Namen des/r Liganden beginnt. Bei komplexen
Kationen folgt der deutsche Name des Zentralatoms
(s.S.31). Bei komplexen Anionen wird der lateinische
Name des Zentralteilchens mit der Endung -at ange-
fiigt. Fiir Liganden gelten die in Tab.2.10 angegebenen
Bezeichnungen.

Liganden, die nur eine koordinative Bindung auf-
bauen, nennt man einzahnig. Wenn Liganden meh-
rere Atome mit freien Elektronenpaaren aufweisen
und unter Ausbildung energetisch giinstiger Ring-
systeme mehrere koordinative Bindungen pro Li-
gand ausbilden, spricht man von mehrzahnigen Li-
ganden (Abb. 2.15).

2.6.3 Die Gleichgewichtskonstante von
Komplexbildungsreaktionen

Fiir die Bildung des Diamminsilber(I)-Kations

Ag' +2 NH; === [Ag(NH3),]"

gilt folgende Gleichgewichtskonstante:

q

[Ag(NH3 ) )"
K= )

Cog Chrty

Die Komplexbildung

| Tabelle 2.10

Namen von Liganden

Formel Name als Ligand im Komplex
NH3 ammin

H,0 aqua (o)

co carbonyl

c- chloro

OH~ hydroxo

SCN™ thiocyanato

CN™ cyano

Je groRer diese Gleichgewichtskonstante ist, umso
stabiler ist der Komplex. Sie heiBt Komplexbildungs-
konstante.

Bereits eine geringe Konzentration von Silberionen
ist fiir die Komplexbildung ausreichend. Deshalb
kann das relativ schwer losliche Salz AgCl durch
Komplexbildung mit Ammoniak geldst werden. Bei
mehrzdhnigen Liganden ist die Gleichgewichtskon-
stante besonders grofs. So betrdgt die Komplex-
bildungskonstante fiir das Hexamminnickel(II)-Kat-
ion 10°. Wenn aber ein Komplex mit 3 Molekiilen
Ethylendiamin H,N-CH,-CH,-NH, entsteht, betragt
sie 10'®1 Diese stabilen Komplexe mehrzéhniger Li-
ganden werden als Chelatkomplexe bezeichnet. Ge-
wohnlich entstehen bei der Bildung von Chelatkom-
plexen Ringe mit 5 oder 6 Gliedern (zur Stabilitdt von
Ringen s.S.91).

Auch fiir den Austausch von Liganden kann man
Gleichgewichtskonstanten angeben. Ein Liganden-
austausch ist hdufig mit einer Farbvertiefung ver-
kniipft:

Ligandenaustauschreaktionen sind auch der Grund
fiir die saure Reaktion zahlreicher Metallsalzlosun-
gen. Eine Eisen(III)-chloridldsung reagiert sauer, weil
die am Fe®*-lon komplex gebundenen Wassermole-
kiile durch die hohe positive Ladung des Kations
noch stirker polarisiert sind. Dadurch kann leicht
ein Proton aus der Hydrathiille abgespalten werden:
Die einfach oder zweifach geladenen lonen der Al-
kali- und Erdalkalimetalle polarisieren die Wasser-
molekiile wesentlich weniger, deshalb werden aus
deren Hydrathiillen keine Protonen abgegeben.
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Ligand Zihnigkeit Komplex Abb. 2.15 Beispiele fiir ein- und mehrzdh-
nige Liganden (die Haftatome sind jeweils far-
HaNI [Cu(NHs)a** big unterlegt)
Ammoniak einzdhnig Tetramminkupfer(ll)komplex
NH A
Hz‘l:/— 2 HZT/ \ / “'-.C|H)
Cu
HC~ G, Hzc.H__N/ \N,,CH2
H; H;
Ethylendiamin zweizdhnig Diethylendiaminkupfer(lljchelatkomplex
H, o]
&
Hzc/ﬂHz HET”N\ /0--,.T/
Cu
G H o N CHS
o O O/C o Hz
Glycin zweizdhnig Diglycinkupfer(ll)chelatkomplex
Parphin vierzdhnig Parphin-Eisen(ll)chelatkomplex
& s
co
G~ \
CH;
R 0 Hzc/Oc ;Ca *>co
N # ~
C—H,C CH,—C N N-—CH;
%, Ve N\ 7
v N—CH,—CH,—N ¢ hC ol
W »‘?0
C—H,C CH,—C H,C 0
e, S : \0\9 \c/
O 2 0
Ethylendiamintetraacetat sechszdhnig Ca(EDTA)-Komplex

| Klinischer Bezug

Die Mehrzahl biologisch wichtiger Komplexe sind Che-
latkomplexe. So sehen Sie in Abb.2.15den fiir das
Hédmoglobin wichtigen Porphin-Chelat-Komplex. Zur
Hemmung der Blutgerinnung wird EDTA (Ethylen-
diamintetraacetat) verwendet, da es mit Ca?* einen
stabilen Komplex bildet (s. Abb.2.15). Auch in der
Schwermetallanalytik und zur Bestimmung der Was-

serhérte wird es benétigt. Platinkomplexe spielen fir
die Chemotherapie bosartiger Tumoren, Goldkom-
plexe in der Rheumatologie eine Rolle. Bei der Be-
handlung des Morbus Wilson, einer Kupferspeicher-
krankheit, ~verwendet als

man  D-Penicillamin

Komplexbildner. Auch bei Schwermetallvergiftungen
gibt man Komplexbildner (z.B. Penicillamin bei Blei-
vergiftung).

@

x Check-up

v Machen Sie sich nochmals die grundlegenden
Begriffe der Komplexchemie klar: Ligand,
Zentralatom, Koordinationszahl, Zdhnigkeit,
Chelatkomplex, Komplexbildungskonstante
und Ligandenaustauschreaktion.

v/ Wiederholen Sie einige Beispiele fiir ein- und
mehrzdhnige Liganden.
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2.7 Die Oxidation und die Reduktion

e
! Lerncoach

Das Periodensystem bietet Ihnen wichtige
Informationen zum Oxidations- und Reduk-
tionsverhalten der Elemente. Man kann da-
raus ablesen, welche Elemente leicht Elektro-
nen aufnehmen (= Reduktion) und welche

leicht Elektronen abgeben (= Oxidation).

2.7.1 Der Uberblick

Redoxreaktionen, also Oxidationen und Reduktio-
nen, laufen stindig in unserer Umwelt und unserem
Korper ab. Sie sind ein wichtiger Bestandteil lebens-
erhaltender Prozesse (z.B. Atmung, Energiege-
winnung durch Verbrennen fossiler Materialien,
Photosynthese). Neben der Definition von Redoxvor-
gangen sind im folgenden Kapitel die Spannungs-
reihe und die Nernst-Gleichung erldutert.

2.7.2 Die Theorie von Oxidation und Reduktion
2.7.2.1 Die Definitionen

Redoxvorgdnge sind Elektroneniibertragungs- oder
Elektronentransferreaktionen. Frither betrachtete
man sie ausschlieflich als Prozesse der Sauerstoff-
aufnahme und -abgabe. Eine Oxidation ist eine Reak-
tion, die durch Elektronenabgabe charakterisiert ist.
Unter Reduktion versteht man eine Reaktion, die mit
Elektronenaufnahme verbunden ist. Das Teilchen, das
Elektronen abgibt, bezeichnet man als Reduktions-
mittel (RM). Das Oxidationsmittel (OM) nimmt Elekt-
ronen auf.

Wie man anhand der beiden nachfolgend aufgefiihr-
ten Reaktionen sehen kann, bildet sich aus einem
Reduktionsmittel immer ein Oxidationsmittel bzw.
umgekehrt. Diese Paare bezeichnet man als korres-
pondierende Redoxpaare. Eine Oxidation ist immer
mit einer Reduktion verbunden, da es sonst zu einer
,Elektronenproduktion“ kdme. Die beiden Teilreak-
tionen fasst man zu einer Gesamtreaktion zusammen
(Redoxreaktion). An ihr sind immer zwei Redoxpaare
beteiligt.

Die Oxydation und die Reduktion

Oxidation: RM; == OM,; +e
Reduktion: OM; + e == RM,
Redoxreaktion: RM; + OM, === OM; + RM,

2.7.2.2 Die Oxidationszahl

Die Oxidationszahl (OZ) ist ein Hilfsmittel zur Be-

schreibung der Elektronenabgabe bzw. -aufnahme

und ersetzt die alten, mehrdeutigen Begriffe Wertig-
keit oder Valenz eines Elements. Es handelt sich bei
der Oxidationszahl um gedankliche Ladungszahlen,

d.h., sie geben die Ladung an, die das einzelne Atom

als Ion in einer entsprechenden Verbindung hdtte.

Beim Festlegen der Oxidationszahl gelten folgende

Regeln:

1. Ein einzelnes Atom oder ein Atom in einer Ele-
mentsubstanz hat die OZ 0.

2. In einem einatomigen Ion ist die OZ gleich der
Ladungszahl des Ions.

3. In mehratomigen lonen und in Verbindungen gilt:
Die Bindungselektronen werden entsprechend ih-
rer Elektronegativitdt den beteiligten Atomen zu-
geordnet. Daraus folgt:

a. Metalle erhalten stets eine positive OZ.

b. Fluor hat immer die OZ -1.

c. Wasserstoff erhdlt in der Regel die OZ + 1 (Aus-
nahme: Hydride. Hydride sind Element-Was-
serstoff-Verbindungen [z.B. NaH]. Wasserstoff
hat hier die OZ -1).

d. Sauerstoff erhdlt in der Regel die OZ -2 (Aus-
nahme ist z. B. Wasserstoffperoxid H,05).

e. Halogene erhalten die OZ -1, wenn sie nicht
mit O-Atomen verbunden sind.

4. In Molekiilen und Formeleinheiten muss die

Summe aller OZ Null sein.

5. In mehratomigen Ionen ist die Summe der OZ
gleich der lonenladung.

6. Einem Element kénnen in verschiedenen Verbin-
dungen unterschiedliche Oxidationszahlen zu-
kommen. Die hoéchstmdgliche Oxidationszahl
eines Elements darf nicht gréfer als die Gruppen-
nummer im Periodensystem (alte Zdhlweise) sein
(s.S.17).
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Oxidationszahlen sind nicht mit Formalladungen
identisch. Bei der Zuweisung von Formalladungen
werden die Bindungselektronen zu gleichen Teilen
zwischen den beteiligten Atomen aufgeteilt. Bei der
Bestimmung der Oxidationszahl werden die Bin-
dungselektronen dem elektronegativeren Partner
zugewiesen.

Die Oxidationszahl ermoglicht die folgende Defini-

tion von Oxidation und Reduktion:

= Die Oxidation ist ein Vorgang, der durch eine Er-
hohung der Oxidationszahl eines Elements cha-
rakterisiert ist.

= Die Reduktion ist mit einer Erniedrigung der Oxi-
dationszahl verbunden.

Nachfolgend sind einige Beispiele zum Bestimmen

der Oxidationszahl aufgefiihrt (Tab.2.11).

| Tabelle 2.11

Beispiele zur Bestimmung der Oxidationszahl (0Z)

0oz Begriindung
N> N: 0 Regel 1
PO 0:-2,P:5 Regel 3d und 5
KClO4 K:+1,0:-2,Cl: +7 Regel 33, 3d, 4, 6
H>0, H: +1, 0: -1 Regel 3¢, 3d, 4
o
™. Das Bestimmen von Oxidationszahlen ist eine

wichtige Voraussetzung fiir das erfolgreiche Auf-
stellen von Redoxgleichungen. Um dies zu iiben,
konnen Sie die in Tab.2.11 aufgefiihrten Beispiele
nachvollziehen.

2.7.2.3 Das Aufstellen von Redoxgleichungen
Reaktionsgleichungen zur Beschreibung von Redox-
vorgdngen sind meist schwierig zu formulieren. Es
kommt darauf an, die Zahl der abgegebenen und der
aufgenommenen Elektronen auszugleichen und na-
tlirlich auch dafiir zu sorgen, dass die Anzahl und die
Art der Atome sowie die Summe der lonenladungen
auf beiden Seiten der Reaktionsgleichung gleich grof3
sind. Fiir das Aufstellen der Redoxgleichungen gibt es
verschiedene Maoglichkeiten, eine davon wird hier
vorgestellt:

Beispiel: Bei der vollstandigen Verbrennung von Koh-
lenstoff reagieren Kohlenstoff und Sauerstoff zu Koh-
lendioxid.

1. Aufschreiben der Formeln:
C+ 0, — COy

2. Festlegen der OZ:

0 +0
0, —

+4-2
o,

N =+
+

3. Kennzeichnen der Oxidation und der Reduktion
und Angabe der aufgenommenen bzw. abgegebenen
Elektronen (Abb.2.16):

Abb. 2.16 Kennzeichnen der
Oxidation und Reduktion

Reduktion
j ffatom
imt 2 Elektronen auf

Y
+0 =0 +4-2
C+ 0, —» (0;
R

Oxidation

das Kohlenstoffatom
gibt 4 Elektronen ab

4. Ausgleichen der Elektronenbilanz:

Das Kohlenstoffatom liefert 4 Elektronen. Jedes
Sauerstoffatom nimmt 2 Elektronen auf. Die Bilanz
sieht folgendermalf3en aus:

Abgabe: 4 Elektronen  Aufnahme: 2 x2 Elektronen
Die Bilanz ist bereits ausgeglichen.

5. Priifen, ob auf der linken und rechten Seite der
Gleichung die Anzahl der einzelnen Atome iiberein-
stimmt:

links rechts
1C 1C
20 20

6. Priifen, ob die Anzahl der Ladungen auf beiden
Seiten der Gleichung identisch ist:

rechts

Ladungssumme: 0

links
Ladungssumme: 0

Meistens ist die Losung aber nicht so einfach, da die
Elektronenbilanz nicht sofort ausgeglichen ist (siehe
ndchstes Beispiel). Auferdem muss man ber{icksich-
tigen, dass viele Reaktionen auch vom pH-Wert ab-
hdngen, dann treten Protonen in der Reaktionsglei-
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chung auf. Dass Protonen in Losung nicht frei vor-
kommen, wissen Sie bereits. Um das Aufstellen der
Redoxgleichungen zu vereinfachen, wird hier nur mit
H* gearbeitet. Protonen treten z.B. bei folgender
Reaktion in der Gleichung auf. Im Labor kann man
Chlor darstellen, indem man Salzsdure zu Kalium-
permanganat gibt. Es entstehen neben Chlor Mn?"-
Ionen.

1. Aufschreiben der Formeln:
Da man in wdssrigem Milieu arbeitet, kann man
gleich die lonenschreibweise benutzen.

K*+ MnOz + H* + CI” — K" + Mn?* + Cl,

2. Festlegen der OZ:
+1 +7 -2 +1 -1 +1 +2 0
K* + MnO; + H" + CI" = K* + Mn?* + Cl,

Beachten Sie, dass sich die Oxidationszahl immer auf
das einzelne Atom bezieht. Vielleicht wollten Sie
iiber Sauerstoff im Permanganation MnOj; ja -8
schreiben. Das ist falsch! Es ist aber die Schreibweise
4 . (-2) moglich.

3. Kennzeichnen der Oxidation und der Reduktion
(Abb.2.17) und Angabe der aufgenommenen bzw. ab-
gegebenen Elektronen(Abb. 2.18):

Bevor wir die Teilschritte der Oxidation und der Re-
duktion kennzeichnen, sollten wir bereits hier be-

Oxidation

[ Y
+1 +7 =2 #1 -1 +1 +2 o
K"+ MnO3z + H" + 2CI° —== K"+ Mn®* + Cl,

L 4

Reduktion

Abb. 2.17 Kennzeichnen der Oxidation und der Reduktion

+1 +7 -2 +1 -1 +1 +2 o
K'+ MnO; + H" + 20" —m=  K* + Mn?* + Cl,
L S5e L}
Reduktion
das Mar lon

nimmt 5 Elektronen auf

Abb. 2.18
Elektronen.

Angabe der aufgenommenen und abgegebenen

riicksichtigen, dass molekulares Chlor nur dann ent-
stehen kann, wenn wir auch zwei Chloridionen in der
Reaktionsgleichung beriicksichtigen.

4. Ausgleichen der Elektronenbilanz:

Abgabe: 2 Elektronen Aufnahme: 5 Elektronen
Die Bilanz ist nicht ausgeglichen! Deshalb bildet man
das kleinste gemeinsame Vielfache aus den Elektro-
nenanzahlen. Die Teilgleichung der Oxidation ist mit
5, die Teilgleichung der Reduktion mit 2 zu multi-

Oxidation

5{2e v
+1 +7-2 1 -1 +1 +2 o
K'+ 2MnO; + H" + 5.2C1 = —== K'+ 2 Mn2* + 5Cl;

[

Abb. 2.19 Ausgleich der Elektronenbilanz

plizieren (Abb.2.19).
Es werden jetzt insgesamt 10 Elektronen aufgenom-
men und abgegeben.

5. Priifen, ob auf der linken und rechten Seite der
Gleichung die Anzahl der einzelnen Atome iiberein-
stimmt:

links rechts
1K 1K

2 Mn 2 Mn
80 kein O
1H kein H
10 Cl 10Cl

Sie sehen, dass bei den o.g. Redoxpaaren (Mn[+7]/
Mn[+2] und 2 CI[-1]/Cl,[0]) die Bilanz stimmt. Hier
diirfen Sie jetzt keine Anderungen mehr vornehmen!
Auf der rechten Seite der in Abb.2.19 aufgefiihrten
Gleichung miissen Sie acht Sauerstoffatome mit der
0Z -2 ergdnzen. Deshalb ergdnzen Sie 8 Molekiile
Wasser (damit stimmt die Sauerstoffbilanz). Anschlie-
Bend werden auf der linken Seite 16 H* hinzugefiigt
(dann stimmt auch die Protonenbilanz).

K*+2 MnOz+16H* +10 CI-
— K*+2 Mn?* +5 Cl, +8H,0
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6. Priifen, ob die Anzahl der Ladungen auf beiden
Seiten der Gleichung identisch ist.

rechts

Ladungssumme: +5

links
Ladungssumme: +5

Vielleicht ist IThnen aufgefallen, dass das Kaliumion
gar keine Rolle in der Redoxreaktion spielte. lonen,
die nicht am Redoxgeschehen beteiligt sind, muss
man beim Aufstellen der Gleichung nicht unbedingt
beriicksichtigen. Sie kdnnen also schreiben:

2 MnO; +16H" +10 CI” — 2 Mn?* +5 Cl, + 8 H,0
i
&

«""» Die groBte Schwierigkeit bereitet gewo6hnlich
die Formulierung der Ausgangs- und Endprodukte
einer Redoxreaktion. Diese werden lhnen in den
meisten Fdllen vorgegeben. Wenn Sie dann die
Oxidationszahlen richtig festlegen und die Elekt-
ronen richtig bilanzieren, sollte Ihnen das Aufstellen

von Redoxgleichungen keine Probleme bereiten.

2.7.2.4 Die Redoxamphoterie

Einige Verbindungen konnen als Oxidationsmittel
und als Reduktionsmittel reagieren. So kann Wasser-
stoffperoxid (H,0,) Kaliumpermanganat (KMnO,)
reduzieren, es kann aber auch Kaliumiodid KI zu
lod I, oxidieren.

5H,0, +2 MnO3 +6H* — 50, +2 Mn?* +8 H,0
H202+21_+2H+ —)2H20+12

Beide Reaktionen kdnnen experimentell gut verfolgt
werden, da Farbverdnderungen auftreten und bei der
ersten Reaktion der entstehende Sauerstoff durch die
Spanprobe nachgewiesen werden kann. Bei der
Spanprobe wird ein gliihender Span benutzt. Bei An-
wesenheit von Sauerstoff flammt er auf.
Wasserstoffperoxid ist also sowohl Reduktionsmittel
als auch Oxidationsmittel, es ist redoxamphoter.
Wasserstoffperoxid kann sogar in einer Reaktion Re-
duktions- und Oxidationsmittel sein.

H202 + H202 — 2 H20 + 02
Wenn man die Oxidationszahlen von Sauerstoff in

Wasserstoffperoxid und in Wasser sowie im moleku-
laren Sauerstoff vergleicht, stellt man fest, dass die

Sauerstoffatome von einer mittleren Oxidationszahl
(-1 in Hy0,) in eine hohere (+0 in molekularem
Sauerstoff) und eine tiefere (-2 in Wasser) {iberge-
hen. Einen solchen Redoxvorgang bezeichnet man als
Disproportionierung.

2.7.2.5 Die Knallgasreaktion

Redoxreaktionen begegnen Ihnen stindig. Sie sind
auch die Ursache fiir Korrosionsvorgdnge, die groRRe
Schédden anrichten. Die nach externer Ziindung ex-
plosionsartig ablaufende Reaktion zwischen gasfor-
migem Wasserstoff und Sauerstoff im Volumenver-
hdltnis 2:1 ist als Knallgasreaktion bekannt:

2H, + 0, — 2H,0 AH = -285,83 kJ/mol

Die Reaktion ist stark exotherm. In Gegenwart von
Katalysatoren (z.B. in Brennstoffzellen) kann auch
eine langsame Verbrennung zu Wasser erfolgen.

Auch bei allen Lebewesen, die zur Energieerzeugung
Sauerstoff benétigen, wird die Energie formal aus der
Knallgasreaktion gewonnen. Es handelt sich um eine
als Atmungskette bezeichnete Folge von gekoppel-
ten, durch spezifische Enzyme katalysierte Redox-
reaktionen, in deren Verlauf unter Mitwirkung von
NADH Wasserstoff zu Wasser oxidiert wird Die Elekt-
ronen durchlaufen ein Potenzialdifferenz von 1,14 V,
wir werden sehen, dass das einer freien (biochemi-
sche) Standardreaktionsenergie von -220 k]/mol ent-
spricht. Ein Teil dieser Energie wird in Form von ATP
gespeichert; fiir die Synthese von 1 mol ATP muss die
Energie AG = +30,5 k] mol aufgebracht werden.

2.7.3 Die quantitative Beschreibung von
Redoxvorgdngen

2.7.3.1 Die Potenziale an Halbzellen

Ob eine Elektroneniibertragung stattfinden kann,
hdngt von der Stirke der jeweils beteiligten Redox-
paare ab (vgl. die Reaktionen ,Oxidation*“ und
»Reduktion* auf S.69).

Ein sehr starkes Oxidationsmittel korrespondiert im-
mer mit einem sehr schwachen Reduktionsmittel
und umgekehrt.

Um die Stirke des Oxidationsmittels bzw. Reduk-
tionsmittels zu beschreiben, verwenden wir folgende
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Anordnung (Abb.2.20, rechter Teil): ein Kupferstab
(das Metall ist das Reduktionsmittel und wird als
Elektrode bezeichnet [electro + hodos griech. Weg])
taucht in eine CuSO,4-Lésung. Die Cu?*-lonen sind das
korrespondierende Oxidationsmittel. Es stellt sich
ein Gleichgewicht zwischen Cu und Cu?* ein. Diese
Anordnung bezeichnet man als Halbzelle, in der es
zur Ausbildung eines elektrischen Potenzials kommt.
Dieses Potenzial kann aber nicht direkt, sondern nur
durch Kopplung mit einer zweiten Halbzelle gemes-
sen werden, mit der die erste Halbzelle elektrisch
leitend verbunden wird. So ist eine Kopplung mit
einem Zinkstab moglich, der in eine ZnSO4-Losung
taucht (Abb.2.20 links). Auch zwischen Zn und Zn?*
stellt sich ein Gleichgewicht und damit ein elektri-
sches Potenzial ein. Wenn beide Halbzellen elekt-
risch leitend verbunden werden, flieBen Elektronen
von einer Halbzelle zur anderen. Die FlieRrichtung
hiangt von den Potenzialen ab.

In unserem Beispiel erfolgt der Elektronenfluss vom
Zink zum Kupfer. Diese Anordnung wird als Daniell-
Element bezeichnet. Wird diese Kombination als
Stromquelle verwendet, spricht man auch von einer
galvanischen Zelle oder einem galvanischen Element.
Das elektrische Potenzial einer solchen Zelle nennt
man elektromotorische Kraft (EMK). Sie ist ein Aus-
druck fiir das Arbeitsvermégen. Die Standard-EMK E’
bezieht sich auf die elektromotorische Kraft einer
Zelle, in der alle Reaktanten und Produkte in ihren
Standardzustdnden vorliegen.

Man kann die Spannung (= Potenzialdifferenz) eines
einzelnen Redoxpaares nicht experimentell bestim-
men. Exakt messbar ist nur die Potenzialdifferenz
zweier Redoxpaare. Um allgemein verwendbare
Daten zu erhalten, muss man sich auf eine stan-
dardisierte VergleichsgroRe beziehen. Zu diesem
Zweck wurde das korrespondierende Redoxpaar
H,/2H30" unter Standardbedingungen ausgewdhit.
Experimentell handelt es sich um eine Salzsdurel6-
sung, cycy = 1mol/l, in die eine Platinelektrode taucht,
die von Wasserstoff mit dem Druck py,=1013 hPa bei
T =298 K umspiilt wird (Abb.2.21).

Folgender potenzialbildender Vorgang findet statt:

2H,0 + Hy === 2H30" +2¢,

3, T =
Voltmeter
Minuspol | - + | Pluspol
T Diaphragma
Zn?* l
2e _ - 2e”
rznh cu2+ 1
s03"
Zn -— Cu
- 4

Zn/Zn?*-Halbzelle  CujCu®*-Halbzelle

Abb. 2.20 Der schematische Aufbau des Daniell-Elements

Zustrom von
H; Wasserstoff

= p(H)=1013 hPa

c(H)=1mol- I’

Platin-
elektrode

Saurelisung
mitpH=0

o o o
o 00
otb 00 o° o

Abb. 2.21 Der Aufbau der Standardwasserstoffelektrode

den man vereinfacht auch oft so schreibt:
Hy === 2H" +2¢"

Das sich in dieser Halbzelle aufbauende Potenzial
wird gleich Null gesetzt.

Nun kénnen alle beliebigen Redoxpaare gegen diese
Standardwasserstoffelektrode geschaltet und die
Standardpotenziale gemessen werden.
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| Tabelle 2.12

Die elektrochemische Spannungsreihe (25 °C, 101,3 kPa)

Redoxpaar

.Red-Form* .Ox-Form* E%inv

Na = Na'+e -2,71

Mg = Mg +2¢e ~2,40

/\ Zn = Zn*+2e” -0,76

& & S+2e -0,51

(COOH), = 2C0,+2H"+2e -0.47

Fe = Fe?*+2e -0,44

Hy & 2H"+2e” 0

't = Qe +0,17

Cu = Cu?*+2e” +0,35

20 &= ht2e” +0,58

H,0, & 0y+2H +2e” +0,68

Hydrochinon = Chinon+2H"+2e” +0,70

Fe?* = Fe¥+e” +0,75

Ag = Ag'+e” +0,80

2Br & Bry+2e” +1,07

20 +7H,0 2 Cr,0.27 +14H" +6e” +1,33
207 = dly+2e +136 \/ \/

Mn?* +4H,0 = MnO;+8H'+5e +1,51

2H,0 = Hy0,+2H +2e” +1,78

Die Standardpotenziale beziehen sich auf die Halb-
zellen. Die elektromotorische Kraft beschreibt die
Kopplung zweier Halbzellen.

2.7.3.2 Die elektrochemische Spannungsreihe
Die Standardpotenziale werden als elektrochemische
Spannungsreihe (Tab.2.12) angeordnet. Die redu-
zierte Form (also das Reduktionsmittel) steht dabei
immer auf der linken Seite, die oxidierte Form (also
das Oxidationsmittel) auf der rechten Seite. Die Ten-
denz der Elektronenabgabe und damit auch die re-
duzierende Wirkung nimmt auf der linken Seite (re-
duzierte Form) von unten nach oben zu. Die Tendenz
der Elektronenaufnahme und die oxidierende Wir-
kung nehmen auf der rechten Seite (oxidierte Form)
von oben nach unten zu.

Metalle, die in der Spannungsreihe oberhalb des
Wasserstoffs stehen, konnen Elektronen an H* ab-
geben. Das bedeutet, dass sie sich in Sduren unter
Wasserstoffentwicklung 16sen. Sie haben eine grof3e
Reduktionskraft, man bezeichnet sie als unedle Me-
talle.

| Tabelle 2.13

Verhalten von Metallen gegeniiber Sduren

Unedle Metalle

Halbedelmetalle Edel-
metalle

Ag Hg Au Pt

keine Oxidation des Metalls
durch Protonen

Na Mg Zn Fe H Cu

Oxidation des Metalls
unter H,-Entwicklung

Metalle, die unterhalb des Wasserstoffs stehen, ha-
ben eine geringe Reduktionskraft, ihre Kationen sind
gute Oxidationsmittel. Sie werden als Halbedel- oder
als Edelmetalle bezeichnet (Tab.2.13). Diese Metalle
kommen in der Natur auch gediegen vor, d.h. sie
kommen als Elementsubstanzen vor (z.B. Gold).
Aber Eisen findet man nicht gediegen, Eisenerz ent-
hdlt oxidierte Formen von Eisen. Fiir die Eisenher-
stellung muss man das Oxid also reduzieren (Hoch-
ofenprozess).

Mit Hilfe der Spannungsreihe kdnnen Sie bereits
qualitativ abschdtzen, ob eine Reaktion ablaufen
kann oder nicht. Wenn Sie die Redoxpaare immer
so anordnen wie in der Spannungsreihe, dann wird
eine Reaktion ablaufen, wenn ein Elektronenfluss
»von links oben nach rechts unten* erfolgt.



2 Chemische Reaktionen und chemisches Gleichgewicht Die Oxydation und die Reduktion

Dies soll an einem Beispiel verdeutlicht werden: Wir
wollen {iberlegen, ob man einen Eisennagel verkup-
fern kann. Es muss also entschieden werden, ob zwi-
schen Eisen und Kupferionen eine Redoxreaktion ab-
laufen kann. Die Redoxpaare Fe/Fe?* und Cu/Cu?*
miissen hierzu entsprechend ihres Standardpoten-
zials angeordnet werden. Tab. 2.12 zeigt, dass das Po-
tenzial von Fe/Fe?* kleiner als das von Cu/Cu®" ist
(Abb.2.22). Die Elektronen koénnen also vom Eisen
zum Kupferion ,flieSen“, wodurch dieses reduziert
und das Eisen oxidiert wird. Wenn Sie dieses Experi-
ment durchfiihren, werden Sie bald einen kupferfar-
benen Belag auf dem Eisennagel feststellen. In der
Lésung kénnen Sie Fe?*-lonen nachweisen.

Fe === Fe? +2e -0,44V
2y
5%,
"‘Ts'?'.’o@
.
£
Cu === (Cu** +2e 0,35V

Abb. 2.22 Elektronenfluss von Eisen zu Kupfer (11)-lonen

| Klinischer Bezug

Beriihrt man mit einem Aluminiuml6ffel versehentlich
ein Goldinlay, fiihren die unterschiedlichen Potenziale
zu einem Stromfluss, der von empfindlichen Menschen
wahrgenommen werden kann. Auch eine elektrisch
leitende Verbindung zwischen Gold- und Amalgamfiil-
lungen kann zum Problem werden. Amalgame sind

Legierungen, die neben Quecksilber Silber, Kupfer
und Zinn enthalten. Nach Legen der Fiillung wird der
unedelste Bestandteil oxidiert. Die dabei entstehende
Zinnoxid-Schicht isoliert nach einigen Tagen die Fil-
lung vollstandig. Wenn es aber zum Kontakt zwischen
Gold und Amalgam kommt, wird die Oxidation der
unedlen Metalle Zinn und Quecksilber beschleunigt.
Die Elektronen wandern zum Gold und reagieren dort
an der (feuchten) Oberflache mit Sauerstoff zu Hydro-
xidionen. Es besteht die Gefahr, dass Quecksilber
ebenfalls oxidiert wird, da es ein geringeres Potenzial
als Gold besitzt. So konnen Quecksilberionen in sehr
geringen Mengen in den Organismus gelangen.

Quantitativ geht man folgendermafen vor: Die Diffe-
renz der Potenziale beider Redoxpaare AE® (EMK)
steht in folgender Beziehung mit der Freien Reak-
tionsenthalpie AG:

AG=-z-F-AE°

(z = Zahl der iibertragenen Elektronen,

F =96485 C/mol =96485]/V - mol [Faraday-Kon-
stante])

Auf S.43 hatten wir besprochen, dass eine Reaktion
nur freiwillig ablduft, wenn AG kleiner als Null ist.
Folglich muss die Potenzialdifferenz AE® immer gro-
Ber als Null sein. Beachten Sie bitte, dass diese Diffe-
renz wie folgt gebildet werden muss:
Standardpotenzial der Halbzelle mit dem Oxidations-
mittel minus Standardpotenzial der Halbzelle des Re-
duktionsmittels.

Zwei Beispiele sollen dies vertiefen:

Beispiel 1: Kann zwischen Chlor und lodidionen eine
Reaktion zu Chloridionen und Iod ablaufen?

Chlor wird zu Chlorid reduziert, es ist das Oxidations-
mittel. Sein Potenzial betrigt E° = + 1,36 V. lodid wird
zu lod oxidiert, es ist das Reduktionsmittel mit einem
Potenzial E° = +0,58 V.

Die Potenzialdifferenz AEC betrigt also

AE® = E°(OM) - E° (RM) =1,36 V - 0,58 V =0,78 V.

Wenn wir diesen Wert in o.g. Gleichung einsetzen,
erhalten wir fiir AG einen negativen Wert. Auf eine
exakte Berechnung kénnen wir verzichten, da man
anhand der Vorzeichen sofort sieht, dass ein positiver
Wert von AE® auf eine exergone Reaktion hinweist.

Beispiel 2: Lost sich Silber in Sdure unter Wasserstoff-
entwicklung auf?

Formal miisste Silber also oxidiert werden, es ware
das Reduktionsmittel. Die Protonen wdren das Oxi-
dationsmittel. Anhand von Tab.2.12 kdnnen wir die
Werte fiir die Standardpotenziale ablesen und die
Potenzialdifferenz berechnen:

AE® =E° (OM) - E° (RM)=0V-0,80 V =-0,80 V. Aus
dem negativen Wert von AE° folgt sofort, dass AG
positiv ist. Diese Reaktion kann also nicht freiwillig
ablaufen.

75




76

2

Die Oxydation und die Reduktion 2 Chemische Reaktionen und chemisches Gleichgewicht

Voltmeter

i e
bt
Pufferldsung
Glasmembran—
11 —+- Zu unter-
2 suchende
\_ H;0 ) \ésung

Glaselektrode Bezugselektrode

Abb. 2.23 Die schematische Anordnung zur Messung des pH-
Wertes mit einer Glaselektrode

2.7.3.3 Die Nernst-Gleichung
Hdufig liegen keine Standardbedingungen vor, so
weicht z.B. unter physiologischen Bedingungen die
Temperatur vom Standardwert 298 K ab und die
Konzentration vom Standardwert ¢ =1 mol/l. Die
Verdanderung des Potenzials bei Abweichen von die-
sen Bedingungen kann mit der Nernst-Gleichung
berechnet werden:
E-g0+ Rl S

ZF Cuq
(cox = Konzentration der oxidierten Form, Creq =
Konzentration der reduzierten Form, z = Anzahl der
tberfiihrten Elektronen, F = Faraday-Konstante,
R = Gaskonstante)

Die Nernst-Gleichung kann vereinfacht werden,
wenn man die Werte fiir R und F einsetzt, fiir die
Temperatur 298 K annimmt und den natiirlichen in
den dekadischen Logarithmus (s.S.205) umwandelt.

0.059 | Cy

4 Cred

E—_E°-

Das ist dann sinnvoll, wenn die Konzentration von
den Standardbedingungen abweicht. Wenn aber der
Einfluss der Temperatur untersucht wird, muss man
die urspriingliche Form der Nernst-Gleichung nut-
zen.

Die Konzentration einer reinen Phase (Gas oder Fest-
korper) betrdgt 1. Eigentlich miissten anstelle der

Konzentrationen die Aktivitaten beriicksichtigt wer-
den, fiir unsere Zwecke sind jedoch auch hier Kon-
zentrationsangaben ausreichend.

Auch das Potenzial an der Wasserstoffelektrode an-
dert sich beim Abweichen von den Standardbedin-
gungen. Dazu schreiben wir die Nernst-Gleichung fiir
den an der Wasserstoffelektrode ablaufenden Vor-
gang auf. Stochiometrische Faktoren sind hierbei zu
beachten.

¢
' TN 0,059 Ig H30
HyiH z CH

Das Standardpotenzial ist vereinbarungsgemaf3 0. Bei
Standarddruck ist die Konzentration von Wasserstoff
1. Die Anzahl der t(iberfiihrten Elektronen betrdagt 2.
Unter Beriicksichtigung der Regeln logarithmischen
Rechnens und der Definition des pH-Wertes (s.S.57)
konnen wir diese Gleichung vereinfachen:

¢ o
H30
1

£ 0,909
HyiH 2

0.059-1gc,, . ~~0.059pH

Die pH-Abhdngigkeit der Redoxpotenziale kann man
zur Messung von pH-Werten nutzen. Im einfachsten
Fall wird eine Standardwasserstoffelektrode gegen
eine Halbzelle gleicher Anordnung, jedoch unbe-
kannter Konzentration gemessen, was aber nicht
sehr praktikabel ist. Denken Sie an den Aufbau der
Standardwasserstoffelektrode (s.S.73).

Heute werden iiberwiegend Glaselektroden zur pH-
Messung eingesetzt. Hier nutzt man nicht ein pH-
abhdngiges Redoxpaar aus, sondern die Tatsache,
dass an diinnen Membranen spezieller Glassorten
ebenfalls Potenziale entstehen, wenn die Membran
innen und aufen von Losungen mit unterschied-
lichem pH-Wert benetzt wird. Wenn der pH-Wert
innen konstant ist und eine Ableitelektrode in Mem-
branndhe gebracht wird, kann man mit Hilfe einer
duBBeren Bezugselektrode, die in die Messldsung ein-
taucht und deren Potenzial nicht pH-abhdngig ist,
das Potenzial an der Glasmembran ermitteln. Die
innere Ableitelektrode reagiert also auf die pH-An-
derung an der dufSeren Membranseite und leitet das
Potenzial weiter. Nach Eichung ist das Potenzial dem
pH-Wert der Losung proportional (Abb.2.23). Die
heute verwendeten Einstabmessketten enthalten
die Glas- und die Bezugselektrode in einem Element.
Mit der Nernst-Gleichung kann man z.B. auch die
Anderung des Potenzials einer MnOz/Mn?*-Lésung
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Abb. 2.24 Der galvanische Prozess und die Elektrolyse im Da-
niell-Element

berechnen. Denken Sie daran, in der Nernst-Glei-
chung die Konzentration der Hydroniumionen zu
beriicksichtigen, denn der potenzialbildende Vor-
gang ist:

Mn?* +12 H,0 === MnO; +8H50" +5¢"

Die Nernst-Gleichung lautet:

0,059 . Sunos hor
=+151V+= g 1

E\m" iNNO; 5 c
Mn

24

Wenn wir annehmen, dass die Konzentration der
Permanganat- und der Mangan(2+)ionen jeweils
1 mol/I betrdgt, dndert sich das Potenzial nur in Ab-
hdngigkeit von der Hydroniumionenkonzentration.
Fiir cy,0-=1mol /1 (pH = 0) liegen natiirlich Standard-
bedingungen vor, das Potenzial betrdagt 1,51 V. Die
Permanganationen haben ein grofRes Oxidationsver-
mogen. Mit Verringerung der Hydroniumionenkon-
zentration auf cy,o- =0,1mol/l (pH =1) lautet die
Gleichung:

0059  1-(10 ')®

=151V Ig =142V

F\Anz' MO,
Das Oxidationsvermdgen verringert sich. Bei einem
pH-Wert von pH =2 betrdgt es nur noch 1,32 V.

2.7.3.4 Die Elektrolyse

In galvanischen Elementen laufen Redoxprozesse
freiwillig ab, deshalb kénnen galvanische Elemente
Arbeit leisten. Redoxprozesse, die nicht freiwillig ab-
laufen, kénnen jedoch durch Zufiihrung elektrischer
Arbeit erzwungen werden. Dies geschieht bei der
Elektrolyse. So kann man z.B. durch das Anlegen
einer Gleichspannung die Umkehrung der im Da-
niell-Element freiwillig ablaufenden Reaktion er-

zwingen. Damit eine Elektrolyse stattfinden kann,
muss die angelegte Gleichspannung mindestens so
grof sein wie die Spannung, die das galvanische Ele-
ment liefert (Abb. 2.24).

D

x Check-up

v Wiederholen Sie die Definitionen der Begriffe
Oxidation, Reduktion, Oxidationsmittel und
Reduktionsmittel sowie die Regeln zum Auf-
stellen von Oxidationszahlen.

v Rekapitulieren Sie, wie man Redoxgleichun-
gen aufstellt und ausgleicht (Beispiele s. 0.).

v Verdeutlichen Sie sich nochmal, wie anhand
vorgegebener Standardpotenziale Aussagen
iiber den Ablauf einer Redoxreaktion gemacht
und wie Potenzialdifferenzen mit Hilfe der
Nernst-Gleichung berechnet werden kénnen.

2.8 Die heterogenen Gleichgewichte
>
! Lerncoach
Fur das Verstandnis dieses Kapitels ist es er-
forderlich zu wissen, was man unter einem
heterogenen bzw. einem homogenen System
und einer Phase versteht. Lesen Sie ggf. noch
einmal auf S.5 nach.

2.8.1 Der Uberblick

Heterogene Gleichgewichte sind von biochemischer
und physiologischer Bedeutung. Sie sind die Ursache
fiir den osmotischen Druck und das Donnan-Gleich-
gewicht (s.u.) und werden auch zur Stofftrennung
genutzt (s.S.112).

2.8.2 Die Einteilung

Folgende Méglichkeiten heterogener Gleichgewichte
werden unterschieden:

Es liegt nur eine Komponente vor:

Stoff A selbst liegt in 2 Aggregatzustinden (Phasen)
vor. Es stellt sich ein heterogenes Gleichgewicht zwi-
schen der festen und der fliissigen Phase, der fliissi-
gen und der gasformigen Phase oder auch der festen
und der gasformigen Phase des Stoffes A ein.

Es liegen zwei oder mehr Komponenten vor:

Stoff A kann zwischen 2 Phasen verteilt werden, die
nicht immer mit dem Stoff A identisch sein miissen.
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So kann A in einem Lésungsmittel gelost, auf zwei
verschiedene Stoffe verteilt oder an einer Oberflache
adsorbiert werden.

2.8.3 Die Loslichkeit eines Feststoffes

2.8.3.1 Die Loslichkeit von lonenkristallen

Die Loslichkeit von lonenkristallen wurde bereits auf
S.55 besprochen. Der Auflosungsprozess wird grund-
sdtzlich durch Loésungsmittel begiinstigt, die sich gut
zwischen die geladenen Teilchen des lonenkristalls
»schieben* kénnen. Dadurch wird die Trennung der
Kationen und Anionen erleichtert. Gut geeignet fiir
diesen Zweck sind Losungsmittel, die selbst sehr po-
lar sind. Die Polaritdt wird oft {iber das Dipolmoment
u der Verbindungen angegeben. Es zeigt an, dass die
Ladungsschwerpunkte nicht zusammenfallen. Auch
aus der Dielektrizitdtskonstanten ¢ erhdlt man Hin-
weise auf die Polaritdt. Die Dielektrizitdtskonstante
ist eine stoffspezifische GrofRe, die einen Indikator fiir
die Polarisation der Molekiile darstellt.

Polare Losungsmittel besitzen hohe Dielektrizitats-
konstanten (z.B. Wasser, Ethanol, Ammoniak, Blau-
sdure). Uns interessiert vor allem das Wasser.

Die Loslichkeit von lonenkristallen ist eine sehr kom-
plexe Eigenschaft. Sie hdngt von der Gitterstruktur,
der Gitterenergie des lonenkristalls, der Dielektri-
zitdtskonstanten des Losungsmittels, dem Solvata-
tionsvermogen des Losungsmittels (bei Wasser:
Hydratationsvermégen) und von moglichen Folge-
reaktionen ab.

Wir konnten feststellen, dass die Loslichkeit von
anorganischen Salzen relativ gut untersucht ist.
Durch die tabellierten Werte der Loslichkeitspro-
dukte (s. Tab. 2.3, S. 56) erhdlt man quantitative Aus-
sagen liber die Loslichkeit.

2.8.3.2 Die Loslichkeit von Molekdilkristallen

Im Gegensatz zu lonenkristallen sind die Wechsel-
wirkungen zwischen den Gitterbausteinen des Mo-
lekiilgitters klein. Stoffe, deren Molekiile ein solches
Gitter aufbauen, haben relativ niedrige Schmelz-
punkte. Bei der Auflésung des Kristalls muss sich
das Losungsmittel wiederum zwischen die Gitter-
komponenten schieben. Dies funktioniert umso
leichter, je dhnlicher das Losungsmittel und die Git-
terkomponenten sind.

Ahnliches I8st sich in Ahnlichem.

Ist der zu lésende Stoff polar, verwendet man ein
polares Losungsmittel, ist er unpolar, ein unpolares
Losungsmittel. Polare Stoffe 16sen sich gut in Wasser,
sie werden deshalb auch als hydrophile (hydor
griech. Wasser, phileo griech. ich liebe) Substanzen
bezeichnet. Unpolare Stoffe sind hydrophob (phobeo
griech. ich vertreibe, ich jage in die Flucht), sie 16sen
sich schlecht in Wasser.

2.8.4 Die Verteilung einer Substanz zwischen
zwei Fliissigkeiten

Voraussetzung fiir die Entstehung eines heterogenen
Gleichgewichts ist, dass sich die beiden Fliissigkeiten
wenig oder gar nicht ineinander l16sen. GieBen Sie
zum Beispiel Ol und Wasser in ein GefiR, dann er-
halten Sie zwei Phasen: eine Wasser- und eine Ol-
phase. Wenn jetzt ein Stoff in dieses heterogene Ge-
misch gegeben wird, der in beiden Komponenten
unterschiedlich gut 16slich ist, wandern die Molekiile
zwischen beiden Phasen hin und her, bis in beiden
Phasen die durch die jeweilige Loslichkeit bedingte
Konzentration erreicht ist: Es herrscht ein Gleichge-
wicht. Dieses Gleichgewicht ist nicht statisch, da
standig Phaseniibergdnge mit gleicher Geschwindig-
keit erfolgen. Es handelt sich also um ein dynami-
sches Verteilungsgleichgewicht, fiir das folgende Be-
ziehung gilt (Nernst- Verteilungssatz).

C-
Oberphase
K = —berphase.

CUnmphasv

Ein hoher Wert von K bedeutet eine hohe Konzentra-
tion von A in der Oberphase nach Einstellung des
Verteilungsgleichgewichts. Der zu verteilende Stoff
hat also eine hohere Loslichkeit in der oberen Phase.
Bei K =1 verteilt sich der Stoff in beiden Phasen
gleich gut.

Wenn wir bei unserem Beispiel eines Wasser-Ol-Sys-
tems bleiben, dann wird das Ol mit der geringeren
Dichte die Oberphase bilden. Wenn wir dann in das
System eine Substanz geben, die gut fettldslich oder
lipophil ist (z. B. den Farbstoff Sudanrot), reichert sich
diese in der Oberphase an. Diese Tatsache nutzt man
fiir den Fettnachweis in der Histologie aus, denn
Sudanrot 16st sich bevorzugt in der Fettphase der
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Zelle. Diese Bestandteile farben sich dann intensiv
rot, die fettfreien Bestandteile bleiben hingegen farb-
los.

| Klinischer Bezug

Narkotika: Verteilungsgleichgewichte von Stoffen
zwischen zwei Flissigkeiten spielen beim Transport
von Substanzen im Organismus eine groRe Rolle.
Wenn Medikamente z. B. erst im Nervengewebe wirk-
sam werden sollen, missen sie eine gute Loslichkeit in
lipophilen Phasen aufweisen, damit sie aus der wdssri-
gen Phase (Blut) in das fettreiche Nervengewebe (iber-
treten konnen. Je hoher die Fettloslichkeit eines An-
asthetikums ist, desto hoher ist seine narkotische

Wirkung und umso geringer ist die benétigte Dosis.

2.8.5 Die Léslichkeit eines Gases in einer
Fliissigkeit

Das Verteilungsgleichgewicht einer gasformigen
Substanz zwischen der Gasphase und einer Fliissig-
keit beschreibt das Henry-Dalton-Gesetz: Die Los-
lichkeit eines Gases in einer Fliissigkeit hangt von
der Konzentration oder besser dem Druck des Gases
ab. Das Verhaltnis der Konzentrationen bzw. des Par-
tialdrucks des Gases und der Konzentration des Ga-
ses in der Fliissigkeit ist wieder konstant.

K( - Caas K = Pcas

Chliissigkeit Ci liissigkleit

Wenn der Druck des Gases erhoht wird, 16st sich dem
Prinzip des kleinsten Zwangs (s.S.46) folgend mehr
Gas in der Fliissigkeit, denn K muss konstant bleiben.
Die Verteilungskonstante ist wie alle Gleichgewichts-
konstanten von der Temperatur abhdngig. Mit zu-
nehmender Temperatur sinkt die Loslichkeit des Ga-
ses in einer Fliissigkeit.

L
., Diese Zusammenhédnge kann man sich gut an
einer Flasche mit kohlensdurehaltigem Mineral-
wasser klar machen. Beim Offnen der Flasche ist ein
Sprudeln zu beobachten, da der Druck im Innern
abnimmt, die Loslichkeit des Kohlendioxids da-
durch herabgesetzt wird und das Gas sofort in Form
von kleinen Blasen entweicht. Je hoher die Tempe-
ratur und je abrupter eine Flasche geéffnet wird,

desto heftiger entweicht das Gas und bringt damit
z.B. auch Sektkorken zum Knallen. Wenn die Sonne
auf die bereits gedffnete Flasche scheint, nimmt die
Loslichkeit des Gases in der Fliissigkeit zunehmend
ab. Warmes Mineralwasser schmeckt deshalb ab-
gestanden.

| Klinischer Bezug

Atmung: Das Henry-Dalton-Gesetz hat fiir alle atem-

physiologischen Vorgdnge Bedeutung. Wenn der
Sauerstoff-Partialdruck in der Einatmungsluft groRer
wird, steigt in der fliissigen Phase, also dem Blut, der
Sauerstoffgehalt. Diese Tatsache wird bei einer Sauer-
stoff-Uberdrucktherapie ausgenutzt.

Der Partialdruck des Sauerstoffs sinkt mit steigender
Hohe (z.B. Aufenthalt im Hochgebirge), d.h., die
Sauerstoffkonzentration im Blut und die korperliche
Leistungsfahigkeit nehmen ebenfalls ab. Der Organis-
mus passt sich den verdnderten Bedingungen nur
langsam an.

Stickstoff 16st sich unter hohem Druck sehr gut in Blut.
Wenn dieser Druck plétzlich nachlasst, sinkt die Los-
lichkeit schlagartig. Der Stickstoff bildet Gasblasen
(wie Sie es beim Offnen einer Mineralwasserflasche
beobachten), diese Gasblasen verlegen kleine Blutge-
faRe (Gasembolie). Deshalb miissen Taucher nach dem
Aufenthalt in gréReren Tiefen einen allmahlichen
Druckausgleich vornehmen, oder die Luft in den mit-
gefiihrten Flaschen darf keinen Stickstoff enthalten.
Dieser wird durch Helium ersetzt, das sich in Blut
praktisch nicht 16st und dadurch keine Blasen bilden
kann.

2.8.6 Die Adsorption

Viele Festkérper konnen Molekiile an ihrer Oberfld-
che binden (Adsorption). Es kommt zu einer Gleich-
gewichtskonzentration adsorbierter Teilchen. Wenn
die Wechselwirkungsenergie kleiner als 40 k]/mol ist,
spricht man von einer physikalischen Adsorption. Ist
sie deutlich grofer, handelt es sich um eine Chemi-
sorption. Physikalisch adsorbierte Stoffe werden bei
hoherer Temperatur wieder abgegeben (Desorption).
Bei kleinem Partialdruck steigt die adsorbierte
Menge fast linear an. Dann ndhert sie sich einem
Sdttigungswert. Dieser entspricht einer zusammen-
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zu Beginn des
Versuches

das Gleichgewicht
hat sich eingestellt

Niveaudifferenz
¢ proportional zum
! osmotischen Druck

Losung

H.0 semi- semipermeable
2 permeable H,0 Membran
Membran

Abb. 2.25 Die schematische Versuchsanordnung zur Osmose

hdngenden, monomolekularen Schicht des zu adsor-
bierenden Stoffes (Adsorptiv). AuBerdem ist die Ad-
sorption abhdngig von

= der Art des Substrats

= seiner Konzentration

= vom Lésungsmittel

= der Art und GrofRRe der Oberfldche

= der Temperatur.

Die Adsorption von Gasen an Oberflichen von Fest-
kérpern nutzt man z.B. in Atemfiltern. Adsorptions-
vorgdnge spielen neben Verteilungsgleichgewichten
in der Chromatographie eine grof3e Rolle (s.S.112).
Aktivkohle benutzt man als Adsorbens zur Aufnahme
von Giften aus dem Darm.

2.8.7 Gleichgewichte an Membranen

Alle Teilchen sind in stdndiger Bewegung. Sind die
Teilchen nicht gleichmdRig verteilt, dann wandern
sie, um diesen Konzentrationsunterschied auszuglei-
chen. Die Unordnung wird so erhoht. Den Ausgleich
des Konzentrationsgefalles bezeichnet man als Diffu-
sion (diffundere lat. ausbreiten, sich zerstreuen). Er
ist durch eine Zunahme der Entropie (s.S.43) ge-
kennzeichnet und lduft spontan ab. Membranen koén-
nen die Diffusion beeinflussen (membrana lat. Haut,
Pergament).

Die Diffusion ermdglicht z.B. den Gasaustausch in
der Lunge und in den Geweben. Die sauerstoffhaltige
Luft gelangt in den Alveolarraum der Lungenblds-
chen, die aus einer hauchdiinnen Gewebeschicht be-
stehen, durch die der Sauerstoff in das Blut diffun-
diert. Dort erfolgt eine Bindung an die Erythrozyten

des Hiamoglobins. In den Gewebekapillaren diffun-
diert der Sauerstoff in die Zellen und in die Mito-
chondrien, wo er in der Atmungskette verbraucht
wird.

2.8.7.1 Die Osmose

Stellen Sie sich folgende Versuchsanordnung vor:
Eine Kammer enthdlt ein Losungsmittel, eine zweite
die Losung eines Stoffes in dem gleichen Losungs-
mittel. Beide Kammern sind durch eine Membran
getrennt, die das Losungsmittel, aber nicht den ge-
l16sten Stoff hindurchldsst. Man spricht von einer
halbdurchldssigen oder semipermeablen Membran.
Der vorhandene Konzentrationsunterschied soll aus-
geglichen werden. Da die gelosten Teilchen nicht
durch die Membran passen, kann nur das Losungs-
mittel diffundieren. Nach einiger Zeit kann in der
Kammer mit der Losung eine VolumenvergréfSerung
beobachtet werden. Das Volumen steigt so lange, bis
der hydrostatische Druck p den weiteren Eintritt von
Losungsmittelmolekiilen verhindert. Es herrscht
Gleichgewicht, die Losungsmittelmolekiile wandern
gleich schnell in beide Richtungen durch die Mem-
bran. Diesen Vorgang bezeichnet man als Osmose
(osmos griech. Schieben, StoSen) (Abb. 2.25). Der hyd-
rostatische Druck entspricht dem osmotischen Druck
Posm, Unter dem man sich die Kraft vorstellen kann,
mit der die Losungsmittelmolekiile pro Flachenein-
heit in die Losung eindringen wollen.

Der Zusammenhang zwischen dem osmotischen
Druck posm und der Stoffmenge geloster Teilchen n
in einem bestimmten Volumen V wird durch das
van't-Hoffsche Gesetz beschrieben. Der osmotische
Druck steigt mit der Temperatur, bei konstanter Tem-
peratur nimmt er mit Zunahme der Teilchenkonzent-
ration zu. Deshalb nahm van't Hoff an, dass sich ge-
16ste Teilchen in hochverdiinnten Ldsungen wie
ideale Gase verhalten und verwendete die allge-
meine Gasgleichung zur Beschreibung des osmoti-
schen Drucks (Posm):

Allgemeine Gasgleichung: p-V=n-R-T

van't-Hoff'sches Gesetz: p, :%-R-T =cR.T

(R = Gaskonstante, T = Temperatur in K)



2 Chemische Reaktionen und chemisches Gleichgewicht Die heterogenen Gleichgewichte

Dieses Gesetz gilt fiir stark verdiinnte Losungen, bei
hohen Konzentrationen muss mit Aktivitdten
(s.S.55) gearbeitet werden.

Der osmotische Druck ist von der Natur des ge-
I6sten Stoffes vollig unabhangig. Er wird durch die
Stoffmenge n bzw. die Konzentration gel6ster Teil-
chen c bestimmt.

Wenn 1 mol eines Nichtelektrolyten (z. B. Glucose) in
24,81 Wasser gelost ist, betrdgt der osmotische Druck
der Losung bei 25°C100 kPa. Wenn jedoch 1 mol
Natriumchlorid gelost wird, liegen in der Losung
1 mol Natriumionen und 1 mol Chloridionen vor.
Die Stoffmenge und die Konzentration geloster Teil-
chen ist doppelt so grof. Deshalb ist auch der osmo-
tische Druck doppelt so grofd (posm =200kPa). Die
Dissoziation muss unbedingt beriicksichtigt werden.
In der Physiologie wird anstelle des Mols manchmal
mit dem Osmol gearbeitet. 1 Osmol ist die Stoff-
menge, in der 6,02 - 102> osmotisch wirksame Teil-
chen enthalten sind.
Die Osmolaritét ist die Konzentration, die sich aus
dem Quotienten der Stoffmenge osmotisch wirk-
samer Teilchen und dem Volumen der Lésung ergibt.
Die Osmolalitdt ist das Verhdltnis aus der Stoff-
menge osmotisch wirksamer Teilchen und der Masse
an reinem Losungsmittel. Eine Glucoselésung
c =0,1 mol[l (0,1 molar) ist auch 0,1 osmolar, eine
Natriumchloridlosung ¢ =0,1 mol/l ist aber 0,2 osmo-
lar.
= Losungen mit gleichem osmotischen Druck sind
isotonisch oder isoosmotisch.
= Ist der osmotische Druck einer Losung grofer als
der einer Vergleichslésung, ist sie hypertonisch
(hyper griech. oberhalb, mehr als; tonos griech.
Saite, Spannung).
= Eine hypotonische Losung hat einen geringeren
osmotischen Druck (hypo griech. unterhalb, un-
ter).
Da der osmotische Druck nur von der Anzahl der
geldsten Teilchen abhdngt, spricht man von einer
kolligativen Eigenschaft (colligare lat. zusammen-
binden, sammeln).
Auch die Dampfdruck-, die Gefrierpunktserniedri-
gung und Siedepunktserhéhung einer Losung im Ver-
gleich zum reinen Losungsmittel sind kolligative Ei-

genschaften. Sie spielen physiologisch eine eher
untergeordnete Rolle. Meist wird aber bei Losungen
nicht der osmotische Druck, sondern die Gefrier-
punktserniedrigung gemessen, aus der dann
Posm berechnet werden kann. So sinkt der Gefrier-
punkt von normalem Blutserum im Vergleich zu
Wasser auf -0,558°C, von verdiinntem Urin auf
-0,372 °C und von konzentriertem Urin auf -2,6 °C.
Durch osmotische Vorgdnge wird der Wasserhaus-
halt der Pflanze reguliert, denn der Zelldruck in
Pflanzen wird durch einen bestimmten, osmotisch
geregelten intrazelluldren Wassergehalt hervorgeru-
fen. Legt man Pflanzenzellen in eine hypertonische
Losung, wird den Zellen Wasser entzogen, es kommt
zur Schrumpfung. Ist die umgebende Losung hypo-
tonisch, bldhen sich die Zellen auf.

Auf diese Weise ldsst sich auch erkldren, warum Kir-
schen im Regen platzen und beim Zuckern von
Friichten sehr viel Saft freigesetzt wird. Die gleiche
Beobachtung gilt fiir menschliche Zellen. Erythrozy-
ten behalten ihre Gestalt in physiologischer Koch-
salzlésung (0,9 % NaCl). In konzentrierten Losungen
schrumpfen sie, in verdiinnten Lésungen quellen und
platzen sie.

| Klinischer Bezug

Diabetes mellitus: Die osmotische Diurese ist ein cha-

rakteristisches Merkmal beim Diabetes mellitus. Nor-
malerweise wird Glucose in der Niere vollstandig resor-
biert, sodass praktisch keine Glucose im Harn
nachweisbar ist. Beim Diabetes mellitus ist die Gluco-
semenge jedoch so groR, dass die Resorptionskapazi-
tat der Nierentubuli Giberfordert wird. Die Restglucose
behindert die Resorption von Wasser, das folglich aus-
geschieden werden muss.

2.8.7.2 Die Dialyse

Unter dem Begriff Dialyse versteht man die Stoff-
trennung an einer Membran nach der Teilchen-
grofle (Abb.2.26). Diese Membran ist fiir kleine Mo-
lekiile und Ionen, aber nicht fiir Makromolekiile oder
Kolloide durchldssig.

Das Dialyse-Verfahren kommt vor allem in der Neph-
rologie zur Blutreinigung zum Einsatz. Damit sich
kein Gleichgewicht einstellt, wird die Membran stdn-
dig von frischem Losungsmittel umspiilt. So kénnen
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Membran
) Blut
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Dialyseflissigkeit
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Q@ s Kochsalzlosung
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() =Proteine

@ =niedermolekulare harnpflichtige Substanzen

Abb. 2.26 Die schematische Darstellung einer Dialyse

10Na*

10c”

Raum 1 < Raum 2

Einfiillen der Lisung: Start

Abb. 2.27 Vor der Ausbildung des Gibbs-Donnan-Gleichge-
wichts (Pr~ = Proteinat)

6Na* 9Na*
6Cl” oaar
0 S5Pr-
Raum 1 Raum 2

etwas spater: Gibbs-Donnan-Gleichgewicht

Abb. 2.28 Das Gibbs-Donnan-Gleichgewicht hat sich einge-
stellt

niedermolekulare Schlackenstoffe des Organismus
(z.B. Harnstoff) laufend entfernt werden.

2.8.7.3 Die Gibbs-Donnan-Gleichgewichte

Gibbs und Donnan untersuchten Gleichgewichte an
Membranen, die fiir grof3e lonen eine Barriere dar-
stellen, kleine lonen aber passieren lassen.

Stellen Sie sich ein Gefdf$ vor, das links eine Natrium-
chloridldsung (Raum 1 in Abb.2.27) und rechts eine
Natriumproteinatlésung (Raum 2 in Abb. 2.27) enthdlt
(physiologisch liegen Proteine als Anionen vor).
Beide Bereiche sind durch eine semipermeable
Membran getrennt, die die Natrium- und Chloridio-
nen, aber nicht die Proteinanionen hindurchldsst.
Die Chloridionen wandern entsprechend des Kon-
zentrationsgefdlles in Raum 2 und nehmen wegen
der Elektroneutralitdit Natriumionen mit. In zuneh-
mendem MafR setzt eine Riickdiffusion ein, bis sich
ein Gleichgewicht (Abb. 2.28) einstellt. Fiir dieses gilt:

CNa’ (1) Ca— (1) = CNa’ )" Ca— (2)

Der Gleichgewichtszustand ist auch dadurch charak-
terisiert, dass in beiden Rdumen Elektroneutralitdt
herrscht, die Ionenarten sind aber ungleich verteilt
und auch die Teilchenkonzentration ist unterschied-
lich. Deshalb ist der osmotische Druck in Raum 2
hoher. Das ist eine physiologisch eindrucksvolle Si-
tuation, denn Raum 1 ist nichts anderes als der Extra-
zellular-, Raum 2 der Intrazellularraum. Wasser
wiirde also stidndig in das Zellinnere drangen. Des-
halb besitzt jede Zelle des menschlichen Organismus
ein lonentransportsystem, die Natrium-Kalium-
Pumpe, die unter Umwandlung von Stoffwechsel-
energie Natriumionen zuriick in den Extrazellular-
raum transportiert und Kaliumionen in die Zelle hi-
neinschafft. Die Kaliumionen folgen dann aber
wieder dem Konzentrationsgefdlle und diffundieren
aus der Zelle heraus. Es entsteht ein Membranpoten-
zial. Im Inneren der Zelle iiberwiegt die negative
Ladung, als Folge treten auch Chloridionen aus. Letzt-
endlich wird so der Eintritt von Wasser in die Zelle
verhindert.

Die Potenzialdifferenz an einer Zellmembran betragt
im Ruhezustand etwa -87 mV, wobei die Kalium-
ionenkonzentration im Intrazellularraum 30-mal ho-
her als im Extrazellularraum ist.
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@

x Check-up

v Machen Sie sich anhand einiger Beispiele den
Zusammenhang zwischen der Polaritdt einer
Verbindung und der Polaritdt eines geeigne-
ten Losungsmittels noch einmal klar. Beachten
Sie auch, wie sich eine Substanz zwischen

zwei Fliissigkeiten verteilt und wie sich ein
Gas in einer Fliissigkeit l6st.

v Wiederholen Sie die Begriffe Osmose, Dialyse
und Donnan-Gleichgewicht.
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3 Grundlagen der
organischen Chemie

Der Begriff organische Chemie bezeichnet die Che-
mie der Kohlenstoffverbindungen. Einige Kohlen-
stoffverbindungen werden jedoch der anorganischen
Chemie zugeordnet (z.B. Kohlenstoffoxide, Kohlen-
sdure und ihre Salze, Cyanwasserstoff und seine
Salze). Heute sind etwa 15 Millionen Kohlenstoffver-
bindungen bekannt. Produkte der organischen Che-
mie, wie Kunststoffe, synthetische Fasern, Kaut-
schukprodukte und Kraftstoffe, spielen eine grof3e
Rolle im Alltag. Reaktionen organischer Verbindun-
gen bilden die Grundlage aller Lebensvorgange und
sind deshalb fiir den angehenden Mediziner von gro-
Ber Bedeutung.

3.1 Die Bindungsverhaltnisse am
Kohlenstoffatom

.

2+ Lerncoach
Fiir dieses Kapitel benétigen Sie lhre Kennt-
nisse der aus dem Periodensystem der Ele-
mente ableitbaren GesetzmiRigkeiten. Uber-
legen Sie sich vorab, welche Eigenschaften
man fiir das Kohlenstoffatom erwarten kann.
Es kann hilfreich sein, wenn Sie sich dazu die
Elektronenkonfiguration des Kohlenstoff-
atoms aufschreiben.

3.1.1 Der Uberblick

Wir wollen nun anhand eines Modells die Vierbin-
digkeit des Kohlenstoffatoms sowie das Auftreten
von Einfach-, Doppel- und Dreifachbindungen erkla-
ren. Auch die besondere Stabilitdt einiger Systeme
mit mehreren Doppelbindungen wird besprochen.

3.1.2 Die Eigenschaften des Elements
Kohlenstoff

Kohlenstoff ist vierbindig, hat die Ordnungszahl 6
und steht in der 14. Gruppe (4. Hauptgruppe) des
Periodensystems (s.S.17). Es zeigt keine Tendenz
zur lonenbildung. Fiir die Chemie des Kohlenstoffs
sind Atombindungen charakteristisch, wobei diese
nicht nur mit Atomen anderer Elemente, sondern
auch mit weiteren C-Atomen ausgebildet werden.

Kohlenstoff hat die groRte Tendenz unter allen Ele-
menten, mit sich selbst Bindungen einzugehen.

Dabei kdnnen kettenformige unverzweigte oder ver-
zweigte, aber auch ringférmige Strukturen entste-
hen. Die Bindungsstdrke zwischen den Kohlenstoff-
atomen ist aullerdem verschieden. Es kdnnen sich
sog. Einfach-, Doppel- oder Dreifachbindungen aus-
bilden.

3.1.3 Das Hybridisierungsmodell
Die Elektronenkonfiguration des Kohlenstoffatoms
lautet:

1% 2s% 2 p? oder ausfiihrlich 1s? 2s? 2 p,' 2p,!

Kohlenstoff verfiigt also iiber 4 Valenzelektronen. Ge-
maR den quantenchemischen Bindungsmodellen ist
es energetisch sinnvoll, wenn Orbitale iiberlappen,
die mit einem Elektron besetzt sind. (s.S.29). Das
sind in diesem Fall die beiden p-Orbitale (p,- und
py-Orbital).

Dieses Modell erklart die Vierbindigkeit des Kohlen-
stoffatoms jedoch nicht, denn so kdonnten nur zwei
Atombindungen und eventuell noch eine koordina-
tive Bindung ausgebildet werden. Die experimentel-
len Befunde belegen aber vier vollig gleichwertige
Bindungen! Deshalb wurde das Hybridisierungsmo-
dell entwickelt, das ebenfalls auf quantenchemischen
Grundlagen basiert. Auf die genaue Herleitung wird
hier verzichtet, es sei nur daran erinnert, dass ein
Orbital nichts anderes als eine mathematische Funk-
tion ist, die man zur Beschreibung des Elektrons
nutzt, das sowohl Wellen- als auch Teilcheneigen-
schaften aufweist (s.S.12). Mathematische Funk-
tionen kann man unter bestimmten Bedingungen
transformieren - das gleiche gilt also auch fiir die
Orbitale.

3.1.3.1 Die sp>-Hybridisierung

Das Modell beinhaltet eine Transformation des ku-
gelsymmetrischen s- und der drei hantelférmigen,
zueinander rechtwinklig stehenden p-Orbitale des
Kohlenstoffatoms. Aus den vier Orbitalen des Koh-
lenstoffatoms (kugelsymmetrisches s- und drei han-
telférmige, zueinander rechtwinklig stehende p-Or-
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Abb. 3.1 Die Elektronenkonfiguration des Kohlenstoffatoms
vor und nach der Hybridisierung und die raumliche Darstellung
der Orbitale

Abb. 3.2 Optimale Anordnung der sp>-Hybridorbitale

bitale) werden vier neue, energetisch gleichwertige
Orbitale erzeugt. Man bezeichnet sie als sp>-Hybri-
dorbitale (hibrida lat. Mischling). Die Form der Hyb-
ridorbitale stellt eine Kombination aus s- und p-Or-
bitalen dar in Form einer asymmetrischen Hantel
(Abb.3.1).

Da die vier Orbitale mit je einem Elektron ,besetzt*
werden, orientieren sie sich so, dass der Abstand der
Orbitale zueinander so grofd wie mdglich ist. Das ist
dann der Fall, wenn sie in die Ecken eines regelma-
Rigen Tetraeders zeigen. Im Schwerpunkt befindet
sich der Atomkern. Der Winkel zwischen den Achsen
der Orbitale betragt 109,5° (Abb.3.2) und wird als
Tetraederwinkel bezeichnet. Jedes der vier Orbitale
kann jetzt mit einem anderen Orbital Giberlappen
und eine Atombindung bilden.

3.1.3.2 Die sp2- und sp-Hybridisierung

Man kann bei der mathematischen Transformation
auch weniger Orbitale beriicksichtigen.

Werden nur das s-Orbital und zwei p-Orbitale trans-
formiert, erhdlt man drei sp-Hybridorbitale. Ein p-
Orbital bleibt unverdndert. Die drei energetisch
gleichwertigen sp?-Hybridorbitale liegen in einer
Ebene und bilden einen Winkel von 120 ° zueinander.
Dann ist die AbstoBung der Orbitale am geringsten.
Das nicht hybridisierte p-Orbital steht senkrecht zu
dieser Ebene (Abb.3.3).

Zwei sp-Hybridorbitale entstehen aus einem s- und
einem p-Orbital, zwei p-Orbitale werden nicht hyb-
ridisiert. Die sp-Hybridorbitale bilden einen Winkel
von 180° zueinander. Die beiden p-Orbitale stehen
senkrecht zueinander und zu den sp-Orbitalen
(Abb.3.3).

Die Anzahl der Hybridorbitale muss mit der Anzahl
der transformierten Orbitale tibereinstimmen.

3.1.4 Das Modell der o- und der T-Bindung
Die aufgefiihrten Hybridisierungsmodelle ermogli-
chen das Verstindnis der Bindungen, die das Kohlen-
stoffatom eingehen kann.

Die einfachste organische Verbindung ist das Methan
(CH,). Vier Wasserstoffatome gehen mit einem sp>-
hybridisierten Kohlenstoffatom eine Bindung ein. Die
rdumliche Darstellung ergibt sich aus der tetraedri-
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s-Orbital des H-Atoms

sp>-Hybridorbital
des C-Atoms

Abb. 3.4 Das Energieniveauschema und die Orbitaldarstellung fiir Methan

schen Anordnung der sp*-Hybridorbitale. Diese
yiberlappen“ jeweils mit dem s-Orbital von einem
der vier Wasserstoffatome (Abb. 3.4).

Auch die Bindung zwischen zwei sp>-hybridisierten
C-Atomen ldsst sich so verstehen. Es kommt zu einer
Uberlappung zwischen je einem sp>-Orbital beider
Kohlenstoffatome. Die einfachste Verbindung dieser
Art ware das Ethan C,Hg. Die verbleibenden Hybrid-
orbitale iiberlappen mit den s-Orbitalen der sechs
Wasserstoffatome (Abb. 3.5).

Der Winkel zwischen einer CH- und der CC-Bindung
betrdgt 109,5°. Die von uns im Folgenden hdufig
verwendete vereinfachte Darstellung fiir das Ethan

ist also nur die Projektion in die Papierebene. Es
handelt sich dabei um nichts anderes als die auf
S.26 besprochenen Lewis-Formeln. Zur richtigen
rdumlichen Wiedergabe kann z.B. die Keilstrichpro-
jektion (s.S.96) benutzt werden.

e =]
q.“, Sie haben sicher gemerkt, dass lhr raumliches
Vorstellungsvermégen gefordert ist. Zum besseren
Verstandnis kénnen Sie sich auch Modelle aus
Knetmasse und Streichhoélzern selbst herstellen.
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s-Orbital des H-Atoms

sp>-Hybridorbital
des C-Atoms

Keil-Strich-Projektion

einfache Strukturformel

H H H M
I ] Hal
H=C=C—H ": =G
1 ;
H H H \-1

Abb. 3.5 Darstellung der Orbitale im Ethan im Vergleich mit
der Struktur in einfacher und Keilstrich-Darstellung (s. S. 96)

Wenn man sich die Uberlappung der s-Orbitale des
Wasserstoffatoms und der Hybridorbitale der Koh-
lenstoffatome oder auch die Uberlappung zwischen
den sp>-Hybridorbitalen anschaut, stellt man fest,
dass die Wechselwirkung auf der Kernverbindungs-
linie am groften ist. Diese starke Wechselwirkung
erkennt man an einer hohen Elektronendichte zwi-
schen den Kohlenstoffatomen, sie ist rotationssym-
metrisch. In diesem Fall spricht man von einer o-
Bindung. Da die Elektronegativitit von Kohlenstoff
und Wasserstoff anndhernd gleich ist, befindet sich
der Bereich hochster Elektronendichte etwa in der
Mitte zwischen beiden Kernen.

Die g-Bindung ist rotationssymmetrisch, die starks-
te Uberlappung erfolgt zwischen den Atomkernen,
dort ist die Elektronendichte am gréRten.

Das Modell der sp?-Hybridisierung muss man heran-
ziehen, um die Verhdltnisse im Ethen (C;H,4) zu ver-
stehen. Es kommt zu einer Uberlappung von je einem
Hybridorbital beider Kohlenstoffatome. AuRerdem
tiberlappen je zwei Hybridorbitale mit den s-Orbita-
len der Wasserstoffatome. Es treten alle Merkmale
einer o-Bindung auf. Deshalb spricht man auch von
einem o-Bindungsgeriist, das eine Ebene aufspannt
(Abb. 3.6).

Die nicht in die Hybridisierung einbezogenen p-Or-
bitale der Kohlenstoffatome stehen senkrecht zu die-
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sp?-hybridisiertes
Orbital des C-Atoms

nicht hybridisiertes
p-Orbital des C-Atoms

s-Orbital des

eine
n-Bindung

Ebene der

! o-Bindung
o-Bindungen

Abb. 3.6 Orbitaldarstellung im Ethen

ser Ebene. Bei der Wechselwirkung der sp2-Orbitale
der Kohlenstoffatome kommt es zwangsldufig auch
zu einer Wechselwirkung der p-Orbitale ober- und
unterhalb der Ebene, die aber schwdécher ausfdllt. Das
Ausmaf der Uberlappung ist geringer, folglich auch
die Starke dieser Bindung (m-Bindung). Tritt neben
einer 0-Bindung eine m-Bindung auf, spricht man von
einer Doppelbindung.

Eine m-Bindung entsteht durch die Uberlappung
zweier p-Orbitale und ist nicht frei drehbar. Sie
kann gewohnlich nicht allein, sondern nur in Kom-
bination mit einer 3-Bindung auftreten!

Bei sp- hybridisierten Kohlenstoffatomen tiberlappen
je zwei der nicht hybridisierten p-Orbitale, und zwar
die rdumlich zueinander passenden. Dann kommt es
neben der o-Bindung zur Ausbildung von zwei 7-
Bindungen (Dreifachbindung).

Die Elektronendichte zwischen den Kohlenstoffato-
men nimmt also von der Einfach- iiber die Doppel-
zur Dreifachbindung zu. Damit verbunden ist eine
Steigerung der Reaktivitit. Die Bindungsenergie
nimmt in dieser Reihenfolge selbstverstdandlich zu,
wobei der Anteil der o-Bindung an der Bindungs-
energie prozentual am groften ist. Aufgrund der
starkeren Wechselwirkung nimmt in dieser Reihen-
folge die Bindungsldnge ab (Tab.3.1).

3.1.5 Die konjugierten Doppelbindungen

Bei Verbindungen mit mehreren Doppelbindungen

ist folgendes zu beachten:

= Sobald mehr als eine Einfachbindung und somit
ein sp>-hybridisiertes C-Atom zwischen den sp-
hybridisierten C-Atomen liegt, die fiir die Ausbil-
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Mabelle 3.1

Bindungsenergie und Bindungsldnge zwischen C-Atomen

Bindungstyp Bindungs- Bindungs-
energie kj/mol lange pm

C-C: o-Bindung 346 153

C=C: g-Bindung + 602 134

m-Bindung

C=C: o-Bindung 836 121

+2 m-Bindungen

dung der Doppelbindung verantwortlich sind,
spricht man von isolierten Doppelbindungen.
= Wenn von einem C-Atom zwei Doppelbindungen
ausgehen, werden diese als kumuliert (cumulare
lat. anhdufen) bezeichnet (Abb.3.7). Das Kohlen-
stoffatom ist also in diesem Fall sp-hybridisiert.
= Treten Doppel- und Einfachbindungen alternie-
rend auf, handelt es sich um konjugierte (coniu-
gare lat. verbinden) Doppelbindungen (s. Abb. 3.7).
Bei konjugierten Doppelbindungen treten quali-
tativ neue Eigenschaften auf, die man aber mit
dem Hybridisierungsmodell verstehen kann.
Im Buta-1,3-dien sind alle C-Atome sp?-hybridisiert.
Es kommt zu einer Uberlappung der sp2-Orbitale
zwischen den C-Atomen und zu einer Uberlappung
der sp?- und der s-Orbitale der Wasserstoffatome in
Form von o-Bindungen. Das bedeutet, dass die Kern-
verbindungslinien zwischen den 4 C-Atomen und
zwischen den C-Atomen und den jeweiligen H-Ato-
men in einer Ebene liegen (Abb. 3.8).
Alle vier nicht hybridisierten p-Orbitale stehen senk-
recht zu dieser Ebene und treten im Sinn einer m-
Bindung in Wechselwirkung. Diese Wechselwirkung
erfolgt nun nicht nur zwischen den p-Orbitalen des 1.
und 2. C-Atoms und des 3. und 4. C-Atoms. Auch
zwischen dem p-Orbital des 2. und 3. C-Atoms findet
eine Uberlappung statt. Die n-Bindung ist also nicht
genau zwischen dem 1. und 2. sowie dem 3. und 4. C-
Atom lokalisiert, die Doppelbindungen sind delokali-
siert. Die C2-C3-Bindung ist mit 146 pm etwas kiir-
zer als eine Einfach-, aber doch ldnger als eine Dop-
pelbindung (vgl. Tab.3.1).
Das fiktive Buta-1,3-dien mit lokalisierten, also zwi-
schen C1 und C2 bzw. C3 und C4genau fixierten
Doppelbindungen ist instabiler als das real vorhan-
dene.

sp® sp? spP sp? sp?
H;C=CH—CH;—CH;—CH;—CH;—CH;—CH=CH;
Nona-1,8-dien

isoliert

konjugiert H,C=CH—CH=CH,
Buta-1,3-dien

kumuliert HzC=C=CH;
Propadien

Abb. 3.7
gen

Isolierte, konjugierte und kumulierte Doppelbindun-

Abb. 3.8 Darstellung der nicht hybridisierten p-Orbitale und
deren Wechselwirkung im Buta- 1,3-dien

@ =
H;C—CH=CH—CHj;

HC=CH—CH=CH;

',

=}
HaC—CH=CH—CH;

Abb. 3.9 Mesomere Grenzstrukturen von Buta-1,3-dien

Die Delokalisierung bedeutet einen Energiegewinn
im Vergleich zur hypothetischen Struktur mit loka-
lisierten Doppelbindungen. Man spricht von Delo-
kalisierungs- oder Resonanzenergie.

Die Delokalisation der Doppelbindung kann man
durch mesomere Grenzstrukturen (s.S.27) darstellen
(Abb.3.9).

3.1.5.1 Die Bindungsverhéltnisse im Benzen

Auch im Benzen (CgHg) sind alle Kohlenstoffatome
sp2-hybridisiert (der noch haufig benutzte Trivial-
name ,.Benzol“ wird hier nicht mehr verwendet, son-
dern der in der [IUPAC-Nomenklatur festgelegte sys-
tematische Name). Be Uberlappung der sp?-Orbitale
der C-Atome ergibt sich ein regelmaRiges Sechseck.
Senkrecht zu dieser Ebene stehen sechs nicht hybri-
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m 2 3

Abb. 3.10 Die nicht hybridisierten p-Orbitale und deren Wech-
selwirkung sowie die verschiedenen Formelschreibweisen fiir
Benzen

disierte p-Orbitale, deren Wechselwirkung eine
Elektronenwolke ergibt. Diese Wolke ist vollig
gleichmdfig oberhalb und unterhalb der Ebene ver-
teilt. Dieser Zustand ist energetisch wiederum giins-
tiger als der fiktive mit drei lokalisierten Doppelbin-
dungen. Die Differenz zwischen der Energie des
fiktiven Benzens mit drei lokalisierten Bindungen
und der Energie des Benzens mit delokalisierten Bin-
dungen (Delokalisierungsenergie) ist deutlich gro3er
als im Butadien, da in den mesomeren Strukturen des
Benzens (Abb.3.10) keine Formalladungen auftreten,
wie es aber bei Butadien (Abb.3.9) der Fall ist. Weder
Formel 1 noch Formel 2 in Abb.3.10 beschreiben die
Struktur des Benzens richtig. Dazu sind beide For-
meln noétig, die durch den Mesomeriepfeil verkniipft
werden miissen. Man kann aber auch Formel 3 ver-
wenden. Die Bindung zu den Wasserstoffatomen
wird oft nicht mit angegeben, aus der Vierbindigkeit
des C-Atoms geht aber zwangsldufig hervor, dass bei
dieser vereinfachten Darstellung die Wasserstoff-
atome gedanklich zu ergdnzen sind.

Auch experimentell wurde bestdtigt, dass alle Bin-
dungen im Benzen gleich sind, ihre Bindungsldnge
liegt mit 139 pm zwischen der Einfach- und der
Doppelbindung. Die Bindungsverhaltnisse im Benzen
werden oft als aromatischer Zustand bezeichnet. Die-
ser tritt in planaren cyclischen konjugierten Syste-
men mit (4 n+ 2) 7i- Elektronen auf und fiihrt zu einem
eigenstdndigen Reaktionsverhalten (s.S.130).

s #)

x Check-up

v Wiederholen Sie den Zusammenhang zwi-
schen den einzelnen Hybridisierungsmodellen
und den jeweils zwischen den Hybridorbitalen
auftretenden Winkeln. Beachten Sie dabei,
dass diese Winkel hdufig bei der Darstellung

der Verbindungen nicht beriicksichtigt wer-
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den - fiir das raumliche Verstdndnis sind diese
Winkel aber Voraussetzung.

v Verdeutlichen Sie sich noch einmal den Un-
terschied zwischen einer d- und einer 1-Bin-
dung.

v Zum Uben kénnen Sie die Hybridisierung aller
C-Atome in folgenden Verbindungen angeben
(Abb.3.11) (Losung s. S. 202):

0
#
mC=C—Ci H3C—C=C—CH=CH—CH; [:j
H H
a b c
Abb. 3.11 Beispiele zur Hybridisierung

3.2 Die Einteilung und die
Nomenklatur organischer
Verbindungen

I

<« Lerncoach

= |n diesem Kapitel begegnen Sie einer Vielzahl
verschiedener Stoffklassen und Formeln.
Konzentrieren Sie sich beim Lernen auf das
Erkennen der wichtigsten Stoffklassen anhand
funktioneller Gruppen. Lernen Sie keinesfalls
Summenformeln, da diese keine Hinweise auf
die charakteristischen Gruppen der Verbin-
dung zulassen.

=  Chemie versteht man nur tber die Strukturen.
Einige einfache Strukturfomeln sollten Sie fiir
die jeweilige Stoffklasse parat haben. Legen
Sie sich beispielsweise einen Zettel neben
das Buch und notieren Sie die Strukturformel
und den Namen. Spater konnen Sie sich damit
kontrollieren.

3.2.1 Der Uberblick

Die Vielfalt organischer Verbindungen zwingt form-
lich dazu, ein Einteilungssystem zu finden. Meist
reicht es aus, eine Zusammenfassung nach den Ei-
genschaften vorzunehmen (z. B. zu Farbstoffen, ober-
flachenaktiven Stoffen, makromolekularen Verbin-
dungen). Aber um tiefer in die organische Chemie
einzudringen, muss man die Struktur der Verbin-
dung - also die Anordnung der Atome - als Klassifi-
zierungsmerkmal beriicksichtigen. AuBerdem miis-
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unverzweigt verzweigt alicyclisch
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gesittigt ungesittigt
|
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Verbindung mit Verbindung mit
Doppelbindung(en) Dreifachbindung(en)

aromatisch

Verbindung mit Doppel- und
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Abb. 3.12 Klassifizierung der Kohlenwasserstoffe

sen die Verbindungen eindeutig durch einen Namen
charakterisiert werden.

3.2.2 Die Klassifizierung organischer
Verbindungen

3.2.2.1 Die Kohlenwasserstoffe (vgl. S. 125)
Zur Gruppe der Kohlenwasserstoffe gehoren alle Ver-
bindungen, die ausschlieBlich aus Kohlenstoff- und
Wasserstoffatomen bestehen. Dabei kann es sich um
kettenfoérmige oder ringférmige Strukturen handeln,
folglich unterscheidet man:
= kettenformige oder aliphatische Verbindungen

e verzweigte und

® unverzweigte Verbindungen
= ringformige oder cyclische Verbindungen

e aromatische und

e alicyclische Verbindungen.
Die kettenférmigen und die alicyclischen Kohlenwas-
serstoffe unterteilt man auBerdem in gesattigte (es
treten nur Einfachbindungen auf) und ungesattigte
Verbindungen. (Abb. 3.12, Tab. 3.2).
Eine Klassifizierung kann nur bei einfachen Verbin-
dungen leicht vorgenommen werden, bei groRen
Molekiilen, die gerade fiir die Biochemie wichtig
sind, werden hdufig Teilstrukturen klassifiziert.

3.2.2.2 Die Kohlenwasserstoffe mit
Heteroatomen

Viele organische Verbindungen enthalten neben

Kohlenstoff und Wasserstoff weitere Elemente (sog.

Heteroatome). Die wichtigsten Heteroatome sind die

Halogene,

Schwefel.

Diese von den Kohlenwasserstoffen abgeleiteten De-

rivate werden durch die allgemeine Formel R-X, ge-

legentlich auch R-X-R beschrieben.

= Xist die das Heteroatom enthaltende funktionelle
Gruppe (die funktionellen Gruppen fiihren zu spe-
ziellen physikalischen und chemischen Eigen-
schaften, die fiir die ganze Verbindungsklasse
charakteristisch sind).

= R beschreibt den nur aus C und H bestehenden
organischen Rest, den man als Alkylrest bezeich-
net. Wenn dieser Rest von einem Benzenring ab-
geleitet ist, hei3t er Arylrest. Gelegentlich werden
Sie auch die Bezeichnung , Acylrest“ finden. Dabei
handelt es sich um eine Sammelbezeichnung fiir
die Gruppe R-C=0, wobei R ein Alkyl- oder Aryl-
rest ist.

Tab.3.3 zeigt die wichtigsten Stoffklassen mit der

charakteristischen funktionellen Gruppe.

Sauerstoff, Stickstoff, Phosphor und

L
M Esist wichtig, dass Sie in komplexen Mole-
kiilen einzelne funktionelle Gruppen erkennen
konnen. Das gehort zu den Topthemen des
Physikums. Ein Beispiel ist in Abb. 3.19 auf

S. 99 dargestellt.

Neben Kkettenformigen und ringférmigen Kohlen-
wasserstoffen und deren Derivaten bilden die hete-
rocyclischen Verbindungen die dritte grofSe Gruppe
organischer Substanzen. Es handelt sich auch hier um
cyclische Verbindungen, die aber neben den Kohlen-
stoffatomen Heteroatome wie z.B. Sauerstoff, Stick-
stoff oder Schwefel enthalten (Tab.3.4).

3.2.3 Die Strukturdarstellung

In der organischen Chemie ist es {iblich, die Struk-
turformel der Verbindung anzugeben. Die Summen-
formeln sind nur im Zusammenhang mit analyti-
schen Untersuchungen interessant, sie erlauben
keine automatischen Riickschliisse auf mogliche
Reaktionen und sind aulRerdem nicht eindeutig.

Die Verwendung der Summenformel C;HgO gibt also
nur einen Hinweis auf die elementare Zusammen-
setzung. Ob es sich um Ethanol C,Hs0H oder um
Dimethylether CH30CH3 handelt, erfihrt man aus-
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[abelle 3.2

Beispiele fiir Kohlenwasserstoffe

Stoffklasse

Strukturbeispiel

Name und Vorkommen bzw. Bedeutung

unverzweigter gesattigter Kohlenwasserstoff

verzweigter gesattigter Kohlenwasserstoff

unverzweigter ungesattigter Kohlenwasserstoff

mit einer Doppelbindung

verzweigter ungesattigter Kohlenwasserstoff
mit Doppelbindungen

unverzweigter ungesattigter Kohlenwasserstoff

mit einer Dreifachbindung

alicyclische gesattigte
Verbindung

alicyclische ungesittigte Verbindung
mit einer Doppelbindung

aromatische Verbindung

HHHH
HHHH
CHy
||.(—f—(|1.
CHy
HC=CH,

HC=C—CH=CH,
CH,
HC=CH

Butan
wird aus Erdol gewonnen, ist wichtiges
Heizgas

2,2-Dimethyl-propan/
Neopentan, in geringen Mengen im Erdél
vorhanden

Ethen/Ethylen

groRtes organisches Massenprodukt der
chemischen Industrie, natiirliches Vorkom-
men in Pflanzen als Hormon

2-Methyl-buta- 1,3-dien/Isopren
Baustein des Naturkautschuks

Ethin/Acetylen

tritt bei der trockenen Destillation von
Steinkohle auf, wichtiger Ausgangsstoff fiir
die Synthese

Cyclohexan

Grundkorper fir viele Naturstoffe, aber auch
Grundlage fiir die Produktion von Nylon und
Perlon

Cyclohexen
Grundkérper der in Pflanzen einer japani-
schen Anisart vorkommenden Shikimisdure

Benzen

wichtiges Ausgangsprodukt fiir die Herstel-
lung von Farbstoffen, Insektiziden oder Phar-
maka

Mtabelle 3.3

Beispiele fiir funktionelle Gruppen

Stoffklasse

allgemeine Formel

Bezeichnung der
funktionellen Gruppe

Beispiel

Halogenkohlenwasserstoffe

Alkohole R=

Phenole R=

R-X mit X = F, Cl, Br oder |

Halogengruppe

Hydroxygruppe

Hydroxygruppe

(R = aromatischer Ring/

Arylrest)

Ether R—

Alkoxygruppe

1-Brom-1-chlor-2,2,2-trifluor-ethan/
Halothan (Inhalationsnarkotikum)

H

11
—C=C=

11

Ethan-1,2-diol/Ethylenglykol
(Frostschutzmittel)

CHy—

]

CH;—

Phenol (wichtiges Synthese-
ausgangsprodukt)

Ethoxyethan/Diethylether
(Losungsmittel, Narkotikum)
HC=CHy=
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| Tabelle 3.3 (Fortsetzung)

Beispiele fiir funktionelle Gruppen

Stoffklasse allgemeine Formel Bezeichnung der Beispiel
funktionellen Gruppe
Aldehyde Carbonyl- (Formyl-)gruppe Ethanal/Acetaldehyd (wichtiges Zwi-
R= schenprodukt beim biochemischen
Zuckerabbau)
I‘I;( o
Ketone R R Carbonyl- (oxo-)gruppe Propanon/Aceton (tritt bei Diabetes
mellitus als anomales Stoffwechselpro-
dukt auf)
HC— \
CHy
Carbonsduren Carboxylgruppe Ethansdure/Essigsaure (wichtigste,
R— schon seit dem Altertum bekannte
Carbonsaure)
Hy(C=
Carbonsdureester Estergruppe Ethansdure-| Essigsdureethylester/
R— Ethylacetat (L6sungsmittel)
HyC—
Carbonsaurethioester Thioestergruppe Ethanthiosduremethylester/Thioessig-
R— sduremethylester (Verwendung in der

analytischen Chemie)

HC -

Carbonsdureamide Amidgruppe Ethansdureamid/Acetamid (Losungs-
mittelzusatz)

H[("

Thiole R— Mercapto-/Sulfanylgruppe  Methanthiol/Sulfanylmethan/Methyl-
mercaptan (verursacht den Geruch von
gekochtem Kohl)

HyC—

Sulfane/Thioether R=5—R Alkylthiogruppe Bis(2-chlorethyl)-sulfid/sulfan(Lost

(Sulfide) oder Senfgas, stark kanzerogen wir-
kender Kampfstoff)
CI—CHy—CHy—=5—CH;—CH—Cl

Sulfonsduren R— Sulfogruppe Methansulfonsdure (Alkylsulfonsauren
sind gute Netzmittel, deshalb in Spdil-
und Reinigungsmitteln)

HE—

Amine R=N Aminogruppe 1,4-Diaminobutan/Tetramethylendia-
min/Putrescin (Duftbestandteil der

Bliiten einiger Aronstabgewdchse)

N=CHy—CHy—CH;—CH;—N

Nitroverbindungen R=? Nitrogruppe Nitromethan (wichtiger Ausgangsstoff
fiir Synthesen)
M=
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[Mabelle 3.4

Beispiele fiir Heterocyclen (s.a.S. 158)

Heterocyclus  Name Naturstoff, der
diese Struktur
enthalt

H Imidazol Histidin
(N
)
L J
N Pyridin NAD, Nicotin
<
N Pyrimidin Pyrimidinbasen der
- m Nukleinsduren
N
H Indol Tryptophan
& N
& 4
NF N Purin Purinbasen der
K | \> Nukleinséuren
.
N
H
O Tetrahydropyran Pyranosen
(0]
{ } Tetrahydrofuran Furanosen
0
g ? Furan als hydrierte Form in
den Furanosen
0
f‘{ E Pyrrol Porphin
N
Thiophen in hydrierter Form in

Biotin

0

schlieflich aus der Strukturformel, fiir die wieder
verschiedene Varianten gebrauchlich sind (Abb. 3.13):
Die Struktur kann vereinfacht als Projektion in die
Papierebene angegeben werden. In Abhdngigkeit von
der Fragestellung werden die einzelnen Bindungen
genau aufgezeichnet oder man fasst Gruppen zu Teil-
formeln zusammen. Entweder werden alle Atome
angegeben oder man verzichtet weitestgehend auf
die Angabe der Wasserstoffatome. Wegen der Vier-
bindigkeit des C-Atoms kann man wieder die fehlen-
den H-Atome gedanklich ergdnzen. Sie sehen in
Abb.3.13 (Variante {iber Keil-Strich-Darstellung),
dass man mit Strichen arbeitet und nur die funktio-
nelle Gruppe deutlich angibt. In dieser Darstellung

Summenformel C3HgO
Varianten fiir Strukturformeln  C;HsOH
H3C—CH;—0OH
0y
H —CI —(I:—DH
H H
“OH
Keil-Strich-Darstellung H Hy
Blickrichtung fiir die ——= “Cz—f]
Newman-Projektion H‘H 0—H

Torsions- oder

}.\‘[:i/ederwinkel

H

H. H

hinten C, vorn C;
H H

OH

Newman-Projektion

Abb. 3.13 Verschiedene Darstellungsmaglichkeiten fiir Etha-
nol

bedeutet eine Ecke eine CH,-Gruppe, das Ende eines
Strichs eine CHs-Gruppe. Dieses Vorgehen ist vor
allem bei groRBeren Molekiilen angebracht.

Soll die raumliche Struktur erkennbar sein, hilft die
Keil-Strich- Projektion. In einigen Fillen ist es auf3er-
dem notwendig zu zeigen, wie z.B. im Ethanol die
C2-H-Bindung zur C1-OH-Bindung steht, d.h. wie
grofl also der Torsions- oder Diederwinkel ist
(s.S.102). Dazu bedient man sich der Newman-Pro-
jektion, bei der man im vorliegenden Beispiel auf die
C2-C1-Bindung schaut. Das C2-Atom liegt im
Schnittpunkt der C2-H-Bindungen und wird nicht
weiter angedeutet. Das C1-Atom liegt hinten und
wird durch einen Kreis symbolisiert.

Es gibt verschiedene Mdglichkeiten, eine chemische
Struktur darzustellen. Die Art der Darstellung muss
im Zusammenhang mit der Fragestellung gewahlt
werden. Wenn sterische Verhdltnisse wichtig sind,
sollte man eine raumliche Darstellung bevorzugen.
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3.2.4 Die Nomenklatur

Die Vielzahl organischer Verbindungen wird nach
dem Regelsystem der International Union of Pure
and Applied Chemistry (IUPAC) eingeteilt.

3.2.4.1 Die substitutive Nomenklatur

Die substitutive Nomenklatur fiihrt die Verbindung
auf den sog. Verbindungsstamm zuriick, bei dem es
sich um unverzweigte Kohlenwasserstoffe oder He-
terocyclen handelt.

Der Stamm muss die groBtmaogliche Anzahl
C-Atome enthalten.

Falls keine Entscheidung moglich ist, richtet man sich
nach der grofRtmoglichen Anzahl Mehrfachbindun-
gen, dann nach der Anzahl der Doppelbindungen,
schlielich nach der Anzahl der Substituenten.
Am Suffix erkennt man, ob es sich um einen
= gesdttigten Kohlenwasserstoff (Suffix ,an"),
= Kohlenwasserstoff mit Doppelbindungen (Suffix
.en*) oder
= Kohlenwasserstoff mit Dreifachbindungen (Suffix
»in“) handelt.
Dreifachbindungen haben vor Doppelbindungen und
diese wiederum vor Einfachbindungen die hoéhere
Prioritdt. In dieser Reihenfolge wird also der Name
der Verbindungsklasse festgelegt, wenn keine funk-
tionellen Gruppen enthalten sind. Die Lage dieser
Mehrfachbindungen wird genauer durch die Nen-
nung des Kohlenstoffatoms, von dem die Bindung
ausgeht, charakterisiert. Dazu beziffert man das
Stammsystem so, dass Mehrfachbindungen bzw.
Substituenten moglichst niedrige Zahlen (Lokanten)
erhalten.
Die Bezeichnung des Stammes richtet sich nach der
Anzahl der Kohlenstoffatome (Tab. 3.5)
Liegt ein verzweigter Kohlenwasserstoff vor, muss
man auch die Verzweigungen charakterisieren. Dabei
bezieht man sich wiederum auf die Linge des Restes
und benutzt die in Tab.3.6 angegebenen Stammna-
men, nun aber ergdnzt durch das Suffix ,yl“. Die
Substituenten werden in alphabetischer Reihenfolge
angeordnet. Fiir einige Reste sind auch Trivialnamen
zugelassen.

Mabelle 35|

Die Stammnamen

Anzahl Stammname Anzahl Stammname
C-Atome C-Atome
1 Meth 7 Hept
2 Eth 8 Oct
3 Prop 9 Non
4 But 10 Dec
5 Pent 12 Dodec
6 Hex 15 Pentadec
[abelle 3.6
Die Trivialnamen fiir einige Alkylreste
Substituent systematische Trivialname
Bezeichnung
HyC 1-Methyl-ethyl Isopropyl
CH=—
HyC
H.(\ 2-Methyl-propyl Isobutyl
CH=CH;—
HyC
(I My  1-Methyl-propyl sec-Butyl
HyC—CHy=CH —
CHy 1,1-Dimethyl-ethyl tert-Butyl
HyC—C —
CHy
HC=CH— Ethenyl Vinyl

., Fiir die beiden folgenden Strukturen wurde
der systematische Name angegeben. Vollziehen Sie
die Namensgebung sorgfaltig nach (Abb.3.14).

5 4 3 - I 1 2 3
HzC=CH—CH;—C=CH H3C—C|H—$H—CH2—CH3

a CHs "c[Hz
b CHs
Abb. 3.14 (a) Pent-4-en-1-in, (b) 3-Ethyl-2-methyl-hexan

Die funktionellen Gruppen finden im Namen als Pra-
oder Suffixe Beriicksichtigung. Die Gruppe mit der
hochsten Prioritdt wird als Suffix benutzt, damit
wird auch die Klassenbezeichnung festgelegt.
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Verbindungen, die eine Hydroxy- und eine Amino-
gruppe enthalten, werden als Aminoalkohole und
nicht als Hydroxyamine bezeichnet. Das Suffix der
Hauptgruppe wird mit dem Stammnamen verbun-
den, alle tibrigen Substituenten werden durch Prdfixe
charakterisiert und in alphabetischer Reihenfolge vor
dem Stammnamen angeordnet (Tab.3.7). Bei mehre-
ren gleichen einfachen Substituenten sind die Multi-
plikativzahlwérter Di-, Tri-, Tetra- usw., bei komple-
xen Substituenten Bis-, Tris-, Tetrakis- hinzuzufiigen.
Die Multiplikativworter dndern die alphabetische
Reihenfolge der Substituenten nicht! Die jeweilige
Position der Substituenten wird durch die Lokanten
angegeben (s.0.), wobei die Hauptgruppe eine mog-
lichst niedrige Ziffer erhalten muss.

-
., Lernen Sie die Informationen zur Nomenkla-
tur bitte nicht auswendig, sondern versuchen Sie,
die Namensgebung anhand der systematischen
Nomenklatur zu verstehen.

Beispiel 1: 3-Hydroxy-butansdure (Abb. 3.15)

— Stamm mit 4 C-Atomen, nur C-C-Einfachbindun-
gen — -butan

= funktionelle Gruppe hoéchster Prioritat-(C)OOH
— -sdure

— weitere funktionelle Gruppe am 3. C-Atom: —-OH
— 3-Hydroxy-

H HH

1 2l
H—C—C (I ~COOH

H OHH

Abb. 3.15 3-Hydroxy-butansdure

Beispiel 2: 5-Methyl-hex-1-en-3-on (Abb.3.16)

= Stamm mit 6 C-Atomen, eine Doppelbindung zwi-
schen dem 1. und 2. C-Atom — -hex-1-en

= funktionelle Gruppe am 3. C-Atom —(C)=0 als Suf-
fix (da automatisch Hauptgruppe wegen Abwe-
senheit weiterer funktioneller Gruppen) —-3-on

= Alkylrest am 5. C-Atom — 5-Methyl-

Hzc:=ﬁH—|C; —éHz—?H—C:H3
0 CHy

Abb. 3.16 5-Methyl-hex-1-en-3-on

[Tabelle 3.7

Substitutive Nomenklatur einiger wichtiger funktioneller
Gruppen (Anordnung der Gruppen nach fallender Prioritat)

funktionelle Préfix Suffix

Gruppe

-COOH Carboxy- -carbonsaure

-(C)OOH! - -saure

-CN Cyan- -carbonitril

-(ON' - -nitril

-SOsH Sulfo- -sulfonsdure

-CHO Formyl- -carbaldehyd

-(C)HO' Oxo- -al

>(C)=0" Oxo- -on

-OH Hydroxy- -ol

-SH Mercapto-/[Sulfanyl -thiol

-NH Amino- -amin

-OR Alkyloxy- keine Bezeichnung
durch Suffixe

-SR Alkylthio-

-NO, Nitro-

-d Chlor-

" Das C wird zum Stamm und nicht zum Substituenten
gezdhlt.

Auch fiir cyclische Kohlenwasserstoffe gibt es ganz
genaue Nomenklaturregeln. Bei monocyclischen Sys-
temen beginnt der Name mit dem Prdfix cyclo. Der
Namensstamm informiert tiber die Anzahl der C-
Atome und am Suffix -an, -en, -in erkennt man Ein-
fach-, Doppel- und Dreifachbindung. Auch fiir die
Nummerierung der Kohlenstoffatome gelten genaue
Regeln. Wir wollen uns auf die Stellenangabe in Ben-
zenderivaten beschrdanken. Die Nummerierung ist so
zu wadhlen, dass die Substituenten die niedrigstmog-
liche Stellenangabe erhalten. Bei gleichartigen Di-
substitutionsprodukten ist auch folgende Bezeich-
nung erlaubt (Abb.3.17):

R Abb. 3.17 Stellung der
R Substituenten bei
1,2 oder ortho(o) cyclischen Kohlen-
wasserstoffen
R
1,3 oder meta(m)
R
R
@ 1.4 oder para(p)
R
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3.2.4.2 Die Trivialnamen

Trivialnamen werden immer noch verwendet und
werden Ihnen in der Biochemie, aber auch im Alltag
begegnen. Da ihnen keinerlei Systematik zugrunde
liegt, muss man sie auswendig lernen. Die Namen
beziehen sich auf die Herkunft der Verbindungen
(z.B. Milchsdure — aus saurer Milch isoliert; Harn-
stoff — aus Harn isoliert; Guanin — aus Guano iso-
liert), auf charakteristische Eigenschaften der Verbin-
dungen (z.B. Glycin und Glycerin — glykys griech.
siif; Pikrinsdure — pikros griech. bitter) sowie auf
ihre Darstellung (z.B. Phosgen phos griech. Licht,
genan griech. erzeugen).

Ein Teil dieser Namen wurde fester Bestandteil der
systematischen Nomenklatur wie Methan (methyein
griech. ich bin berauscht), Ethan (aither griech. Ather,
Himmel, obere Luftschicht), Propan (pro lat. Vorstufe,
pios griech. Fett) oder Butan (butyron griech. Butter),
ohne dass ein systematischer Name gebildet wurde.
Andere Trivialnamen wie Phenol (phaeino griech. ich
leuchte, ol von oleum) sind ebenfalls noch zugelas-
sen, obwohl systematische Bezeichnungen existie-
ren. In Trivialnamen werden die Kohlenstoffatome,
an denen sich Substituenten befinden, oft mit grie-
chischen Buchstaben bezeichnet. Das a-C-Atom tragt
die funktionelle Gruppe hochster Prioritdt. Das un-
mittelbar benachbarte ist das f-C-Atom, dann folgt
das y-C-Atom (Abb.3.18).

H,C—CH—COOH cluz—éHz—COOH

OH OH

f-Hydroxycarbonsaure
(#-Hydroxypropionsaure)

a-Hydroxycarbonsaure
(a-Hydroxypropionsaure)
(Milchsdure)
cl'Hz—éHz—tﬂz—coou éng—CHz—CHz—CHz—COOH
OH OH

d-Hydroxycarbonsdure
(d-Hydroxyvaleriansdure)

y-Hydroxycarbonsdure
(y-Hydroxybuttersdure)

Abb. 3.18 Nummerierung der Kohlenstoffatome mit griechi-
schen Buchstaben

3.2.4.3 Die primdren, sekunddren und tertidren
CAtome

Hdufig charakterisiert man Kohlenstoffatome nach

der Anzahl der mit ihnen verkniipften C-Atome:

= Ein primdres C-Atom steht am Ende der Kette und
ist folglich nur mit einem weiteren C-Atom ver-
kniipft (z.B. C-Atom 1 in allen Isomeren des He-
xans, s.S.100).

= Ein sekundires C-Atom ist mit zwei weiteren C-
Atomen verbunden (z.B. C-Atom 2 in Hexan).

= Ein tertidres C-Atom ist mit drei weiteren C-Ato-
men verbunden (z.B. C-Atom 2 in 2,3-Dimethyl-
butan).

= Wenn ein C-Atom vier C-Atome zum unmittelba-
ren Nachbarn aufweist, spricht man von quarta-
ren C-Atomen (z.B. C-Atom 2 in 2,2-Dimethylbu-
tan).

| Klinischer Bezug

Die Abb.3.19 zeigt die Struktur des Salbutamols und
darin vorhandene funktionelle Gruppen.
Salbutamol ist ein Medikament, das vor allem bei

Asthma bronchiale zur Anwendung kommt. Es bindet
iberwiegend an die ,-Rezeptoren des sympathischen
Nervensystems und bewirkt dadurch eine Erschlaffung
der Bronchialmuskulatur und als Folge eine Erweite-
rung der Atemwege. Ferner kommt es durch Salbuta-
mol im Bereich der Atemwege zu einer gesteigerten
Bewegung des Flimmerepithels und damit zu einer
verbesserten Reinigung der Atemwege durch einen
gesteigerten Abtransport von zdhem Sekret. Die Sub-
stanz kann inhaliert werden oder systemisch, also im
gesamten Koérper, zur Anwendung kommen.

alkoholische OH-Gruppe sekundires
: oH H Amin
alkoholische OH-Gruppe 1 1 CH
HOH,C N
¥ ~
e CHs

HO”
HU

phenolische OH-Gruppe

Abb. 3.19 Struktur von Salbutamol (Broncholytikum) und Zu-
ordnung der vier funktionellen Gruppen
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O
x Check-up
Uben Sie das Erkennen von funktionellen
Gruppen und Ringsystemen, denn nur durch
die charakteristischen Strukturelemente ist

das Verhalten von Verbindungen richtig zu
verstehen. Suchen Sie also entsprechende
Gruppen im Nicotinamid-adenin-dinucleotid
(NAD*, Abb.3.20) (Lésung s. S. 203).

Abb. 3.20 Nicotinamid-adenin-dinucleotid (NAD")

3.3 Die Stereochemie organischer
Verbindungen

a

- Lerncoach
Fiir dieses Kapitel benétigen Sie ein gutes
raumliches Vorstellungsvermégen. Wenn Sie
damit jedoch Probleme haben, konnen Sie mit
einem Molekiilbaukasten oder mit aus Stroh-
halmen und Knetmasse selbstgebauten
Modellen die einzelnen Schritte gedanklich
nachvollziehen. Benutzen Sie dabei am besten
konkrete Beispiele (z. B. D-Glucose,
L-Glucose).

3.3.1 Der Uberblick

Nur durch die detaillierte Kenntnis der Struktur der
Molekiile und ihrer Raumgestaltung lassen sich ihre
biologischen Funktionen und der oft tiberraschend
groRBe Einfluss kleiner Verdnderungen im Molekiil
auf die biologische und pharmakologische Wirkung
verstehen. Deshalb werden nun Fragen des steri-
schen (steros griech. fest, starr) Baus der Molekiile
genauer besprochen und anhand von Beispielen die
Begriffe Isomerie, Konstitutionsisomerie und Stereo-
isomerie eingefiihrt.

3.3.2 Die Isomerie

Die vielfdltigen Kombinationsmoglichkeiten fiir die
Verkniipfung der Atome und deren rdumliche An-
ordnung in einem Molekiill werden als Isomerie
(isos griech. gleich, meros griech. Teilchen) bezeich-
net. Dieser Begriff dient der Charakterisierung von
Verbindungen mit gleicher Summenformel, aber un-
terschiedlicher Verkniipfung oder von Verbindungen
mit gleicher Summenformel, gleicher Verkniipfung,
aber unterschiedlicher rdaumlicher Anordnung von
Atomen und Atomgruppen. Die entsprechenden Ver-
bindungen werden als Isomere bezeichnet und wei-
sen Unterschiede in physikalischen und chemischen
Eigenschaften auf.

3.3.3 Die Konstitutionsisomerie

Von Konstitutionsisomeren spricht man, wenn der
Strukturunterschied zwischen zwei oder mehreren
Verbindungen in einer gednderten Aufeinanderfolge
der Atome innerhalb des Molekiils besteht (consti-
tuere lat. aufstellen). Ein entsprechendes Beispiel
wurde auf S.96 (Summenformel C,HgO) erwdhnt.
Diese Summenformel kann sowohl fiir Ethanol als
auch fiir Dimethylether stehen. Die beiden Isomere
gehoren jedoch zu véllig unterschiedlichen Stoffklas-
sen.

Bereits in der Reihe der Kohlenwasserstoffe ist Kon-
stitutionsisomerie moglich. So kdnnen fiir CgH14 fiinf
unterschiedliche Strukturen formuliert werden. Die
Anzahl der Isomere nimmt mit der Anzahl der C-
Atome weiter zu (Abb. 3.21).

1 2 3 4 5 B
Hexan H3aC—CHy—CHz;—CH;—CH;—CH3

1 2 | i 5
HJC—EH—C Hz—CH;—CH3
CHs

2-Methyl-pentan

1. B 3 4 5
3-Methyl-pentan H3C—CH2—$H —CH;—CH;

CHa

1 2 3 4
2,3-Dimethyl-butan H3C—?H—$ H—CH;

CH3 CH3
CH3
1 |z‘. 3 4
H3C—C —CHy—CHs
I
CH3

2,2-Dimethyl-butan

Abb. 3.21 Isomere mit der Summenformel CgH14
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Die Nummerierung erfolgt immer so, dass Substi-
tuenten eine moglichst kleine Ziffer erhalten. Des-
halb gibt es kein 4-Methyl-pentan, denn es muss als
2-Methyl-pentan bezeichnet werden. Viele Studie-
rende denken, dass die in Abb. 3.22 unten aufgefiihrte
Struktur auch ein Isomeres ist. Sie sagen, dass die
untere Verbindung 1,3-Dimethylbutan heifst. Dabei
wird iibersehen, dass die (markierte) lingste Kohlen-
stoffkette 5 C-Atome enthdlt. Und wenn sie auch ge-
winkelt geschrieben ist, bleibt es die ldngste Kette.
Die wirklichen Bindungswinkel betragen ohnehin
nicht 90 °, sondern 109,5 °!

1 2 3 4 5
HsC—CH—CHy—CHy—CHy
CHs

1 =— hiufig vermutete, aber falsche Nummer

¢ CH—CHy—C T, richtige Nummerierung

Abb. 3.22 2-Methyl-pentan (nicht 1,3-Dimethylbutan)

3.3.4 Die Stereoisomerie

Von Stereoisomerie spricht man, wenn zwei Mole-
kiile in Summenformel und Verkniipfung iiberein-
stimmen, die Molekiile sich aber in der rdumlichen

Anordnung der Atome oder Atomgruppen unter-

scheiden.

Stereoisomere konnen folgendermaRen eingeteilt

werden:

= Vergleicht man beide Isomere im Hinblick auf ihre
Symmetrie, kann man dariiber entscheiden, ob es
sich um Enantiomere oder Diastereomere han-
delt.

— Steht jedoch beim Vergleich der Isomeren die
Frage im Mittelpunkt, wie die Stereoisomeren in-
einander umgewandelt werden kénnen, kommt
man zur Unterteilung in Konfigurations- und
Konformationsisomere.

3.3.4.1 Die Konfigurationsisomerie

Die Konfiguration (configurare lat. gleichgestalten,
anpassen) eines Molekiils ist die rdumliche Anord-
nung der Atome oder Atomgruppen ohne Beriick-
sichtigung von Anordnungen, die durch Rotation
um Einfachbindungen entstehen.

Konfigurationsisomere sind somit Stereoisomere mit
unterschiedlicher Konfiguration, sie kénnen nicht
durch Rotation ineinander iiberfithrt werden. Zur
Uberfiihrung eines Konfigurationsisomers in ein an-
deres miissen Bindungen aufgespalten und neu ge-
kniipft werden. Das erfordert einen hohen Energie-
betrag, der den Teilchen normalerweise nicht zur
Verfiigung steht. Deshalb sind Konfigurationsiso-
mere bei Raumtemperatur stabil. Konfigurationsiso-
mere treten im Bereich der Enantiomerie und Dias-
tereomerie auf (s.S. 110).

Beim Vorliegen von n-Bindungen (s.S.88) sind die
Doppelbindungen nicht mehr frei drehbar. Tragen
nun die beiden an der Doppelbindung beteiligten
C-Atome verschiedene Substituenten, kénnen zwei
Stoffe mit unterschiedlichen Eigenschaften vorlie-
gen.

Fir das Auftreten der Konfigurationsisomerie bei
Doppelbindungen (m-Diastereomerie) muss also fol-
gende Voraussetzung erfiillt sein (Abb. 3.23).

a kann aber mit ¢ oder b mit d identisch sein!

E] C

:C=Cir mita©bund c ©d
b d

Abb. 3.23 Voraussetzung fiir das Auftreten von Konfigura-
tionsisomeren bei Doppelbindungen

Diese Bedingung erfiillt 1,2-Dichlorethen, es existie-
ren also zwei mogliche Verbindungen (Abb. 3.24). Ver-
bindung I hat kein Dipolmoment, Il hat ein Dipolmo-
ment von p=1,89D.

Diese unterschiedlichen Strukturen werden hdufig
noch als cis-trans-Isomere bezeichnet. Struktur I in
Abb. 3.24 zeigt das trans-Isomer, d. h., die Chloratome
stehen auf verschiedenen Seiten der Doppelbindung.
Struktur II (s. Abb.3.24) weist das cis-Isomer auf, die

Cl H Cl\ Cl
=i C=C
¢ S/
H cl H H
U] (n
a=Cl c=H a=Cl c=d
b=H d=dc b=H d=H
a@b
ced
Abb. 3.24 Isomere des 1,2-Dichlorethens
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Chloratome stehen auf der gleichen Seite der Doppel-
bindung.

Die Unterteilung in cis-trans-Isomere ist eigentlich
nicht ganz geschickt, da sie auch zur Beschreibung
der relativen Stellung von Substituenten am Cyclo-
hexanring benutzt wird. AufSerdem versagt sie, wenn
nicht zumindest ein Substituent an jedem C-Atom
gleich ist. Da diese Nomenklatur aber historisch von
Bedeutung und sie auch heute noch in der Biochemie
weit verbreitet ist, wird hier nicht auf sie verzichtet.
Aus den genannten Griinden wird vorwiegend die
E/Z-Nomenklatur verwendet. Diese Nomenklatur
verlangt eine Festlegung der Prioritdt der Substituen-
ten, die sich nach der Ordnungszahl richtet. Je h6her
die Ordnungszahl ist, umso héher ist auch die Prio-
ritdt.

Liegen die Substituenten hoherer Prioritdt zusam-
men auf einer Seite der Doppelbindung, handelt es
sich um das Z-Isomer, liegen sie auf entgegengesetz-
ten Seiten, liegt das E-Isomer vor.

Abb.3.25 zeigt die Anwendung die E/Z-Nomenklatur
an einem Beispiel. Mit der cis-trans-Nomenklatur
wdre hier keine eindeutige Festlegung moglich ge-
wesen. Bei komplexeren Substituenten verwendet
man die CIP-Regeln (s.S.107) zur Bestimmung der
Prioritdt.

2 HC H 2 2 WG ¢l 1
k.S / X /
XC=C\ fC=C\

Br cl 1 ] Br H 2

Z-Konfiguration E-Konfiguration

Abb. 3.25 Festlegung der E/Z-Nomenklatur am Beispiel des 2-
Brom-1-chlor-propens

3.3.4.2 Die Konformationsisomerie

Unter Konformation (conformare lat. bilden, formen,
gestalten) eines Molekiils versteht man - bei festge-
legter Konstitution und Konfiguration - die verschie-
denen Moglichkeiten der raumlichen Anordnung sei-
ner Atome oder Atomgruppen, die schon durch
Rotation um Einfachbindungen ineinander {iberfiihrt
werden konnen. Die dazu notwendige Energie haben
die Molekiile gewohnlich schon bei Raumtempera-
tur, deshalb kénnen Konformationsisomere (Konfor-

mere, Rotamere) bei Raumtemperatur nicht getrennt
werden. Nur bei niedrigen Temperaturen oder Ener-
gieunterschieden von 70 kJ/mol wird eine Trennung
moglich.

Konformere bei kettenférmigen Kohlenwasserstoffen
Die Drehung um eine Einfachbindung kann man am
Beispiel des Butan-Molekiils demonstrieren. Die Dre-
hung soll um die C2-C3-Bindung erfolgen. Fiir die
Darstellung wird bevorzugt die Newman-Projektion
verwendet.

Ausgangspunkt ist die Anordnung, bei der sich die
C1-C2-Bindung und die C3-C4-Bindung verdecken.
Dann erfolgt die Drehung um die C 2-C 3-Bindung. Der
dabei in der Newman-Projektion auftretende Winkel
zwischen der C 1-C 2- und der C 3-C4-Bindung ist der
Torsions- oder Diederwinkel. Natiirlich kénnten wir
nun fiir jeden beliebigen Winkel ein Konformer dar-
stellen, wir beschrdnken uns hier aber auf 6 verschie-
dene Anordnungen (Abb. 3.26), fiir die die potenzielle
Energie Extremwerte aufweist. Die potenzielle Ener-
gie hat mit der Lage der Teilchen zu tun, Temperatur-
einfliisse werden nicht berticksichtigt. Sie hdngt von
der Kern-Kern-, der Kern-Elektron- und der Elektron-
Elektron-Wechselwirkung ab.

Abb. 3.26 zeigt neben den Moglichkeiten zur Benen-
nung der Konformeren, dass geringe Energieunter-
schiede zwischen den verschiedenen Konformeren
auftreten. Bei 25°C nehmen etwa 75% der Butan-
Molekiile die giinstigste, die antiperiplanare (anti
griech. gegeniiber; peri griech. ungefihr; planus lat.
eben) Konformation ein, bei der der Torsionswinkel
180° betrdgt. Die verbleibenden 25% haben eine
synclinale (syn griech. zusammen; klinein griech.
neigen) Konformation.

Konformere in alicyclischen Kohlenwasserstoffen

Konformere spielen auch in Ringsystemen eine grof3e
Rolle (s.S.126). Wir wollen uns mit den Konformeren
des Cyclohexans CgHi, beschdftigen. Alle C-Atome
weisen Einfachbindungen auf, sie sind also sp>-hyb-
ridisiert. Die H-C-C- bzw. H-C-H-Bindungswinkel
miissen 109,5° betragen. Deshalb gibt Darstellung I
in Abb.3.27 nur die Projektion in der Papierebene
wieder. Die tatsdchlichen rdumlichen Verhdltnisse
zeigt anndhernd Darstellung Ila. Im Cyclohexan sind
nun Drehungen um Einfachbindungen moglich (pro-
bieren Sie das an einem Molekiilmodell aus!). Dabei
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einfache Strukturdarstellung Erkldrung der Drehung anhand der Keil-Strich-Projektion
3 4
Hi€l 2 _CHp s CH;
CHy CHs 5
HsC Drehung
2/H H
H H

Blickrichtung

synperiplanar (+)synclinal (+)anticlinal  antiperiplanar  (-)anticlinal (-)synclinal synperiplanar
ekliptisch gestaffelt ekliptisch gestaffelt ekliptisch gestaffelt ekliptisch
gauche gauche
H3CCH3 CH3 CH;y CHsy CH;y CHy H3CCH3
CH; H,C
H3C
CH
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5
E
=
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Abb. 3.26 Newman-Projektionen einiger Konformere des Butans und Veranderung der potenziellen Energie in Abhdngigkeit von der
Drehung um die C2-C3-Bindung

interessieren uns besonders die Konformeren IIb, III
und IV (aus Griinden der Ubersichtlichkeit wurden
die Wasserstoffatome weggelassen).

Mit etwas Phantasie erinnern die energieirmeren
Strukturen II und IV tatsdchlich an einen Sessel, die

energiereichere Struktur IIl an eine Wanne oder ein e i

Boot. Dazwischen gibt es zahlreiche Uberginge. In = v =

der Sesselform liegen alle benachbarten C-H-Bindun- (IIb) D] ()
gen in der gestaffelten Konformation vor. In der Wan- Sessel Wanne (Boot) Sessel
nenform tritt jedoch auch die energetisch ungiinstige

ekleptische Konformation auf (s.S.102). Abb. 3.27 Die Konformeren des Cyclohexans

Struktur Ila zeigt, dass die Wasserstoffatome entwe-
der senkrecht oder fast waagerecht angeordnet sein
koénnen, sie sind also axial (a) oder dquatorial (e) H-Atome werden zu axialen bzw. alle axialen zu
(equatorial engl. dquatorial). Wenn die eine Sessel- dquatorialen H-Atomen. Diese Ringinversion hat fiir
form in die andere Sesselform {ibergeht, dndern alle das Cyclohexan keine Konsequenzen. Wenn aber
Wasserstoffatome ihre Anordnung. Alle dquatorialen eine OH-Gruppe am C-Atom substituiert ist, kann
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sie einmal axial und ein anderes Mal dquatorial ste-
hen. Dabei kommt es zu Energieunterschieden, wo-
bei die dquatoriale Anordnung der OH-Gruppe ener-
getisch bevorzugt ist. Dieser Trend setzt sich bei sehr
groflen Substituenten fort, die den Cyclohexanring
praktisch sterisch ,verankern“, weil ihre dquatoriale
Anordnung energetisch viel giinstiger ist. So wird ein
Umklappen in die andere Sesselkonformation wenig
wahrscheinlich (Abb. 3.28).

“\_-, IE/OH

H

OH
|

ﬂ\n

Abb. 3.28 Die alternativen Sesselformen des Cyclohexanols

—_—
_—

Noch komplizierter wird die Situation bei Zweifach-
substitution. Hier gibt es drei Konstitutionsisomere:
das Cyclohexan-1,2-diol, das Cyclohexan-1,3-diol

und das Cyclohexan-1,4-diol (Abb. 3.29).
OH
OH

Cyclohexan-1,4-diol

OH OH

o Q.

Cyclohexan-1,2-diol  Cyclohexan-1,3-diol

\ /7

Konstitutionsisomere

Abb. 3.29 Die konstitutionsisomeren Cyclohexandiole

Zu jedem Konstitutionsisomer existieren zwei Paare
von Konformationsisomeren (Abb. 3.30):

OH OH
OH HO.
1. Paar: ] T 2
da,e ea

1 Konfigurationsisomere

OH HO.
2. Paar: 5']4 : <
OH OH

a,a ee

Konformere

Konformere

Abb. 3.30 Konformations- und Konfigurationsisomere des
Cyclohexan-1,2-diols (a = axial, e = dquatorial)

= 1. Paar: bei beiden Sesselformen steht eine OH-
Gruppe axial, die andere dquatorial
= 2. Paar: beide OH-Gruppen stehen axial, in der
alternativen Sesselform stehen beide dquatorial.

Innerhalb dieser Paare ist eine Drehung um Einfach-
bindungen ausreichend, um von einer Struktur in die
andere {iberzugehen. Vom 1. Paar zum 2. Paar ist aber
nur ein Ubergang unter Aufbrechung von Bindungen
moglich. Es handelt sich also um Konfigurationsiso-
mere.

Fiir die Bezeichnung dieser Konfigurationsisomere ist
auch die cis[trans-Nomenklatur gebrdauchlich. Wir
wollen sie anhand der Konfigurationsisomere des
Cyclohexan-1,2-diols besprechen. Liegen die OH-
Gruppen auf der gleichen Seite der von C1, C2 und
dem Schwerpunkt aufgespannten Fldche, spricht
man von cis-Isomeren (1. Paar: ae und ea), liegen
sie auf verschiedenen Seiten, handelt es sich um
trans-Isomere (2. Paar: aa und ee). Diese Zuordnung
gilt nur fiir die 1,2-Substitution.

«“%% Lerncoach

Sie konnen anhand der folgenden Aufgabe iiber-
priifen, ob Sie das eben Gelesene verstanden haben:
Stellen Sie fest, wann bei der 1,3- bzw. 1,4-Sub-
stitution am Cyclohexan cis- bzw. trans-Isomerie

auftritt (Losung s.S. 201).

3.3.4.3 Die Enantiomerie

Die Enantiomerie beschaftigt sich mit der Frage nach
der Symmetrie der Molekiile. Pasteur untersuchte
als Student die Salze der Weinsdure (Tartrate)
und stellte dabei fest, dass sie in zwei unterschied-
lichen, spiegelbildlichen Formen auskristallisieren
(Abb.3.31). Diese Form der Isomerie bezeichnet man

N 4

R A

Abb. 3.31
Tartrate

Spiegelbildliche Kristalle der Natrium-Ammonium-
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Abb. 3.32  Achirale und Bild Spiegelbild Projektion in
chirale Molekdile die Papierebene
H H cl Cl
Dichl th, Cl é decks leich \CH HCiIf
ichlormethan i _C., eckungsgleic — —
cl 'c{ H H \C*lcl achiral CI'{ \CI
Blick vom oberen
H-Atom aus
CH CH
2-Hydroxy- : | 3 nicht H\ /H
ropansdure .C C,: deckungsgleich C—0H HO—C
(ichsaure Ho%? o Ho” \‘g(:lou ciral HOOC CooH
Blick von der
CH3-Gruppe aus
2-Brom-2-chlor- C|F3 ?F; nicht H\ _;H
1,1,1-trifluorethan ey Con deckungsgleich C—Br Br—C
(Halothan) H.CII, Br Br \CrIH chiral CI/ \CI
Blick von der

als Spiegelbildisomerie, optische Isomerie oder En-
antiomerie (enantio griech. gegeniiber stehend, ent-
gegengesetzt).

Fiir manche Molekiile kann man ein Spiegelbild
konstruieren, das mit dem Original nicht zur De-
ckung gebracht werden kann. Diese Eigenschaft
wird als Chiralitat bezeichnet (chiral griech. cheir
Seite, Hand). Das Molekiil ist also chiral, Bild und
Spiegelbild stellen Enantiomere dar (Abb.3.32).

Ein Molekiil ist immer dann chiral, wenn es keine
Symmetrieebene, kein Symmetriezentrum und keine
Drehspiegelachse besitzt (Abb.3.33). Eine durch das
Molekiil gelegte Ebene ist eine Symmetrieebene,
wenn sie das Molekiil in zwei spiegelbildliche Half-
ten teilt. Wenn jedem Atom beziiglich eines Punktes
im Zentrum des Molekiils ein dquivalentes Atom so
zugeordnet werden kann, dass beide Atome die End-
punkte einer Strecke bilden, die durch den Bezugs-
punkt halbiert wird, so ist dieser das Symmetrie-
oder Inversionszentrum.

Abb. 3.34 Hande und Schlingpflanzen
als chirale Objekte

CF3-Gruppe aus

Fithrt die Drehung um eine durch das Molekiil ge-
legte Achse und die anschlieBende Spiegelung an
einer Ebene senkrecht zur Drehachse zu einer identi-
schen Anordnung, handelt es sich um eine Drehspie-
gelachse.

Die Projektionen (Abb.3.32) kdnnen Sie in der Papier-
ebene drehen, Sie werden feststellen, dass sie bei
chiralen Molekiilen nicht zur Deckung gebracht wer-
den konnen. Chiralitdt ist nicht auf Molekiile be-
schrankt. In der Natur gibt es viele Beispiele fiir nicht
iiberlagerbare Spiegelbilder, wobei Hinde und FiiSe

Drehspiegelachse
H . Br

/
& Drehachse
/ | \H

anschl. Spiegelung
an dieser Ebene

Symmetrie-

ebene Symmetrie-

N zentrum
> . /
2 ©

Abb. 3.33 Symmetrieebene, Symmetriezentrum und Dreh-
spiegelachse

AR ]
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CH,
HO—Q—?H—CHZ—NH—CW
OH
"o OH
Hy,C” CH, OH
Adrenalin Menthol

das naheliegendste Beispiel sind (Abb.3.34). Aber
auch ein Korkenzieher oder eine Wendeltreppe,
Schneckenhduser oder Schlingpflanzen sind chirale
Objekte, denn die jeweiligen Spiegelbilder sind nicht
deckungsgleich mit dem Originalbild.

Anhand einfacher Molekiile, wie in Abb.3.32, kann
man sehen, dass im chiralen Molekiil das zentrale
Kohlenstoffatom vier verschiedene Substituenten
tragt. Dieses Kohlenstoffatom wird als stereogenes
Zentrum, Chiralitdtszentrum oder asymmetrisch
substituiertes C-Atom bezeichnet und mit einem
Stern gekennzeichnet (Abb. 3.35).

Bei der Suche nach stereogenen Zentren muss im-
mer der jeweilige Substituent als ,Einheit“ betrach-
tet und nicht nur das unmittelbar verkniipfte Atom
berticksichtigt werden!

Wenn achirale Molekiile durch einen chemischen
Reaktionsschritt in chirale tiberfiihrt werden kénnen,
werden diese als prochiral bezeichnet. Im Citronen-
sdurezyklus entsteht z.B. in einer enzymatischen
Reaktion aus dem prochiralen Citrat (deprotonierte
Citronensdure) das chirale Isocitrat (Abb.3.36). Ein
Molekiil kann aber auch ohne asymmetrisch substi-
tuierte C-Atome chiral sein. Das trifft z. B. auf helikale
Strukturen zu (z.B. DNA, s.S.194).

coo® coo®
n
Ho—alz—cooe — H—?:—COOG
?Hz HO—CH
coo® co0®
Citrat Isocitrat
prochiral chiral

Abb. 3.36 Prochiralitdt von Citrat

Abb. 3.35 Molekiile mit stereogenen
Zentren (asymmetrisch substituierten

OH C-Atomen), diese sind mit * markiert

Cyclohexan-1,3-diol

Optische Aktivitdt

Enantiomere besitzen gleiche physikalische und che-
mischen Eigenschaften, nur in ihren Wechselwirkun-
gen mit linear polarisiertem Licht und anderen chira-
len Reagenzien unterscheiden sie sich. Der Begriff
optische Aktivitdt beschreibt also die Tatsache, dass
Losungen der entsprechenden Stoffe die Schwin-
gungsebene eines durchfallenden linear polarisierten
Lichtstrahls um einen Winkel a drehen. Die Dreh-
winkel eines Enatiomerenpaares stimmen im Betrag
tiberein, sie unterscheiden sich nur im Vorzeichen.
Ein Enantiomer, das die Polarisationsebene nach
rechts dreht, wird mit (+) bezeichnet, das andere
Enantiomer dreht die Ebene um den gleichen Wert
nach links und erhalt das Vorzeichen (-).

Deshalb bezeichnet man Enantiomere auch als opti-
sche Antipoden. Diese Drehung des Lichtstrahls wird
in einem Polarimeter in einer Kiivette gemessen, sie
ist abhdngig von der Temperatur und dem Lésungs-
mittel.

Fischer- Projektion

Um den so wichtigen raumlichen Bau der Molekiile

eindeutig in der Papierebene darzustellen und

sprachlich klar beschreiben zu kénnen, benutzt

man die Fischer-Projektion (Abb.3.37):

— Die Hauptkette des Molekiils wird von oben nach
unten geschrieben.

= Das C-Atom mit der kleinsten Ziffer, das meistens
die funktionelle Gruppe hdchster Prioritdt tragt,
steht oben.

= Die in der Vertikalen stehenden Substituenten
zeigen nach hinten in die Papierebene hinein.

COOH COOH

fe | IS
HO=( =H HO—C—H

CHy CHy

Abb. 3.37 Vergleich der Keil-Strich- Projektion mit der Fischer-
Projektion am Beispiel der L-Milchsdure (2-(R)-2-Hydroxy-pro-
pansdure)
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Abb. 3.38 Beispiele fiir die CHO CHO COOH COOH COOH COOH F
D/L-Nomenklatur l, l. I, . . Iy I,
H—CI—OH HO—Cl—H H—Cl—OH HO—CI—H H—Cl—NH2 H2N—C|—H H—Cl—CI
H—C—OH  H—C—OH CH; CH; CH; CH; F—C—F
H H (i)
F—C—F
H
D L L D L DoderL?
Glycerinaldehyd Milchsdure Alanin (funktioniert
hier nicht)

= Die in der Horizontalen stehenden Substituenten
zeigen nach vorn aus der Papierebene auf den
Betrachter hin.

Aufgrund dieser Festlegung darf man Strukturen in

Fischer-Projektion nicht um 90° drehen, denn da-

durch erzeugt man das Spiegelbild.

D/L-Nomenklatur

Auch zur Namensgebung der Enantiomeren hatte
Fischer Vorschldge, die als D|L-Nomenklatur im Be-
reich der Kohlenhydratchemie und der Aminosduren
noch weit verbreitet sind. Diese Nomenklatur wird
als relative Nomenklatur bezeichnet, weil man sich
immer auf die Anordnung im Glycerinaldehyd be-
zieht (also ,in Relation zum Glycerinaldehyd*).
Wenn in der Fischer-Projektion des Glycerinaldehyds
(Abb.3.38) die OH-Gruppe auf der rechten Seite der
Hauptkette steht, handelt es sich um das D-Enantio-
mer (dexter lat. rechts). Das L-Enantiomer (laevus lat.
links) trdgt die OH-Gruppe auf der linken Seite. Bei
den Aminosduren bezieht man sich auf die Stellung
der NH,-Gruppe.

Enthdlt das Molekiil mehrere stereogene Zentren,
bereitet die D/L-Nomenklatur bereits Probleme
(z.B. bei den Kohlenhydraten). Man hat vereinbart,
die Festlegung der relativen Nomenklatur dann an-
hand der OH-Gruppe vorzunehmen, die sich an dem
asymmetrisch substituierten C-Atom befindet, das
am weitesten von der am hochsten oxidierten
Gruppe entfernt ist. Das spielt bei der Nomenklatur
der Monosaccharide eine grof3e Rolle (s.S. 175). Die
D/L-Nomenklatur ist jedoch ungeeignet, wenn keine
OH- oder NH,-Gruppen vorhanden sind (wie z. B. bei
Enfluran, Abb.3.38), oder bei komplizierten chiralen
Naturstoffmolekiilen.

Enfluran
3

R/S-Nomenklatur
Fiir die Angabe der absoluten Konfiguration bedient
man sich der R/S-Nomenklatur, die von Robert Sid-
ney Cahn, Sir Christopher Kelk Ingold und Vladimir
Prelog entwickelt wurde (CIP-System). Dazu wird die
Prioritdt der Substituenten folgendermaf3en festge-
legt:
= Die Substituenten sind in der Reihenfolge ab-
nehmender Ordnungszahlen der direkt an das
Chiralititszentrum gebundenen Atome zu ord-
nen. Die hdchste Prioritdt hat also das Atom mit
der héchsten Ordnungszahl.
= Sind zwei oder mehrere der direkt an das Chira-
lititszentrum gebundenen Atome identisch, dann
werden die Ordnungszahlen der mit ihnen ver-
bundenen ,zweiten“ Atome, notfalls noch die der
Ldritten“ Atome usw. der Substituenten herange-
zogen. Dabei folgt man demjenigen Ast, der die
Atome hochster Ordnungszahl enthalt.
= Ist dabei ein Atom mit einem anderen durch eine
Doppel- oder Dreifachbindung verkniipft, werden
beide Atome quasi verdoppelt bzw. verdreifacht.
Zum Ermitteln der R/S-Konfiguration wird dann das
Molekiil im Raum so orientiert, dass der Substituent
niedrigster Prioritdit vom Betrachter weg zeigt. Ist die
Verbindung in Fischer-Projektion dargestellt, macht
man sich zundchst die perspektivische Formel klar.
Diese klappt man dann so um, dass der Substituent
niedrigster Prioritdt und zwei weitere Substituenten
auf einer Ebene liegen. Jetzt hdlt man gedanklich den
iiber der Ebene liegenden Substituenten fest und
dreht so lange um die Achse, die durch diesen Sub-
stituenten und den Schwerpunkt verlduft, bis der
Substituent niedrigster Prioritdt tatsdchlich nach
hinten zeigt (Abb.3.39 1. Beispiel). Wenn dann die
Substituenten 1., 2. und 3. Prioritdt verbunden wer-
den und man dabei in Richtung des Uhrzeigersinns
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Festlegung der absoluten
Konfiguration

a) rdumliche Darstellung

Beispiel in Festlegung der
FISCHER-Projektion Prioritdt der
Substituenten
G
H—C=OH GP
1. Beispiel | @—c—@®

H—Cl—H é)
CHy

(2S)-Butan-2-ol

C,P Drehung
>

b) Substituententausch (erzeugt das Spiegelbild)

coon (%)

2. Beispiel H—Cl'—DH @—c—D
CH3
(2R)-2-Hydroxy-propionsdure Original

4D

-

Spiegelbild-5S
Original =R

Spiegelbild

Abb. 3.39 Festlegung der Prioritdt der Substituenten und Bestimmung der absoluten Konfiguration

wandert, handelt es sich um die R-Konfiguration
(rectus lat. richtig, auch rechts), muss man gegen
den Uhrzeigersinn wandern, liegt S-Konfiguration
(sinister lat. links) vor.

Man kann aber auch anders vorgehen: Sie tauschen
in der Fischer-Projektion zwei Substituenten so mit-
einander, dass der Substituent mit der Prioritdt 4
nach unten zeigt. In Abb.3.39 (2. Beispiel) wurden 3
und 4 getauscht. 4 zeigt nun nicht mehr wie im Ori-
ginal in der Horizontalen aus der Ebene heraus auf
Sie zu, sondern weist in der Senkrechten in die Pa-
pierebene hinein. Sie haben so erreicht, dass der
Substituent niedrigster Prioritdt von Ihnen weg zeigt.
Durch den Substituententausch haben Sie jedoch das
Spiegelbild erzeugt! Daran miissen Sie zum Schluss
denken. Nun entscheiden Sie erst einmal, ob Sie in
diesem Spiegelbild im Uhrzeigersinn oder gegen den
Uhrzeigersinn die Substituenten 1, 2 und 3 verbin-
den. In Abb.3.39 (2. Beispiel) hat das Spiegelbild S-
Konfiguration, da man die Substituenten in der Prio-
ritatsfolge 1-2-3 gegen den Uhrzeigersinn verbindet.
Sie miissen aber auch die Folgen des Substituenten-
tauschs bedenken - also ist das Original R-konfigu-
riert. Wenn Sie immer noch Schwierigkeiten haben,
dann betrachten Sie das Original von der Papierriick-
seite. Dann zeigt 4 wirklich nach hinten. 1, 2, 3 ver-
binden Sie im Uhrzeigersinn, also handelt es sich um
eine R-Konfiguration.

- Die Festlegung der R/S-Konfiguration anhand der
Wanderungsrichtung von Substituent zu Substitu-
ent hat nichts mit dem Drehwinkel des linear po-
larisierten Lichts zu tun. Der Drehwinkel wird im-
mer experimentell ermittelt, sein Betrag ist von
den Versuchsbedingungen (z.B. Ldsungsmittel)
abhéngig.

- Die Bezeichnung mit D und L lasst keinen direkten
Schluss auf die R- und S-Nomenklatur zu.

Auch fiir helikale Strukturen gibt es einen Nomen-
klaturvorschlag: Wenn man auf die Spirale schaut
und die Wendelung im Uhrzeigersinn erfolgt, han-
delt es sich um das rechtsgdngige Enantiomer (P-
Helix), im anderen Fall ist die Spirale linksgdngig
(M-Helix). Achten Sie einmal darauf: Wendeltreppen
sind meist linksgdngig, die Stangenbohne schlingt
sich rechtsgangig, Hopfen linksgdngig um die Stan-
gen.

Ein 1:1-Gemisch von Enantiomeren bezeichnet man
als Racemat (acidum racemicum lat. Traubensdure,
s.u.). Diese Gemische sind optisch inaktiv, da die En-
antiomerenpaare die Drehung des linear polarisier-
ten Lichts gerade aufheben. Bei der Synthese entste-
hen gewdohnlich nicht reine Enantiomere, sondern
haufig racemische Gemische, die dann enzymatisch,
chemisch oder in seltenen Fillen mechanisch ge-
trennt werden miissen. Das ist natiirlich 6konomisch
und 6kologisch wenig attraktiv. Deshalb ist die Ent-
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Abb. 3.40 Enantioselektive

Hydrierung
c D
g
A B
H chiraler Katalysator ‘\_/
Abb. 3.41 Stereoisomere von 2,3,4-Trihydroxybutanal H‘C¢O H\“C&O H“‘C¢0 H“c¢0
| | | |
H—c|10H HO—Cl'—H Ho—(lz’—H H—cl’—OH
H—C=OH Ha—tl:'—H H—cl’—OH HO—C=H
H—Cl—OH H—Cl—OH H—Cl—OH H—Cl—OH
H H H ,
o
D-Erythrose L-Erythrose D-Threase L-Threose 2 o
b T}
- 1 SE
| '
] ¢
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wicklung von Synthesemethoden wichtig, die zu rei-
nen Enantiomeren fiithren (enantioselektive Kataly-
satoren, Abb.3.40). Enantioselektive Katalysatoren
binden prochirale Molekiile so auf ihrer Oberfliche,
dass z.B. die Addition von H, nur von einer Seite
erfolgen kann.

3.3.4.4 Die Diastereomerie

In grofRen Molekiilen gibt es hdaufig mehrere stereo-
gene Zentren. Fiir aliphatische Molekiile mit n ste-
reogenen Zentren, die sich untereinander in mindes-
tens zwei Substituenten unterscheiden, gilt, dass es
2" chirale Stereoisomere gibt. Abb.3.41 zeigt ein Bei-
spiel fiir 2 stereogene Zentren, die zu 4 Stereoisome-
ren fiihren. Am C4-Atom ist natiirlich kein stereoge-
nes Zentrum vorhanden.

Es fallt sofort ins Auge, dass sich zwei Bild-Spiegel-
bild-Kombinationen ergeben. Die anderen Kombina-
tionen verhalten sich nicht wie Bild und Spiegelbild.
Solche Stereoisomere bezeichnet man als Diastereo-

Andert sich die Konfiguration an genau einem Chira-
litdtszentrum, dann wird die Umwandlung eines Di-
astereomers in ein anderes als Epimerisierung be-
zeichnet.

D
<“. Auch hier kdnnen Sie wieder iiberpriifen, ob
Sie die Begriffe Enantiomere und Diastereomere
verstanden haben. Kennzeichnen Sie dazu in der
Formel von Glucose (Abb. 3.42) alle asymmetrisch
substituierten C-Atome und iiberlegen Sie sich, wie
viele Stereoisomere es mit der Konstitution der
Glucose geben muss. Sortieren Sie diese jeweils in
enantiomere Paare und markieren Sie die Struktu-
ren, die sich jeweils diastereomer zueinander ver-
halten (s.S. 175).

H. O Abb. 3.42 Glucose

mere (dia griech. auseinander, entzwei). Sie unter- N

scheiden sich in ihren physikalischen und chemi- H_é_OH

schen Eigenschaften. Die vier Stereoisomeren HO—é—H

bilden zwei Paare von Enantiomeren, diese Paare H_é_OH

verhalten sich wiederum wie Diastereomer zueinan- H_é_OH

der. H_%_OH

H

Bei 2" Stereoisomeren existieren 2"~' diastereomere
Enantiomerenpaare.
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Auch Weinsdure (Abb.3.43) besitzt zwei stereogene
Zentren. Formal miisste man vier verschiedene chi-
rale Strukturen erwarten. Die beiden rechts darge-
stellten Strukturen haben aber bei genauer Betrach-
tung eine innere Symmetrieebene. Damit kénnen
beide Strukturen zur Deckung gebracht werden. Es
handelt sich um ein ,inneres“ Racemat, das als meso-
Weinsdure (mesos griech. Mittelpunkt, Zentrum) be-
zeichnet wird, und optisch inaktiv ist, da formal die
eine Halfte des Molekiils den Lichtstrahl nach links,
die andere um den gleichen Betrag nach rechts aus-
lenkt. Stereogene Zentren bedingen also nicht
zwangsldufig Chiralitdt! Meso-Weinsdure ist diaste-
romer sowohl zu D-, als auch zu L-Weinsdure. Ein
echtes Racemat enthdlt zu gleichen Teilen D- und L-
Weinsdure. Diese Mischung bildet sich als Trauben-
sdure in geringen Spuren bei der Weinherstellung
und hat die Bezeichnung ,Racemat* bedingt.
Diastereomerie ist aber nicht an das Vorhandensein
asymmetrisch substituierter C-Atome gebunden.
Auch die oben besprochene E/Z-Isomerie bei Doppel-
bindungen ist eine Form der Diastereomerie. Deshalb
unterscheidet man
= o-diastereomere  Konfigurationsisomere, die
durch Lésen und Kniipfen von o-Bindungen ent-
stehen
= n-diastereomere Konfigurationsisomere (n-Dias-
tereomere), die durch Losen und Kniipfen von n-
Bindungen entstehen
Die verschiedenen Moglichkeiten der Stereoisome-
ren sind in Tab. 3.8 noch einmal zusammengefasst.

| Klinischer Bezug

Die Stereochemie der Molekdile spielt eine groRe Rolle
in der Arzneimittelforschung. Wie der rechte Hand-

schuh nur zur rechten Hand passt, verhalten sich En-
antiomere gegeniiber chiralen Reagenzien, wie z.B.
korpereigenen Proteinen und Nukleinsduren, unter-
schiedlich. Es ist deshalb zu erwarten, dass ein Enan-
tiomer mit einem biologischen Rezeptor anders rea-

COOH COOH COOH COOH
Ho—cl‘—H H—C20H H—C-0H HO—C>-
H=CLOH  HO—CTH HoConTHo—¢th
C|00H C|OOH C|OOH éOOH
D-Weinsdure L-Weinsdure meso-Weinsdure

giert als der entsprechende Antipode, da die
Rezeptoren gewdhnlich nur flir ein Enantiomer passen.
Diese Unterschiede kénnen sich beispielsweise im Ge-
schmack oder in der Duftnote auswirken. So schmeckt
das aus L-Asparagin und L-Phenylalanin gebildete Di-
peptid s und ist als SiiBstoff Aspartam im Handel.
Das synthetisch erzeugte Spiegelbild schmeckt hinge-
gen bitter. Im Kiimmel kommt Carvon als Bestandteil
therischer Ole vor. Ein Enantiomer schmeckt nach
Karamel, das andere nach Pfefferminze.

Seit den schwerwiegenden Folgen durch die Verab-
reichung des Schlafmittels Contergan (Wirkstoff
Thalidomid) (Abb.3.44a), dessen S-Enantiomer nicht
nur schlafanstoRend, sondern auch teratogen wirkt,
ist jedoch Kklar, dass bei der Zulassung eines neuen
chiralen Wirkstoffs beide Enantiomere moglichst gut
untersucht werden miissen, und zwar auch dann,
wenn spdter ein Racemat eingesetzt wird. Das phar-
makologisch wirksamere Enantiomer wird als Euto-
mer, das weniger wirksame als Distomer bezeichnet.
Ein GroRteil chiraler Wirkstoffe kommt noch als Ra-
cemat zum Einsatz. Mit der Untersuchung der phar-
makologischen Wirkung der Antipoden und der Be-
herrschung enantioselektiver Synthesen werden
aber verstdrkt reine Enantiomere angeboten. Die
erste stereoselektive industrielle Anwendung in Eu-
ropa lieferte {ibrigens L-Dopa (Levodopa = L-3,4-Di-
hydroxyphenylalanin) (Abb.3.44b), ein Medikament,
das bei Morbus Parkinson verabreicht wird. Beim
Morbus Parkinson kommt es zu einer Degeneration
dopaminerger Neurone in der Substantia nigra mit
der typischen Symptomtrias Rigor, Tremor und Aki-
nese.

Abb. 3.43 Stereoisomere der Weinsdure

H
}o----- Symmetrieebene
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Mabelle 3.5

Stereoisomerie

Enantiomerie

(stereoisomere Strukturen,
bei denen Bild und Spiegelbild
nicht zur Deckung gebracht
werden konnen)

Diastereomerie
(stereoisomere Strukturen, die sich nicht wie Bild und
Spiegelbild verhalten)

Konfigurationsisomerie

COOH COOH
H;_N—CI'—H H=C—NH,
H—é—OH H—CI—OH
.L .L
L-Serin D-Serin
H\c -0 H\c 20
H—([:‘—OH HO —'([:—H
Ho—c[:LH H—'(IZ—OH
H—(lz‘—OH HO —'é—H
H—([2°—0H HO —‘cl:—H
H—cl —OH H—C—0H
|£| I
D-Glucose L-Glucose
OH OH
o
OH OH

trans-Cyclohexan-1,2-diole

- Diastereomerie H H HsC H
(Konfigurations- N N/
isomerie) fC—C\ /C—C
H3C CH; H CHB
cis-But-2-en trans-But-2-en
(£)-But-2-en (E)-But-2-en
o-Diastereomerie H 0 H 0
(Konfigurations- \(%4 \(%&
isomerie) H—(l:'—OH HG—'([:—H
Ho—c[LH HO —‘c[—H
HO—C*H H—'(|Z—0H
H—cltlou H—‘c[ —OH
H _(f_ —0OH H —(l: —0H
H H
p-Galactose p-Mannose
(Konformations- H HH
isomerie) H 4@
H< H r<si
H
gestaffelt elkliptisch

bei Raumtemperatur nicht trennbar

8]

Mo 0
H N\

0o 0 H

(R)-Thalidomid
nicht teratogen
Schlafmittelwirkung

OH
OH

L-Dopa

H
Nt 0
N\
0o 0 H
(S)-Thalidomid

teratogen
Schlafmittelwirkung

Abb. 3.44 Thalidomid und L-Dopa

e =

x Check-up
Wiederholen Sie noch einmal einige der be-
sprochenen Beispiele, denn anhand konkreter
Molekiile konnen Sie sich viele Prinzipien der
Stereochemie leichter merken. Fertigen Sie
sich am besten eine Tabelle an, in der Sie fiir
jede Isomerieart ein Beispiel notieren. Machen
Sie sich dabei immer auch klar, warum es sich
gerade um die jeweilige Isomerieart handelt.
Bis jetzt haben Sie nur wenige Beispiele fiir
isomere Verbindungen kennen gelernt, die
aber fiir das Verstandnis der Grundbegriffe
ausreichen. Bei der Besprechung der Stoff-
klassen werden wir auf die Stereochemie
wieder zuriickkommen (z.B. s.S.175).
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3.4 Die Strukturaufklarung
organischer Verbindungen

.

! Lerncoach

=  Die in diesem Kapitel vorgestellten Verfahren
sind fiir Sie sicher manchmal etwas abstrakt.
Einige Methoden lernen Sie aber im chemi-
schen Praktikum kennen.

=  Die Darstellung der spektroskopischen

Methoden ist rein informativ, d.h. Sie brau-

chen diese Informationen nicht zu lernen.

3.4.1 Die Reindarstellung einer Substanz

Bei chemischen Reaktionen fallen meistens Stoffge-
mische an, sodass der eigentlich gewiinschte Stoff
aus diesem Gemisch abgetrennt werden muss. Hier-
fiir geeignete Methoden sind in Tab.3.9 zusammen-
gefasst.

3.4.1.1 Die Chromatografie

Bei der Chromatografie werden Stoffgemische auf-
grund unterschiedlicher Wechselwirkungen der Ein-
zelkomponenten mit einer nicht beweglichen, statio-

[Mabelle 3|

3 Grundlagen der Organischen Chemie

naren Phase und einer beweglichen, mobilen Phase
getrennt. Die stationdre Phase kann fest oder fliissig
sein. Die mobile Phase, die das zu trennende Gemisch
enthdlt, ist entweder fliissig (Fliissigkeitschromato-
grafie) oder gasformig (Gaschromatografie).

Die Adsorptions- und Verteilungschromatografie

Die Bindung der Komponenten eines Stoffgemisches

an der stationdren Phase kann auf unterschiedlichen

Effekten beruhen:

= Adsorptionschromatografie: Die stationdre Phase
ist fest und die Substanzen werden an der Ober-
fliche adsorbiert. Zwischen fester stationdrer und
fliissiger mobiler Phase stellt sich fiir jede Verbin-
dung ein Adsorptionsgleichgewicht ein.

= Verteilungschromatografie: Die stationdre Phase
ist ein Fliissigkeitsfilm, der auf der Oberfldche ei-
nes festen Tragermaterials haftet. Zwischen fliis-
siger stationdrer und fliissiger mobiler Phase stellt
sich fiir jede Komponente ein Verteilungsgleich-
gewicht ein. Adsorption und Verteilung kénnen
auch gleichzeitig an der Trennung beteiligt sein.

Nach der Art der Chromatografieapparatur unter-

scheidet man weiterhin Papier-, Diinnschicht- und

Verfahren zur Stofftrennung

Verfahren Erklarung

Anwendungsbeispiel

Dekantieren

Filtrieren

Kristallisieren

Destillieren

Extrahieren

Sublimieren
Zentrifugieren

Gefriertrocknen

Trennung fliissiger von festen Bestandteilen (eines
Bodenkorpers) durch AbgieRen

Trennung von Feststoffteilchen aus Fliissigkeiten
oder Gasen mittels eines poroésen Mediums (Filter
oder Sieb)

Ausnutzung von Loslichkeitsunterschieden, unter
Erwdarmung wird der Stoff in einem Losungsmittel
gelost, die am schwersten 16sliche Substanz
kristallisiert bei Abkiihlung aus

Gemische fliichtiger Stoffe werden entsprechend
ihres Siedepunktes getrennt, wobei sich derjenige
mit dem niedrigeren Siedepunkt leichter
verdampfen und abtrennen ldsst.

Das Verdampfen erfolgt im Destillierkolben, das
Kondensat wird aufgefangen

Herauslosen bestimmter Bestandteile aus flissigen
und festen Gemischen mit Hilfe geeigneter
Lésungsmittel

sublimierbare Feststoffe werden in der Hitze
selektiv aus einem Stoffgemisch getrennt

Trennung durch Ausnutzung der Fliehkraft

schonende (Struktur u. Eigenschaften erhaltende)
Konservierung durch Einfrieren u. Entfernen des
Wassers durch Sublimation im Vakuum

AbgieRen von Tee oder Kaffee ohne Hilfsmittel

Anwendung eines Kaffeefilters

Reinigung der aus Zuckerrohr oder Zuckerriiben
gewonnenen Saccharose

Herstellung von destilliertem Wasser oder Brennen
von Schnaps

Gewinnung von Extrakten aus Heilpflanzen

Gewinnung von Koffein aus Kaffeepulver, schnelles
Trocknen von Wasche an kalten Wintertagen

Trennung von Molekiilen nach der Molmasse aus
der Zellflissigkeit

Entwdsserung von Blutplasma
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FlieBmittelfront
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Sdulenchromatografie. Bei der Papierchromatografie
wird das geldste Substanzgemisch auf Filterpapier
aufgetragen und dann in ein geschlossenes, das Lauf-
mittel enthaltende GefdR gestellt. Die Trennung er-
folgt tiberwiegend durch unterschiedliche Vertei-
lung, aber auch Adsorptionsvorgiange spielen eine
Rolle. Als stationdre Phase dient Wasser oder ein
anderes Losungsmittel, das am Filterpapier haftet.
Bei der Diinnschichtchromatografie werden Glas-
oder Aluminiumplatten verwendet, die mit einer
diinnen Schicht von z.B. Kieselgel oder Aluminium-
oxid iiberzogen sind. Bei der Sdulenchromatografie
befinden sich diese zur Adsorption geeigneten Mate-
rialien in senkrecht stehenden langen, schmalen
Glasrohren. Die Diinnschichtchromatogramme wer-
den wie die Papierchromatogramme in geschlosse-
nen GefdBen entwickelt, die Sdulen werden mit der
mobilen Phase durchgespiilt (Abb.3.45). Die Lage der
Adsorptions- und Verteilungsgleichgewichte ist ent-
scheidend fiir den Verlauf chromatografischer Tren-
nungen.

Durch die Wahl der stationdren Phase und die Art
des Laufmittels lassen sich die Trennungen beein-
flussen.

Unter konstanten Bedingungen (gleiche stationdre
Phase, gleiches FlieBmittel, gleiche Temperatur)
sind die Trennungen reproduzierbar. Wie weit eine
Komponente relativ zur mobilen Phase wandert, ist
damit eine Stoffkonstante. Der Quotient aus der Ent-
fernung der Substanz vom Startpunkt und der Ent-

Abb. 3.45 Diinnschicht- und
Saulenchromatografie

mobile Phase

! . getrennte Stoffe

+—— stationdre Phase

H

mobile Phase

fernung der Laufmittelfront vom Startpunkt wird als
Rg-Wert bezeichnet (retention factor).

Da die Chromatografie heute nicht mehr wie friither
nur bei farbigen Substanzen angewendet wird, miis-
sen die Substanzflecken auf Papier- oder Diinn-
schichtchromatogrammen noch sichtbar gemacht
werden. Dies geschieht durch Erwdrmung, Bestrah-
lung mit UV-Licht oder Bespriihen mit speziellen
Reagenzien. Bei automatisierten Verfahren stehen
Detektoren zur Verfiigung, die den Durchlauf der
einzelnen Substanzen signalisieren und aufzeichnen.
Hier wird die Zeit bestimmt, die eine Substanz fiir
den Durchlauf bendtigt, diese Retentionszeit wird
gemessen. Die Signale lassen auch Riickschliisse auf
die Konzentration der Komponenten zu.

Weitere chromatogrdfische Verfahren
lonenaustauscher- und Affinitdtschromatografie un-
terscheiden sich von den besprochenen Verfahren
insofern, als die Trennung der Substanzen auf der
Ausbildung von Bindungen basiert. lonenaustauscher
sind organische Polymere (s.S.128). Sie tragen locker
gebunden OH", H*-lonen oder andere lonen, die ge-
gen lonen gleicher Ladung reversibel ausgetauscht
werden konnen. Bei der Affinititschromatografie
enthdlt die polymere stationdre Phase spezifische
Liganden, um die gesuchten Stoffe zu binden. An-
schlieBend werden diese Komponenten aus der sta-
tiondren Phase herausgewaschen.

Die Gelchromatografie ist eine Sonderform, da es
keine Wechselwirkung zwischen fester und mobiler
Phase gibt. Die Trennung erfolgt durch die im Trager-
material zur Verfiigung stehende PorengrofRe und
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findet vor allem Anwendung bei der Proteinreini-
gung und -trennung sowie bei der DNA- und RNA-
Isolierung.

Da auch unterschiedliche Driicke zur Anwendung
kommen, unterscheidet man Niederdruck-, Normal-
druck- und Hochdruckchromatografie.
zeichnet sich durch kurze Trennzeiten und hohe
Trennleistung aus und kann vom ng- bis zum kg-
Bereich erfolgreich eingesetzt werden.

Letztere

3.4.2 Die Charakterisierung der reinen
Substanz

Die reine Substanz kann durch eine Reihe physikali-

scher Eigenschaften charakterisiert werden. Dazu

zdhlen

= der Schmelz- oder Zersetzungspunkt

= der Siedepunkt

= der Brechungsindex

= die Dichte

= der Re-Wert

= die spezifische Drehung (bei optisch aktiven Ver-
bindungen).

Durch chemische Reaktionen kénnen die in der Sub-

stanz enthaltenen Elemente qualitativ und quantita-

tiv analysiert werden. Hiufig stehen dafiir moderne

Analyseautomaten zur Verfiigung. Zahlreiche Metho-

den erlauben die Bestimmung der molaren Masse

und den Nachweis funktioneller Gruppen. Vor allem

werden zur Charakterisierung aber spektroskopische

Verfahren genutzt.

3.4.2.1 Die spektroskopischen Verfahren
Grundlage fiir alle spektroskopischen Verfahren ist
die Wechselwirkung der Molekiile mit elektromag-
netischer Strahlung.

Durch elektromagnetische Strahlung werden Elekt-
ronen angeregt, Schwingungen und Rotationen von
Atomen oder Atomgruppen im Molekil ausgeldst
oder der Spin gedndert. Diese Wechselwirkung ist
stoffspezifisch. Einige spektroskopische Verfahren
werden nachfolgend kurz vorgestellt.

Die UV/VIS-Spektroskopie

Molekiile absorbieren ultraviolettes oder sichtbares
(visuelles) Licht, indem Elektronen angeregt werden
und in energetisch hoher liegende Orbitale tiberge-
hen. Bei der Riickkehr in den Grundzustand wird
Licht ausgestrahlt (Emission).

3 Grundlagen der Organischen Chemie

Die zur Anregung der Elektronen notwendige Ener-
gie ist substanzspezifisch und hangt von den Bin-
dungsverhdltnissen im Molekiil ab. Liegt ein Teil der
Absorption zwischen 400 und 800nm (sichtbarer
Bereich), erscheint die Verbindung farbig, man be-
obachtet die zur absorbierten Strahlung komplemen-
tdre Farbe.
Besonders leicht konnen delokalisierte n-Elektronen
angeregt werden. Mit der Anzahl konjugierter Dop-
pelbindungen vertieft sich die Farbe einer Verbin-
dung. In vielen Fdllen ist aber eine Anregung durch
energiereichere UV-Strahlung erforderlich.
Wenn ein UV-Strahl definierter Wellenldnge durch
eine Messlosung fdllt, wird er durch Absorption ab-
geschwdcht. Um Reflexions- und Streuverluste zu
eliminieren, vergleicht man mit der Absorption des
reinen Losungsmittels. Die Lichtintensitdt I nach dem
Durchtritt durch die Losung wird dann mit der Licht-
intensitdt I nach dem Durchtritt durch das reine
Losungsmittel verglichen (Lambert-Beer-Gesetz).
Man kann die Extinktion E folgendermafSen berech-
nen:

IO
E:IgT:scAd
(c = Konzentration in mol/l; d = Schichtdicke der
Messlosung im Strahlengang in cm; € = molarer Ex-
tinktionskoeffizient [Stoffkonstante])

Zur Charakterisierung einer Verbindung wird ein UV-
Spektrum aufgenommen, indem man die Wellen-
lange kontinuierlich variiert. So kdnnen Absorptions-
maxima und molare Extinktionskoeffizienten ermit-
telt werden.

Man kann aber auch bei fester Wellenldnge, bei der
ein Absorptionsmaximum vorliegt, und bekannten e-
Werten Konzentrationsbestimmungen vornehmen.
Dieses analytische Verfahren bezeichnet man als
Photometrie, die in der klinischen Chemie sehr viel-
fdltig eingesetzt wird. So kann z.B. enzymatisch die
Konzentration einer Alkohol-Losung bestimmt wer-
den. Man lisst Ethanol mit dem Redoxsystem NAD"/
NADH (s.S.72) reagieren. Es entsteht Acetaldehyd
(Ethanal) als Oxidationsprodukt des Ethanols und
als Reduktionsprodukt NADH. Je ein Molekiil Alkohol
bildet ein Molekiil NADH. Die Anderung der NADH-
Konzentration kann bei 340 nm photometrisch gut
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verfolgt werden, da bei dieser Wellenlinge
NAD" keine nennenswerte Absorption zeigt.

Die IR-Spektroskopie

Durch Infra ot-Strahlung werden in den Molekiilen
Schwingungen und Rotationen angeregt. Bestimmte
Atomgruppierungen des Kohlenstoffgeriists absor-
bieren weitgehend unabhdngig von benachbarten
Atomen immer Infrarot-Strahlung im gleichen Wel-
lenldngenbereich. Auch funktionelle Gruppen haben
charakteristische Absorptionsbanden. So kann aus
der Lage der Absorptionsbanden auf die Struktur
des Molekiils geschlossen werden.

Die NMR-Spektroskopie

Einige Atomkerne (z.B. 'H, 2H, *C und ®N) verhalten
sich in einem homogenen Magnetfeld wie kleine
Stabmagnete, d.h. sie orientieren sich in Feldrich-
tung bzw. bei Energiezufuhr von auen in die entge-
gengesetzte Richtung. Die zugefiihrte Energie wird
absorbiert, diese Erscheinung bezeichnet man als
kernmagnetische Resonanz = nuclear magnetic
resonance (Resonanzfrequenz zwischen 20 und
1000 MHz).

Die bendtigte Resonanzenergie fiir die genannten
Nuklide ist bei konstantem Magnetfeld sehr unter-
schiedlich. Bei gleichem Nuklid treten Unterschiede
auf, die durch die unterschiedliche chemische Um-
gebung jedes einzelnen Atomkerns im Molekiil ver-
ursacht sind. Diese Unterschiede misst man in ppm
(parts per million) der eingestrahlten Frequenz und
bezeichnet sie als chemische Verschiebung. Fiir ein
tiefer gehendes Verstdandnis sollte auf entsprechende
Fachliteratur zuriickgegriffen werden.

Die Massenspektrometrie

Das Prinzip eines Massenspektrometers beruht auf
der unterschiedlichen Bewegung geladener Teilchen
in elektrischen und magnetischen Feldern. Bei die-
sem Verfahren kommt es zu keiner Absorption elekt-
romagnetischer Strahlung, sondern eine Verbindung
wird im Hochvakuum verdampft (z. B. durch Elektro-
nenbeschuss ionisiert und in Bruchstiicke zerschla-
gen). Die Molekiil- und Fragmentionen werden in
einem elektrischen Feld beschleunigt und in einem
Magnetfeld in Abhdngigkeit von ihrer Ladung und
ihrer Masse abgelenkt. Der Empfdnger registriert
ein den optischen Spektren vergleichbares ,Massen-

Die Strukturaufklarung organischer Verbindungen

spektrum®, das Informationen zur Molekiilmasse
und zur Summenformel liefert.

| Klinischer Bezug

Die besprochenen Methoden finden heute breite An-
wendung in den klinischen Laboratorien zur Diagnostik
und fiir die Grundlagenforschung. Die als MRT-Spekt-
roskopie (Magnetresonanztomographie) bezeichnete
medizinische Anwendung der NMR-Spektroskopie
wird inzwischen auch am Menschen angewendet,
z.B. zur Verlaufskontrolle bei bestimmten neurologi-
schen Erkrankungen.

Man untersucht das Verhalten von Protonen, die auf-

grund ihrer Eigenbewegung ein magnetisches Feld
erzeugen. Normalerweise sind diese Magnetfelder un-
geordnet. Beim Anlegen eines dulReren Magnetfeldes
kommt es wie oben beschrieben zu einer parallelen
oder antiparallelen Ausrichtung entlang der Feldlinien.
Die Mehrzahl der Protonen nimmt die energetisch
etwas glinstigere Parallelposition ein. Da sich die Ge-
webe in ihrem Wasserstoffanteil unterscheiden, kon-
nen verschiedene Gewebearten sehr gut dargestellt
werden (Abb. 3.46).

-

x Check-up

v Wiederholen Sie noch einmal, wie die Stoff-
trennung bei der Chromatografie erfolgt.

v Machen Sie sich den Unterschied zwischen der

Gas- und der Fliissigchromatografie klar.
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Abb. 3.46 MRT-Bilder eines Hypophysenadenoms (Pfeil)

3.5 Die Reaktionstypen organischer
Verbindungen

Lerncoach

Im folgenden Kapitel lernen Sie verschiedene
Reaktionstypen organischer Verbindungen
kennen. Um diese typischen Reaktionen zu
verstehen, ist es wichtig, dass Sie zundchst die

()

nachfolgend aufgefiihrte Systematisierung
der organisch-chemischen Reaktionen be-
herrschen.

=  Die Inhalte dieses Kapitels bauen auf den
Grundbegriffen der Reaktionskinetik auf (z. B.
Reaktionsordnung, geschwindigkeitsbestim-
mender Schritt). Schlagen Sie diese Informa-
tionen ggf. nochmal auf S. 48 nach.

=  Eine weitere wichtige Grundlage fiir das Ver-
standnis ist die Elektronegativitit der Ele-
mente in Atombindungen sowie die Unter-
scheidung von lonen und Radikalen (s.S. 31).

3.5.1 Die Systematisierung organisch-
chemischer Reaktionen
3.5.1.1 Die komplexen und die Elementar-
reaktionen

Auch in der organischen Chemie ist - makroskopisch
betrachtet - eine chemische Reaktion eine Stoffum-
wandlung, die mit Energie- und Entropieanderungen
verbunden ist. Auf molekularer Ebene interessieren
die Anderung von Bindungen und Strukturen. Dabei
unterscheidet man zwischen Elementarreaktionen,

die aus einem Elementarprozess bestehen, und kom-
plexen Reaktionen, die aus zwei oder mehr Elemen-
tarreaktionen zusammengesetzt sind. Elementarpro-
zesse werden eingeteilt in monomolekulare (Zerfall
Teilchens), bimolekulare (Zusammenstof3
zweier Teilchen) und trimolekulare (Zusammenstof
dreie Tailchen) Vorgdnge.

eines

3.5.1.2 Die radikalischen und die polaren
Reaktionen
Wenn eine Atombindung gespalten wird, kdnnen
entweder zwei Radikale als elektrisch neutrale
Bruchstiicke mit einem ungepaarten Elektron oder
je ein Kation und ein Anion entstehen. Fiir die Bil-
dung von Radikalen sind relativ hohe Energien not-
wendig. Radikale sind sehr energiereich, reaktions-
freudig und die Voraussetzung fiir radikalische
Reaktionen (Symbol: tiefgestelltes R).
Wenn Bindungselektronenpaare zu Radikalen ent-
koppelt werden, spricht man von Homolyse. Bei der
Heterolyse wird das Bindungselektronenpaar voll-
standig auf einen Bindungspartner {ibertragen. Als
Folge entstehen lonen mit entgegengesetzten Ladun-
gen (Abb. 3.47). Wie groR der Energieaufwand fiir die
Heterolyse tatsdchlich ist, hangt von der Struktur der
Molekiilteile und einer evtl. vorhandenen Polarisie-
rung ab. Besonders giinstig ist natiirlich auch eine
Stabilisierung der entstehenden lonen durch Solva-
tation (s.S.54). Bei polaren Reaktionen muss nicht
zwangsldufig eine vollstindige Spaltung in Ionen er-
folgen, es ist auch ein synchroner Ablauf méglich.
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Homolyse:

A—B ——»= A-+ B-
Heterolyse

A—B ——= A%+ B®

Abb. 3.47 Die Mdglichkeiten der Bindungsspaltung

3.5.1.3 Die nucleophilen und die elektrophilen
Teilchen

Bei polaren Reaktionen unterscheidet man die reak-

tiven Teilchen nach folgenden Kriterien (Tab.3.10):

= Verfligen die reaktiven Teilchen {iber eine Stelle
mit hoher Elektronendichte, tragen eine negative
Ladung oder verfiigen iiber freie Elektronenpaare,
dann ,suchen” sie eine positive Ladung bzw. eine
positivierte Stelle. Man bezeichnet sie als Nucleo-
phile, weil der ,nucleus” ja eine positive Ladung
tragt.

= Teilchen mit niedriger Elektronendichte, mit einer
positiven Ladung oder einer Elektronenliicke
»suchen“ nach elektrisch negativer Ladung, es
sind Elektrophile.

Je nachdem, ob man polare Reaktionen aus der Sicht

des Nucleophils oder Elektrophils betrachtet, spricht

man von nucleophilen Reaktionen (Symbol: tiefge-

stelltes N) oder elektrophilen Reaktionen (Symbol:

tiefgestelltes E).

3.5.1.4 Die Substituenteneffekte

Die elektronische Struktur der Verbindungen spielt
also eine grof3e Rolle beim Verlauf chemischer Reak-
tionen. Wenn diese durch Einfithrung von Substituen-
ten verdndert wird, hat das natiirlich Folgen fiir den
Reaktionsverlauf (sog. Substituenteneffekte). Substi-
tuenteneffekte beschreiben die elektronenschie-
bende und -ziehende Wirkung der Substituenten.
Natiirlich spielt auch die GréBe der Substituenten
im Reaktionsverlauf eine Rolle. Dieser sterische
Effekt ergibt sich aus dem Raumbedarf der Substi-
tuenten. Er kann zur Abschirmung des Reaktions-
zentrums fiithren oder die Lage anderer Substituen-
ten im Molekiil verandern.

| Tabelle 3.10

Nucleophile und elektrophile Teilchen

Elektrophile

Anionen: Carbanionen Kationen: Carbeniumionen
R3C7,HO™, RO, HS™, RS™, CN~, RsC', H', AP*

1=, BrY, I

neutrale Molekiile mit freien
Elektronenpaaren:

NHs, RNH,, H,0

neutrale Molekdle mit -
Bindungen, die eine erhéhte
Elektronendichte aufweisen

Nucleophile

neutrale Molekiile mit
Elektronenliicke: BFs, AlCl5

neutrale Molekiile, die sich
leicht heterolytisch spalten
lassen: Brs, |,

Der induktive Effekt

Der induktive Effekt tritt bei allen Substituenten auf
und beschreibt die Verdnderung der elektronischen
Struktur durch unterschiedliche Partialladungen.
Elektronenziehende Substituenten, die sich durch
eine hohe Elektronegativitdat auszeichnen, haben ei-
nen -I-Effekt, elektronenschiebende Substituenten
haben einen +I-Effekt. Beide Effekte bewirken eine
Polarisierung des Molekiils (Abb.3.48). Die unter-
schiedlichen Elektronegativititen wirken sich also
iiber Einfachbindungen im Molekiil aus.

+1-Effekt -|-Effekt
e A=
. +EHs cli
5 V5 < o/
H3( _?_CHz_R Cl—C—CH;—R
den, a
a* A=

~» Elektronenschub —# Elektronenzug

Abb. 3.48 Der induktive Effekt

Das Vorzeichen bezieht sich dabei immer auf die
entstehende Partialladung des Substituenten.

Einen -I-Effekt weisen u.a. folgende Substituenten
auf: -F, -Cl, -Br, -I, -NH;, -NO,, -OH, -OR, >C=0,
-COOH. Einen +I-Effekt haben z.B. die Alkylgruppen
und anionische Substituenten wie -O~ und -S.

Der mesomere Effekt

Mesomere Effekte sind an die Wechselwirkung des
Substituenten mit einem p-Orbital eines sp>- oder
sp-hybridisierten C-Atoms gebunden. Substituenten
mit einer Elektronenliicke, die einen Elektronenzug

[
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Phenol

®0—H ®0—H

—# Elektronenschub

Nitrobenzol

S5
LN

o5
NP (N

8/ @ o5 e
{'Q‘-. /Q} }0"\-. /O\

QO

bewirken, haben einen -M-Effekt (z.B. Aldehyd-
gruppe, Carbonylgruppe, Carboxylgruppe). Ein +M-
Effekt tritt bei Substituenten auf, die iiber ein freies
Elektronenpaar verfiigen, das in Wechselwirkung mit
ni-Elektronen treten kann (z.B. NH,-, OH-, SH-Grup-
pen, Halogenatome). In Abb.3.49 wird die Wechsel-
wirkung der OH-Gruppe im Phenol bzw. der Nitro-
gruppe im Nitrobenzol mit der m-Elektronenwolke
des aromatischen Rings beschrieben. Zur Beschrei-
bung verwendet man wieder mesomere Grenzstruk-
turen, wobei nur deren Gesamtheit den echten Bin-
dungszustand richtig beschreibt.

Die Auswirkungen dieser Effekte auf das Reaktions-
verhalten besprechen wir bei den einzelnen Stoff-
klassen.

/

N

ve\\

—+ Elektronenzug

3.5.2 Die Reaktionstypen

3.5.2.1 Die Additionsreaktionen

Das Reagens lagert sich an ein Substrat mit Doppel-
oder Dreifachbindungen oder freien Elektronenpaa-
ren an.

Beispiel fiir eine Additionsreaktion (Addition von
Wasserstoff an Ethen):

H2C=CH2 + Hz — H3C—CH3
Hydrierung einer Doppelbindung

Ubrigens ist die Einteilung Reagens und Substrat et-
was willkiirlich, gewdhnlich ist das Reagens das klei-
nere Molekiil. Die Bildung der Additionsprodukte
kann nach einem elektrophilen (Symbol Ag), einem
radikalischen (Symbol Ag) oder einem nucleophilen
(Symbol Ay) Mechanismus ablaufen. Elektrophile

®@0—H

S B B

Abb. 3.49 Der mesomere Effekt

\9

Additionen sind charakteristisch fiir ungesdttigte
Kohlenwasserstoffe (s.S.127), nucleophile Additio-
nen fiir Carbonylverbindungen (s.S.174). Radikali-
sche Additionen erfolgen auch an ungesattigten Koh-
lenwasserstoffen.

Die Addition von Wasserstoff bezeichnet man {ibri-
gens auch als Hydrierung, die von Wasser als Hydra-
tisierung.

3.5.2.2 Die Eliminierungsreaktionen

Die Eliminierung ist das Gegenteil der Addition. Es
handelt sich um die intramolekulare Abspaltung von
Atomen oder Atomgruppen.

Beispiel fiir eine Eliminierungsreaktion:

H3C—CH3 e d H2C=CH2 + Hz
Dehydrierung einer Einfachbindung

Es konnen u.a. Halogenwasserstoffe (Dehydrohalo-
genierung), Wasserstoff (Dehydrierung) und Wasser
(Dehydratisierung) eliminiert werden. Hdufig findet
man im Namen des Reaktionstyps schon einen Hin-
weis darauf, an welchen C-Atomen eine Abspaltung
erfolgt. In der Biochemie kommen p-Eliminierungen
hdufig vor, d.h., die Abspaltung erfolgt an den be-
nachbarten C-Atomen a und {3 (Abb. 3.50). Dabei wird
die OH-Gruppe im Molekiil durch eine Sdure proto-

H R
| H;504 \
R=C—CH;—OH - ;( =CH; + H,0
|
H H

Abb. 3.50 Die sauer katalysierte B-Eliminierung (vereinfachte
Darstellung)
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niert, das zieht eine Polarisierung im Molekiil nach
sich. In Gegenwart eines nucleophilen Reagens (Le-
wis-Base, s.S.59) kann die protonierte OH-Gruppe
abgespalten werden. Dem folgt die Abspaltung eines
Protons und die Ausbildung einer Doppelbindung.

3.5.2.3 Die Substitutionsreaktionen
Substitutionen sind mit einem Ersatz von Atomen
oder Atomgruppen verbunden. Diese konnen radika-
lisch (Sg), elektrophil (Sg) und nucleophil (Sy) ablau-
fen. In Abb. 3.51 ist eine nucleophile Substitution dar-
gestellt.

H H
]

HC—=C=Cl + OH® = HC=C-0H + (1®
1

H H

Abb. 3.51 Beispiel fiir eine Substitutionsreaktion

Die radikalischen Substitutionen

Radikalische Substitutionen (Sg) sind dadurch ge-
kennzeichnet, dass das Reagens ein Radikal ist
(s.S.26). Es entsteht durch homolytische Bindungs-
spaltung, z.B. durch Einwirkung von UV-Strahlung
(Abb.3.52, Startreaktion). Die Radikale greifen dann
das Substrat (Abb.3.52, Methan) an. Dabei entsteht
wiederum ein Radikal. Es sind immer wieder Radi-
kale vorhanden, die in die Reaktionen eintreten kon-
nen (Kettenwachstum). Wenn die Radikale jedoch
miteinander rekombinieren, kommt es zum Ketten-
abbruch. Radikalische Substitutionen sind fiir gesat-
tigte Kohlenwasserstoffe charakteristisch (Abb. 3.52).

Start cly —» o+
Kette CHy + Cl+ ——= -CH; + HC
“CHy + Cl ——= C(CHdl + CI-
CHy + Cl- —= (Kette beginnt
wieder von vorn)
Abbruch  +<CH; + CF ——== (CHyCl

“CHy + +CHy —= H;C—CH,

und andere Kombinationsmoglichkeiten

Abb. 3.52 Der radikalische Kettenmechanismus

Die elektrophilen Substitutionen

Die elektrophile Substitution (Sg) ist die wichtigste
Reaktion der Aromaten (s.S.92). Die Aromaten sind
durch die delokalisierten m-Elektronen nucleophil

und reagieren deshalb bevorzugt mit Elektrophilen.
Unter Abspaltung eines Protons entsteht ein substi-
tuierter Aromat (Abb. 3.53).

p CH;
@ Katalysator @
+CHy ————» +H

Abb. 3.53 Elektrophile Substitution am Benzen (vereinfacht)

Die nucleophilen Substitutionen

Bei einer nucleophilen Substitution (Sy) wird eine an
ein sp>-hybridisiertes C-Atom gebundene Gruppe
(Abgangsgruppe) mit ihren Bindungselektronen
durch ein nucleophiles Reagens ersetzt (Abb. 3.54).
Bei nucleophilen Substitutionen muss auch unter-
schieden werden, ob die Geschwindigkeit der Ge-
samtreaktion durch den monomolekularen Zerfall
des Substrats oder durch die bimolekulare Reaktion
zwischen Substrat und nucleophilem Reagens be-
stimmt wird.

r? R?
|

R'=C=Y + INu & R'=C—Nu + I¥
R’ alt‘

Abb. 3.54 Der allgemeine Mechanismus der nucleophilen Sub-
stitution

Eine monomolekulare Reaktion (Sy") liuft folgender-
maflen ab (Abb. 3.55). Es erfolgt die Dissoziation in ein
planares Carbeniumion und ein Bromidion, im zwei-
ten Schritt erfolgt der Angriff des Hydroxidions.

R? R2

| langsam |
R'—C—Br ——— R'—Ce + B®

R R

R2 R?

| schnell |
R'—C® + OH® R'—C—OH

g2 g2

Abb. 3.55 Die nucleophile Substitution nach einem Sy'-Me-
chanismus

Beim bimolekularen Verlauf (Sy?) greift das Nucleo-
phil von der dem Bromatom entgegengesetzten Seite
an. Parallel hierzu wird die Bindung zum
Br~ schwicher (Abb.3.56). Im Ubergangszustand ha-

[
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H H ] H Abb. 3.56 Nucleophile Substitution
/\\ langsam I schnell / nach einem Sy?-Mechanismus
®0H + ‘?C—Br — HO--:C\--Br — HO—C\,, + Br®
Hy H b i
H H

ben sowohl das Br™-lon als auch das OH™-lon Kontakt
zum C-Atom, die drei anderen Substituenten span-
nen dann eine Ebene auf. Wenn sich das Br-lon
endgiiltig gelost hat, klappen die anderen Subst -
tuenten wie ein Regenschirm um. Liegt das Substrat
einer Sy-Reaktion als chirale Verbindung vor, so
hdngt die Struktur des Reaktionsproduktes entschei-
dend vom Mechanismus der Reaktion ab. Da bei ei-
ner Sy>-Reaktion der Angriff der nucleophilen
Gruppe von der ,Riickseite* (der Abgangsgruppe ge-
geniiberliegenden Seite) erfolgt, ist sie mit einer Kon-
figurationsumkehr verbunden (Walden-Umkehr).
Bei einer Sy'-Reaktion kann das gebildete Car-
beniumion mit gleicher Wahrscheinlichkeit von bei-
den Seiten angegriffen werden. Es entsteht das Ra-
cemat.

Nach welchem Mechanismus die nucleophile Substi-
tution tatsachlich ablduft, hangt von der Struktur des
Substrats, der Basizitdt des nucleophilen Reagens
und den Reaktionsbedingungen (besonders vom Lo-
sungsmittel) ab. Tertidre Alkylhalogenide reagieren
fast ausschlieRlich nach einem Sy! -Mechanismus, da
die Alkylgruppen wegen ihres +I-Effektes die Carbe-
niumionen gut stabilisieren konnen, wdhrend pri-
mire Alkylhalogenide fast immer einen Sy2-Mecha-
nismus bei der Substitution zeigen.

3.5.2.4 Die Isomerisierungen

Isomerisierungen sind Umlagerungsreaktionen, bei
denen das Reaktionsprodukt ein Konstitutionsisomer
oder ein Stereoisomer des Ausgangsstoffes ist
(s.a.S.100). Eine wichtige Isomerisierungsreaktion
fiir biochemische Prozesse ist die Tautomerie
(s.S.148). Dabei stehen zwei Konstitutionsisomere
im Gleichgewicht, die sich durch Protonenwande-
rung und gleichzeitige Verlagerung einer Doppelbin-
dung ineinander umwandeln kénnen (Abb. 3.57).

|

H—?—t_ —=COOH
|

H O OH

a Keto-Struktur Enol-Struktur

|
H=—C =(|'—C 0O0H

—

Iminol-Struktur
Lactimform

Amid-Struktur
b Lactamform

Abb. 3.57 Keto-Enol-Tautomerie bei Brenztraubensdure (a),
Lactam- Lactim-Tautomerie bei einem ringférmigen Amid (b)

| Klinischer Bezug

Diese Tautomerie findet man auch bei Barbitursdure
(Abb.3.58). Von dieser Verbindung leiten sich eine
Reihe von Stoffen ab, die als Sedativa, Antiepileptika,
Narkotika und als Schlafmittel eine groRe Rolle gespielt
haben. Barbitursdure (pKs=4,0) ist eine starkere Sdure
als die Essigsdure und wirkt nicht sedativ-hypnotisch.
Die Tautomeriemdglichkeiten und damit die Moglich-
keit zur Protonenabgabe werden durch Substitution
am Kohlenstoffatom C5 und am Stickstoffatom N1
oder N3 eingeschrankt.

Die Barbitursaurederivate sind schwachere Sauren.

Auch unter physiologischen Bedingungen ist der Anteil
der nicht dissoziierten Form relativ gro. Damit ist die
zum Passieren lipophiler Membranen notwendige Li-
pophilie gegeben.

Die Lipidloslichkeit kann noch durch die Einfiihrung
aromatischer Reste an C5 oder durch die Verlangerung
und Verzweigung aliphatischer Reste erh6ht werden.

H 0
\
o=(] 3
N
H o

)
N
H—0—{
N
} 5

nicht dissoziiert

Protonenabgabe
fidhrt zu:
H 0
N
He 9I§—<\ dissozilert
N
(o]

Abb. 3.58 Lactam-Lactim-Tautomerie bei der Barbitursaure
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Die hier besprochenen Reaktionstypen wurden nach
dem Bruttoumsatz klassifiziert. Das Ordnungsprinzip
ist die Art des Gesamtumsatzes vom Edukt zum Pro-
dukt.

Weiterhin kann auch in der Organischen Chemie eine
Einteilung in Sdure-Base-Reaktionen oder in Redox-
reaktionen vorgenommen werden (vgl. S. 57, 69), so
ist beispielsweise eine Dehydrierung eine Oxidation,
eine Hydrierung eine Reduktion.

o

-
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Check-up

Wiederholen Sie einige Beispiele fiir Addition,
Substitution, Eliminierung und Isomerisie-
rung. Zu jedem Beispiel sollten Sie eine
Reaktionsgleichung aufschreiben kénnen, wie
z.B. in Abb. 3.51.










4 Stoffklassen der organischen Chemie Die Kohlenwasserstoffe

4 Stoffklassen der organischen
Chemie

4.1 Die Kohlenwasserstoffe

@

il

<+ Lerncoach
Dieses Kapitel baut auf den Modellen zur Be-
schreibung der Bindungsverhaltnisse von
Kohlenstoffatomen mit Einfach-, Doppel- und
Dreifachbindungen auf. Auch zwischenmole-
kulare Wechselwirkungen spielen eine Rolle,
schlagen Sie bei Bedarf ggf. nochmals nach.

4.1.1 Der Uberblick

Kohlenwasserstoffe sind Verbindungen, die nur aus
Kohlenstoff- und Wasserstoffatomen aufgebaut sind.
Sie bilden quasi das Riickgrat der organischen Che-
mie, da durch Substitution der Wasserstoffatome
durch funktionelle Gruppen bzw. durch Austausch
der Kohlenstoffatome gegen andere Atome die grofRe
Vielfalt der organischen Verbindungen entsteht. Man
unterscheidet Kohlenwasserstoffe danach, ob sie ket-
ten- oder ringformig sind, ob sie neben Einfachbin-
dungen auch Doppel- oder Dreifachbindungen ent-
halten. Diese Klassen bilden homologe Reihen. Das
sind Reihen von Verbindungen, die einem gesetzma-
Bigen Aufbau folgen, die sich durch eine allgemeine
Formel beschreiben lassen und deren Eigenschaften
sich relativ kontinuierlich dndern.

Mabelle 4.1

Ausgewdhlte Eigenschaften von Alkanen

Name Formel Siede- Dichte Zahl der
punkt [)C] [g-cm™3] Konstitutions-

isomeren

Methan CH4 -161 0,42 1

Ethan CHe -89 0,55 1

Propan C3Hg -42 0,58 1

Butan C4H1o -0,5 0,60 2

Pentan CsHq2 36 0,63 3

Hexan Ce Hia 69 0,66 5

Heptan C; Hig 98 0,68 9

Octan CgHig 126 0,70 18

Nonan CoHypo 151 0,72 35

Decan CioHpn 174 0,73 75

Dodecan  Cyz Hye 216 0,75 355

4.1.2 Die gesattigten Kohlenwasserstoffe
4.1.2.1 Die Alkane

Alkane (oder Paraffine) sind Kohlenwasserstoffe, die
nur Einfachbindungen aufweisen, alle C-Atome sind
sp>-hybridisiert. Sie kénnen allgemein durch die For-
mel C,H, +> beschrieben werden.

Die physikalischen Eigenschaften

Die ersten vier Vertreter in der homologen Reihe der
Alkane sind gasformig, dann folgen fliissige und ab 17
Kohlenstoffatomen feste Alkane. Neben den gerad-
kettigen Kohlenwasserstoffen gibt es verzweigte Ket-
ten, bei denen die Anzahl der Konstitutionsisomeren
mit der Anzahl der Kohlenstoffatome lawinenartig
ansteigt.

Kohlenwasserstoffe sind unpolar und l6sen sich des-
halb nicht in Wasser, hingegen aber gut in Chloro-
form, Ether oder Benzen, d.h. sie sind hydrophob
bzw. lipophil. Alle Alkane sind brennbar, die niederen
Vertreter entflammen leicht. Sie haben eine gerin-
gere Dichte als Wasser (Tab.4.1). Die Schmelzpunkte
verdndern sich nicht kontinuierlich, sondern stufen-
weise. Die Schmelzpunkte der Alkane mit gerader C-
Zahl liegen relativ hoher als die der Alkane mit un-
gerader C-Zahl.

Offensichtlich kénnen diese Ketten durch van-der-
Waals-Krifte (s.S.32) festere Aggregate bilden. Die
Siedepunkte sind umso niedriger, je starker die Ver-
zweigung der Kohlenwasserstoffkette ist.

Die chemischen Reaktionen

Gesdttigte Kohlenwasserstoffe sind relativ reaktions-
trage, daher sind zur Auslésung von Reaktionen der
Angriff sehr reaktiver Teilchen und drastische Reak-
tionsbedingungen notwendig. Durch radikalische
Substitution kénnen die Halogenatome F, Cl und Br
eingefiihrt werden, so entsteht die Stoffklasse der
Halogenkohlenwasserstoffe (s.S.94).

R-H + X; - R-X + H-X
(X - Halogenatom)

Radikalisch verlduft auch die Reaktion zwischen
Kohlenwasserstoffen, Schwefeldioxid SO, und Sauer-

stoff O,, die zu den Alkansulfonsduren fiihrt.

2R-H +2 SO, + 0, — 2 RSO;H

125
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Ionische Reaktionen sind an Kohlenwasserstoffen
mit tertidren C-Atomen moglich.

Einige wichtige Vertreter

Kettenformige gesdttigte Kohlenwasserstoffe sind
- neben Cycloalkanen, Benzen und organischen
Schwefelverbindungen - im Erdol enthalten und
werden aus diesem gewonnen. Viele Alkane werden
auch zu Heizzwecken verwendet.

Fliissige verzweigte Alkane kommen als Vergaser-
kraftstoff zum Einsatz, wobei deren vollstindige Ver-
brennung ohne verfriihte Ziindungen (sog. Klopfen)
wesentlich ist. Als MaR fiir die Giite eines Benzins
wurde die Octanzahl eingefiihrt, indem man willkiir-
lich dem n-Heptan, das ganz besonders zum Klopfen
neigt, die Octanzahl 0 und dem Isooctan (=2,2,4-
Trimethylpentan), das sich erst bei hoherer Kom-
pression entziindet, die Zahl 100 zuteilte. Die Octan-
zahl eines Benzins entspricht dem Isooctangehalt der
Vergleichsmischung aus Isooctan und n-Heptan mit
der gleichen Klopffestigkeit.

Methan ist geruchlos, brennt mit blauer Flamme und
entsteht z.B. beim anaeroben, bakteriellen Abbau
von Zellulose in den Faulbehdltern der Kldranlagen
und in Siimpfen auf natiirlichem Weg. Es ist auch
Bestandteil der Darmgase und der Atemluft von Wie-
derkduern, aufSerdem werden betrdachtliche Mengen
durch Termiten erzeugt. Etwa 90% des Erdgases be-
steht aus Methan. Methan und Luft bilden explosive
Gemische und sind im Bergbau als sog. ,schlagende
Wetter* sehr gefiirchtet.

Auch Propan und Butan sind farb- und geruchlos, sie
spielen als Heizgas, meist in verfliissigter Form, eine
grof3e Rolle und werden auch als Kadltemittel sowie
zunehmend als Treibgas in Spraydosen verwendet.
Hohere Alkane findet man im medizinischen Bereich
als Vaseline, Weich- oder Hartparaffin, als Salben-
grundlage, aber auch als Mikroskopierhilfe. Paraffi-
num liquidum spielt als Laxans eine grof3e Rolle. Bei
jahrelanger Einwirkung von Rohparaffin kann es zur
Entwicklung von Spinaliomen oder Plattenepithel-
karzinomen kommen.

Mineraldle sind Gemische von gesadttigten Kohlen-
wasserstoffen, die durch Destillation aus minerali-
schen Rohstoffen (Erdél, Kohle, Holz, Torf) gewonnen
werden.

4.1.2.2 Die Cycloalkane
Gesdttigte Kohlenwasserstoffe bilden nicht nur Ket-
ten, sondern auch ,Ringe“ mit der allgemeinen For-

mel C,H,, (Abb.4.1).

A O
Cyclopentan

Cyclopropan  Cyclobutan Cyclohexan

Abb. 4.1 Einfache Cycloalkane

Da es sich um gesdttigte Verbindungen handelt, lie-
gen sp>-hybridisierte Kohlenstoffatome vor, die ei-
nen Bindungswinkel von 109,5 ° zur Folge haben. Aus
dem Geometrieunterricht ist aber bekannt, dass die
Winkel in gleichseitigen Vielecken folgende Werte
haben miissen (Tab.4.2):

[Tabelle 4.2

Winkel in regelmaRigen Vielecken

Vieleck Winkel in
Dreieck 60°
Viereck 90°
Finfeck 108°
Sechseck 120°
Siebeneck 128°34'

Unter der Annahme, dass alle sp3-hybridisierten
Kohlenstoffatome in einer Ebene liegen, miissen da-
her erhebliche Spannungen auftreten. Diese wird als
Baeyer-Spannung bezeichnet (Ringspannung bei ali-
cyclischen Verbindungen).

Die Spannungsenergie kann man aus den bei der
Verbrennung der Cycloalkane auftretenden Reak-
tionsenthalpien ermitteln. Fiir Cyclohexan wird sie
Null gesetzt. Durch das Abweichen vom Tetraeder-
winkel betrdgt die Spannungsenergie pro CH,-
Gruppe beim Cyclopentan 5,4 k]/mol, beim Cyclobu-
tan 27,2 k]/mol und beim Cyclopropan 38,5 kJ/mol.
Je starker die Winkel im Ringsystem vom Tetraeder-
winkel abweichen, umso grofRer muss also auch die
Reaktivitdt sein. Das stimmt mit den Beobachtungen
iiberein: Cyclopropan und Cyclobutan sind dufZerst
reaktionsfreudig. Neuere Modelle gehen im Fall des
Cyclopropans von einer anderen Hybridisierung des
Kohlenstoffatoms und von einem gewinkelten Bau
des Cyclobutans aus. Dass auch Cyclohexan nicht
eben gebaut ist, wurde auf S.103 besprochen. Cyclo-
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pentan sollte aufgrund seiner geringen Spannung
eigentlich eben sein, doch neuere Untersuchungen
zeigten, dass ein C-Atom etwas aus der Ebene he-
rauszeigt.

Die Stabilitit der Ringsysteme wird tiberdies durch
die Anordnung der Wasserstoffatome beeinflusst.
Die CH-Bindungen stehen hdufig nicht in der ener-
getisch gilinstigeren gestaffelten Anordnung. Da-
durch entstehen konformative Spannungen, die
man als Pitzer-Spannung bezeichnet: Bei ekliptischer
Anordnung stoRen sich die H-Atome ab, die Ring-
spannung nimmt zu (Abb. 4.2).

=

Cyclopropan Cyclobutan Cyclopentan

Abb. 4.2 Riumliche Darstellung von einfachen Cycloalkanen

Cyclopentane und -hexane kommen im Erdél vor
und bilden den Grundkdérper vieler Naturstoffe.
Drei- und Vierringsysteme findet man vor allem in
der Gruppe der Isoprenoide (s.S.190). Aber auch

H H H

Fettsduren mit Ringstrukturen sind bekannt, so
wurde z.B. in den Lipoidanteilen von Lactobacillus
arabinosus und Lactobacillus casei die Lactobacillin-
sdure gefunden. In gesduerten Milchprodukten liegt
die Lactobacillinsdure gemeinsam mit der hydrierten
Form der Sterculinsdaure vor. Die Sterculinsdure
selbst ist giftig (Abb.4.3).

Es gibt auch Verbindungen, in denen die Ringe {iber
ein gemeinsames Kohlenstoffatom verkniipft sind.
Diese bezeichnet man als Spirane (spira griech. Win-
dung).

Kondensierte oder annellierte Ringe besitzen zwei
gemeinsame Kohlenstoffatome.

Briickenringsysteme haben mehr als zwei gemein-
same Ringatome (Tab.4.3).

4.1.3 Die ungesdttigten Kohlenwasserstoffe
Auch Alkene und Alkine bilden homologe Reihen.

4.1.3.1 Die Alkene

Alkene sind Kohlenwasserstoffe mit einer C=C-Dop-
pelbindung und kénnen allgemein durch die Formel
C.Hz, beschrieben werden. Fiir Alkene ist hdufig
noch die Bezeichnung Olefine gebrduchlich, was
mit dem o&ligen Charakter der Produkte zusammen-
hdngt, die man bei einer Halogenaddition an gasfor-

H Abb. 4.3 Lactobacillinsdure und Sterculinsdure

ch_(mz,sv(wrmw Hsc_{cm,,v(mz,rcom
H

H
Lactobacillinsdure = Sterculinsaure =
(11R,125)-Methylenoctadecansdure 9,10-Methylen-octa-decensaure

Mabelle 4.3

Einfache Ringsysteme

Ringsystem Beispiel

Name Verwendung

Spirane H€O o OCH,

GO D
O

cl
Kondensierte Ringe CO

Briickenringsystem

Griseofulvin fungistatisches Antibiotikum
(orale Behandlung von
Pilzerkrankungen)

Decalin Herstellung von Schuhpflege-
mitteln und Bohnerwachs

Pinan oder 2,6-Trimethyl- kommt frei in der Natur nicht

bicyclo[3.1.1]heptan vorhanden, ist Grundkérper der
,Pinane®, die im Holz und in
den Blattern vieler Pflanzen
vorkommen

127
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Bruttogleichung:
R—CH=CH; + HCl ———= R—ClH—CH3
Cl
Elektrophil

2]
H @
R=CH=CH; ———» R—CH%CHZ ———» R—CH—CH;

T elektrophiler Angriff

n-Komplex
He

mige Alkene erhdlt (gaz oléfiant frz. 6lbildendes Gas).
Das Suffix -en zeigt die Doppelbindung an. Bei meh-
reren Doppelbindungen steht die Anzahl der Doppel-
bindungen vor dem Suffix. Dien bedeutet also 2, trien
3 Doppelbindungen.

Die physikalischen Eigenschaften

Die physikalischen Eigenschaften der Alkene sind
mit denen der Alkane vergleichbar. Die Vertreter
mit bis zu 4 C-Atomen sind gasformig, die mit 5 bis
15 C-Atomen fliissig und die hoheren Vertreter fest.
Sie sind brennbar und mit Wasser nicht mischbar.

Die chemischen Reaktionen

Die chemischen Reaktionen der Alkene werden vor-
wiegend durch die n-Bindung bestimmt. Sie gehen
leicht Additionsreaktionen ein, wobei gesdttigte Ver-
bindungen entstehen. Da die C = C-Doppelbindung
nucleophilen Charakter hat, ist das angreifende Rea-
gens elektrophil. Diese elektrophile Addition lduft in
mehreren Stufen ab, zuerst tritt der elektrophile
Partner mit den m-Elektronen in Wechselwirkung,
es bildet sich ein m-Komplex, der sich in ein Carbe-
niumion umwandelt, das ein dreibindiges positiv ge-
ladenes Kohlenstoffatom aufweist. Das ist nun selbst
ein elektrophiles Reagenz und reagiert mit einem
nucleophilen Teilchen (Abb. 4.4).

I
&

1 v
auswendig. Die Darstellung der Mechanismen soll
es lhnen einfacher machen zu verstehen, warum
welcher Stoff wie reagiert. Versuchen Sie, den Me-
chanismus nachzuvollziehen. (Abb. 4.4).

Bitte lernen Sie solche Mechanismen nicht

Der in Abb. 4.4 dargestellte Mechanismus ist auch auf
die Addition von Wasser (Hydratisierung), Wasser-

Carbenium-lon

Abb. 4.4 Elektrophile Addition
von Chlorwasserstoff an Alkene

Nucleophil

e
——= R—CH—CH;

I
cl

stoff (Hydrierung) und Halogenen (Halogenierung)
ibertragbar. Hydratisierung und Hydrierung sind
von groRRer Bedeutung fiir die Biochemie.

Ein Kation ist umso stabiler, je besser seine positive
Ladung durch Substituenten mit einem +I-Effekt
ausgeglichen wird (s.S. 117)!

Das sekunddre Carbenium-lon ist stabiler als das
primdre Carbenium-lon. Das Proton greift also im-
mer das wasserstoffreichere Kohlenstoffatom an
(Markovnikov-Regel). Diesen ganz gezielten Angriff
bezeichnet man als regioselektiven Angriff. Deshalb
entsteht nur das in Abb. 4.4 dargestellte Carbenium-
ion.

Einige wichtige Vertreter

Kohlenwasserstoffe mit Doppelbindungen spielen in
der chemischen Industrie eine grofRe Rolle, sie sind
aber auch in der Natur weit verbreitet. Besonders
vom 2-Methyl-buta-1,3-dien(Isopren) leitet sich die
grof3e Gruppe der Isoprenoide ab (s.S.190).

Ethen (Ethylen) ist ein brennbares Gas mit leicht
siilichem Geruch, in hheren Dosen wirkt es narko-
tisch. Ethen wird auch in reifenden Friichten gebildet
und beschleunigt den Reifungsprozess. Es wird aus
Erdol gewonnen. Die Halfte des hergestellten Ethens
wird fiir die Polymerisation verwendet.

Alkene besitzen eine grof3e industrielle Bedeutung,
weil sie mit sich selbst zu Polymeren reagieren kon-
nen (polys griech. viel, meros griech. Teil, Stiick).

Die Polymerisation
Die Polymerisation ist ein Spezialfall der Addition. Sie
ldsst sich allgemein wie folgt formulieren (Abb. 4.5):
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Mabelle 4.4

Ubersicht wichtiger Polymere

Monomer Formel Polymer Beispiele fiir den Einsatz
Ethen (Ethylen) HX=CH; Polyethylen PE Rohre, Folien, Apparaturen, Isoliermaterial,
) Spielzeug
ohne Umweltbelastung verbrennbar
Propen (Propylen) H,C=CH Polypropylen PP stark beanspruchte technische Teile, Koffer,
Schuhabsatze, Taue
CHy
Styrol HC=CH Polystyrol PS Maschinen- und Apparatebau, Elektrotech-
nik, Gehduse fiir Kiichengerdte, Geschirr
k. physiologisch unbedenklich
|
=
Buta-1,3-dien HL=CH=CH=CH;  Polybutadien Reifen, Forderbander, Schuhsohlen
2-Methyl-buta-1,3-dien HC=C~CH=CH; Polyisopren Reifen, Schuhsohlen, Verpackungsmaterial
(Isopren) :
CHy
Chlorethen (Vinylchlorid) HC=CH Polyvinylchlorid PVC Isoliermaterial, Rohrleitungen, Fensterprofile,
cl Schallplatten, Vorhdnge
okologisch umstritten
Acrylnitril HXC =¢I H Polyacrylnitril PAN Faserstoff
CN
Tetrafluorethen FX=CF, Polytetrafluorethylen (PTFE) Oberflichenbeschichtung,

fir extreme Bedingungen geeignet

Der entscheidende Schritt ist die Aktivierung der
Doppelbindung z.B. durch UV-Licht oder Ilonen.
Dann addieren sich schrittweise weitere Molekiile.
Es entstehen langkettige Additionsprodukte wie z.B.
Polyethylen (PE), Polypropylen (PP), Polyvinylchlorid
(Polychlorethen, PVC) oder Polystyrol (Styropor, PS),
die in Tab.4.4 gemeinsam mit den Grundbausteinen
(Monomeren) gezeigt werden.

4.1.3.2 Die Alkine

Einteilung

Alkine sind Kohlenwasserstoffe mit einer C=C-Drei-
fachbindung und kénnen allgemein durch die Formel
C,Hz,_> beschrieben werden. Das Suffix -in zeigt die
Dreifachbindung an. Tritt mehr als eine Dreifachbin-
dung auf, wird dies durch -di, -tri angegeben.

Die physikalischen Eigenschaften und die chemischen
Reaktionen

Alkine sind hinsichtlich der Schmelz- und Siede-
punkte wieder gut mit den analogen Alkenen bzw.
Alkanen vergleichbar.

Alkine sind aber weniger reaktiv als die Alkene, die
Reaktivitdt steigt also nicht von der Einfach- iiber die
Doppel- zur Dreifachbindung. Das am sp-hybridisier-
ten Kohlenstoffatom noch vorhandene Wasserstoff-

il
nHL=CH  ——— = HiC—H-CH—C1-CHy— CH—R
R R R,

Abb. 4.5 Polymerisation

atom wird relativ leicht abgespalten. Man sagt des-
halb, dass die Alkine C-H-acid sind und driickt damit
aus, dass die C-H-Bindung im Sinne einer Saure-
Base-Reaktion gespalten werden kann. Es kénnen
also z.B. mit Silberlésungen Salze entstehen (im tro-
ckenen Zustand hdufig explosiv).
Additionsreaktionen sind typisch fiir Alkine, im ers-
ten Schritt entstehen Alkene, diese konnen dann
weiter zu Alkanen reagieren.

Ein wichtiger Vertreter

Das wichtigstes Alkin ist Ethin (Acetylen), das mit
hoher Temperatur im Sauerstoffstrom verbrennt
und deshalb zum SchweiRen benutzt wird. Ethin be-
sitzt auch eine leicht narkotisierende Wirkung. Es ist
neben Ethen eines der wichtigsten Ausgangspro-
dukte fiir die Herstellung organischer Verbindungen.
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-]

e

n-Komplex

O

Areniumion

4.1.3.3 Die Cycloalkene und -alkine

Cycloalkene sind noch reaktionsfreudiger als die ana-
logen offenkettigen Verbindungen. Alkylsubstituierte
Ringe kommen in dtherischen Olen und in Algen vor.
Cycloalkine haben keine praktische Bedeutung. Ein
Beispiel fiir ein Cycloalken ist in Abb.4.3 aufgefiihrt
(s.5.127).

4.1.4 Die aromatischen
Kohlenwasserstoffe (Arene)

i
TS

«""» Die Bindungsverhdltnisse im Benzen sind
wichtig, um die aromatischen Kohlenwasserstoffe
verstehen zu kénnen. Schlagen Sie ggf. noch einmal

nach (s.S.91).

Urspriinglich geht die Bezeichnung ,aromatisch* tat-
sdchlich auf den angenehmen Geruch der Stoffe zu-
riick, die aus Balsamen, Harzen u. a. Naturstoffen ge-
wonnen wurden. Spater verstand man darunter alle
Kohlenstoffverbindungen, die die besonders stabile
Elektronenanordnung des Benzens aufwiesen. Doch
auch viele heterocyclische Verbindungen haben die
fiir Aromaten typischen Eigenschaften. Deshalb cha-
rakterisiert man heute die Aromaten anhand der
Bindungsverhdltnisse - es sind ebene Ringsysteme
mit (4n +2) n-Elektronen. In diesem Abschnitt geht
es um das Benzen und seine Derivate.

4.1.4.1 Die physikalischen Eigenschaften und die
chemischen Reaktionen

Da es eine Vielzahl von Arenen gibt, ist eine Zusam-
menfassung der Eigenschaften problematisch. Wich-
tig ist aber, dass sie iiber eine gute Lipidloslichkeit
verfiigen und sich daher in Nervensystem, Leber und
Knochenmark anreichern kénnen.

Das chemische Verhalten der Arene wird durch das
konjugierte n-System bestimmt. Es finden bevorzugt
(elektrophile) Substitutionsreaktionen statt, d. h. die
Arene reagieren regenerativ unter Erhaltung der
Konjugation. Dadurch kénnen Hydroxy-, Nitro-,

Abb. 4.6 Mechanismus der elektrophilen Substitution an
Benzen

Amino-, Alkyl- u.a. Gruppen in den Ring eingefiihrt
werden.

In Analogie zu der Reaktion an Alkenen mit elektro-
philen Reagenzien bildet sich auch bei den aromati-
schen Kohlenwasserstoffen zuerst ein m-Komplex,
der dann in das durch Mesomerie stabilisierte Are-
niumion tibergeht. Dann erfolgt aber eine Protonen-
abspaltung, weil dadurch das aromatische System
wieder hergestellt wird. Die Substitution hat also
Vorrang vor der Addition (Abb. 4.6).

4.1.4.2 Einige wichtige Vertreter

Die Abb.4.7 stellt einige aromatische Kohlenwasser-
stoffe vor. Diese konnen ein oder mehrere Ringsys-
teme enthalten.

Das im Steinkohlenteer, Tabakteer oder Automobil-
abgasen vorkommende Benzo[a]pyren ist krebser-
zeugend (Abb.4.7). Es ist aber nicht voll aromatisch,
denn es hat 20 und nicht (4 n+2) n-Elektronen.

Das Benzen gehort zu den wichtigsten Grundstoffen
der chemischen Industrie. Es ist eine Fliissigkeit mit
charakteristischem Geruch, die mit stark ruf3ender
Flamme verbrennt. Es ist mit Wasser nicht mischbar,
aber ein gutes Losungsmittel fiir viele hydrophobe
organische Verbindungen. Der Einsatz wird mog-
lichst beschrdankt, da Einwirkung auch Kkleinerer
Konzentrationen {iber einen lingeren Zeitraum zu
schweren Schdden im blutbildenden System des
Knochenmarks fiihrt.

Durch Einfithrung von Alkylgruppen entstehen To-
luen und die Xylene, die wichtige Syntheseausgangs-
stoffe sind. Diese Verbindungen sind weniger toxisch
als das Benzen.

4.1.4.3 Die kondensierten aromatischen Ringe

Die Delokalisierung der n-Elektronen ist in konden-
sierten Ringen nicht so ideal wie im Benzen. Deshalb
sind diese Verbindungen auch reaktiver und dienen
als Ausgangsstoffe vor allem fiir Farbstoffsynthesen.
Kondensierte Ringkohlenwasserstoffe sind oft giftig.
Naphthalen fand aufgrund seiner antiseptischen und
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aromatische Kohlenwasserstoffe

CHy CHs CH; CH;
O @ Cf CL
CHs

CH;

Benzen  Toluen ortho-Xylen meta-Xylen para-Xylen
(1,2-Dimethyl- (1,3-Dimethyl- (1,4-Dimethyl-
benzen) benzen) benzen)

nicht-aromatisches System

Benzo[a]pyren

anthelmintischen Wirkung Eingang in die Medizin,
ist aber heute nicht mehr im Gebrauch.

4.1.5 Die Halogenkohlenwasserstoffe
Halogenkohlenwasserstoffe oder Alkylhalogenide
sind Kohlenwasserstoffe, in denen Wasserstoffatome
durch Halogenatome substituiert wurden. Auch hier
konnen homologe Reihen formuliert werden.

4.1.5.1 Die physikalischen Eigenschaften

Die meisten Halogenkohlenwasserstoffe liegen als
Fliissigkeiten vor, nur einige sind bei Raumtempera-
tur gasformig und relativ wenige Verbindungen sind
fest. Allgemein gilt, dass die Siede- und Schmelz-
punkte von Monohalogenverbindungen des gleichen
Kohlenwasserstoffs mit der Atommasse der Halo-
gene und mit zunehmender Anzahl der Halogen-
atome ansteigen. In Wasser sind Halogenkohlen-
wasserstoffe fast unldslich, gut 16slich sind sie in
Alkoholen oder Ether.

4.1.5.2 Die chemischen Reaktionen

Aufgrund der Elektronegativitit der C-X-Bindung
sind die Verbindungen nicht mehr unpolar. Dies er-
moglicht  nucleophile  Substitutionsreaktionen
(5.S.119). Halogenatome kdnnen relativ leicht ersetzt
werden. Die Bindungsstarke der C-X-Bindung nimmt
vom Fluor zum lod hin ab, deshalb ist lod auch eine
wesentlich bessere Abgangsgruppe als Fluor. Das
wird noch durch die bessere Polarisierbarkeit des
deutlich gréBeren lodid-lons unterstiitzt. Auch Elimi-

Abb. 4.7 Aromatische Kohlenwasser-
stoffe und Benzo[a]pyren

Naphthalen

nierungen sind als Konkurrenzreaktionen von Be-
deutung, dabei entstehen Alkene.

4.1.5.3 Einige wichtige Vertreter
Halogenkohlenwasserstoffe sind wichtige Zwischen-
produkte bei organischen Synthesevorgdngen, sie
werden aber auch als Losungsmittel, Andsthetika,
Feuerldsch-, Kdlte- und Treibmittel verwendet.
Chlormethan (Methylchlorid) CHsCl ist sowohl ein
Methylierungs- als auch Kaltemittel. Es wird in be-
trachtlicher Menge von Meeresalgen erzeugt bzw.
fallt bei der Brandrodung in den Tropen an.
Dichlormethan (Methylenchlorid) CH,Cl, ist lipid-
16slich und reichert sich im Nervensystem an. Des-
halb wirkt es narkotisch. Es wird als Losungsmittel
und fiir die Extraktion von beispielsweise Koffein
und Hopfeninhaltsstoffen verwendet.
Trichlormethan (Chloroform) CHCl; ist eine nicht
brennbare, siiflich riechende Fliissigkeit, die unter
Lichteinwirkung in Gegenwart von Sauerstoff sehr
leicht in das extrem giftige Phosgen zerfallt.

Sonnenenergie

Codl, + Hal
Phosgen

CHCl; +$ 0,

Deshalb und aufgrund seiner atemlihmenden Wir-
kung wird es nicht mehr als Narkotikum verwendet.
Tetrachlormethan (Tetra) CCly ist ein Zellgift, das
narkotisch wirkt und Leber und Nieren schddigt. Bei
hohen Temperaturen bildet es ebenfalls Phosgen,
deshalb ist sein Einsatz als Losungs- und Feuerlosch-
mittel stark riicklaufig.
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| Klinischer Bezug

Fluorierte Kohlenwasserstoffe wie Trichlorfluormethan
(CCI5F), Dichlordifluormethan (CCI;F,) oder Chlordi-
fluormethan (CHCIF,) sind thermisch und chemisch
sehr bestandige Halogenkohlenwasserstoffe. Sie sind
ungiftig, wirken aber narkotisierend und werden des-
halb als sog. Schniiffelstoffe missbraucht (Inhalation
leicht fllichtiger Substanzen zur Rauscherzeugung).
Die genannten Halogenkohlenwasserstoffe wurden in
groRem MaRBstab als Treibmittel in Spraydosen, zum
Verschdumen von Kunststoffen, als Kaltemittel und als
Feuerlscher eingesetzt. Ihr Einsatz ist aber 6kologisch
bedenklich, da in der Stratosphére aus den Fluor-Chlor-
Kohlenwasserstoffen (FCKW) durch Ozon Chlor ent-
steht. Durch diese Reaktion verringert sich die Kon-
zentration des Ozons und die Schutzwirkung der Ozon-
schicht im Hinblick auf die UV-Strahlung
verschlechtert sich.

CCl,F, Sonnenenergie ) CCIF, + Cl-
Cl-+ 03 - ) Clo- + 0,
clo- + 0, —_—) 20, +Cl

O

x Check-up

v Wiederholen Sie einige einfache Beispiele fiir
Alkane, Alkene, Alkine und cyclische Kohlen-
wasserstoffe sowie die charakteristischen
Reaktionen dieser Stoffklassen.

v Machen Sie sich nochmals einige Begriffe klar:
anhand der Alkane die Konstitutionsisomerie
und Konformationsisomerie, anhand der
Cycloalkane die cis-trans-Isomerie und an-
hand der Alkene die E[Z-Isomerie.

v/ Am Beispiel der Kohlenwasserstoffe kann man
gut verstehen, was mit dem Begriff homologe
Reihe gemeint ist. Es bietet sich daher an, an
dieser Stelle die Definition und die Anderung
der physikalischen Eigenschaften innerhalb
einer homologen Reihe zu wiederholen
(s.S.125).

4 Stoffklassen der organischen Chemie

4.2 Die Alkohole, die Phenole und die
Ether

I

! Lerncoach
Fiir das Verstandnis der Eigenschaften und
Reaktionen von Alkoholen, Phenolen und
Ethern sind die Definitionen von Brensted-
Sdure, Bronsted-Base, amphoterer Verbin-

dung und Saurestarke wichtig (s.S. 58).

4.2.1 Der Uberblick

Alkohole R-O-H kann man als Monoalkylderivate,
Ether R-O-R als Dialkyl- oder Diarylderivate des
Wassers H-O-H auffassen.

Phenole kénnen zwar auch durch die allgemeine
Strukturformel R-O-H beschrieben werden, fiir R
steht aber immer ein aromatischer Rest (Arylrest),
der zu einem anderen Reaktionsverhalten fiihrt. In
der Natur kommen viele Alkohole sowohl frei als
auch verestert vor (z.B. in Fetten oder Wachsen).
Ein wichtiger Bestandteil der Nervensubstanz ist
z.B. Sphingosin, ein langkettiger Aminoalkohol. Ste-
roide sind in der Mehrzahl Alkohole, wobei auch
Zucker prinzipiell als Alkohole aufgefasst werden
konnen. Phenole findet man als Bestandteile von
Pflanzenfarb- und -gerbstoffen, etherischen Olen,
Pflanzenwuchsstoffen, Riech- und Geschmacksstof-
fen, Steroiden, Alkaloiden und Antibiotika. Ether
spielen vor allem als Losungsmittel eine grof3e Rolle
im Labor.

4.2.2 Die Alkohole

Durch eine nucleophile Substitution kann man aus
Halogenkohlenwasserstoffen leicht Alkohole herstel-
len. Nach der Anzahl der OH-Gruppen unterscheidet
man ein-, zwei-, drei- oder allgemein mehrwertige
(auch Poly-) Alkohole (Tab.4.5).

Ist die OH-Gruppe (bei aliphatischen Kohlenwasser-
stoffen) an einem endstdndigen (d.h. primdren) C-
Atom fixiert, spricht man von einem primaren Alko-
hol. Bei sekunddren Alkoholen befindet sich die OH-
Gruppe an einem sekunddren C-Atom, bei tertidren
an einem tertidren C-Atom (Tab. 4.6).
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Mabelle 45|

Einige Beispiele fiir ein- und mehrwertige Alkohole

Formel Wertigkeit Name Anwendung
HC=CHy= einwertig Ethanol alkoholische Getranke
CHy— zweiwertig Ethan-1,2-diol/Ethylenglykol Gefrierschutzmittel
Ciy=
CHy~ dreiwertig Propan-1,2,3-triol/Glycerol/Glycerin  Fettbaustein, Vorstufe des
I Sprengstoffs Nitroglycerin
CH-
|
CHy-
CHy— vierwertig 2,2-Bis(hydroxymethyl)- als Salpetersdureester pharma-
—Ch _(T — 1,3-propandiol/Pentaerythrit zeutischer Einsatz als
o i ’ gefaRerweiterndes Mittel

CHy=

Mabelle 4.6

Die Konstitutionsisomeren des Butanols als primadre, sekundare und tertidre Alkohole

primarer Alkohol

sekundarer Alkohol

tertidrer Alkohol

HC=CHy=CH; = HC=CHy = H=CHy
Butan-1-ol Butan-2-ol
n-Butanol sek-Butylalkohol

CHy
HyC—(

CHy
2-Methyl-propan-2-ol
tert-Butylalkohol

Mabelle 4.7

Vergleich der Siedepunkte von Alkoholen und Kohlenwasserstoffen

Verbindung Molmasse Siedepunkt (°C)
Methanol CH3-OH 32 +65
Ethan CH3-CHs 30 -89
Ethanol CH;-CH,-OH 46 +78
Propan CH3-CH,-CHs 44 -42

4.2.2.1 Die physikalischen Eigenschaften

Niedere Alkohole sind fliissig und mit Wasser belie-
big mischbar. Sie haben einen charakteristischen Ge-
ruch. Bei mehr als 4 Kohlenstoffatomen iiberwiegt
jedoch bei einwertigen Alkoholen der hydrophobe
Charakter, diese Alkohole sind dann schlecht oder
gar nicht in Wasser 16slich.

Mehrwertige Alkohole 16sen sich in Wasser generell
besser als einwertige Alkohole. Auch der siiSe Ge-
schmack nimmt mit der Anzahl der OH-Gruppen zu.
Die Siedepunkte der Alkohole sind im Vergleich zu
Kohlenwasserstoffen mit anndhernd gleichen Mol-

massen deutlich hoher (Tab.4.7). Das hangt mit der
Ausbildung von Wasserstoffbriickenbindungen zu-
sammen (s.S.31), infolgedessen liegen die Molekiile
wie Wasser assoziiert vor (Abb. 4.8).

Auch innerhalb der konstitutionsisomeren Alkohole
dndert sich der Siedepunkt. Je mehr das Alkoholmo-
lekiil einer Kugelgestalt nahe kommt, wie man es bei

u\ R\
0 =H---10=H--- D=H---10-H
/ /
R R
Abb. 4.8 Die Ausbildung von Wasserstoffbriicken bei Alkoho-
len
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den in Tab.4.6 dargestellten Formeln der Butanole
sehr schon sehen kann, um so niedriger liegen die
Siedepunkte, denn die Ausbildung von Wasserstoff-
briickenbindungen und die van-der-Waals-Wechsel-
wirkung sind dann weniger effektiv.

4.2.2.2 Die chemischen Reaktionen

Bildung von Ethern, Estern und Alkenen

Da die Bindungspolarisierung nicht nur in der OH-
Bindung, sondern auch in der CO-Bindung auftritt,
existiert eine Vielfalt von Reaktionsmoglichkeiten.
Alkohole konnen prinzipiell sowohl als Sdure als
auch als Base reagieren. In Gegenwart sehr starker
Sduren ist die Anlagerung eines Protons mdoglich.
Dabei entstehen Oxoniumionen (Abb.4.9).

H3C—CH;—0H + Na ——= H;C—CH,—0® Na® + 1/2H,

Ethanol als Protonendonator

-]

HiC—CH;—OH + H® ——= H3C—CH,—OH Oxoniumion
(g A

Ethanol als Protonenakzeptor

Abb. 4.9 Die Reaktion von Ethanol als Sdure bzw. als Base

Es kann aber auch ein Proton abgespalten werden.
Die Abspaltung des Protons erzwingen aber nur
starke Reduktionsmittel, durch die das Proton sofort
zu Wasserstoff reduziert wird. In wassriger Losung
erfolgt keine Protoneniibertragung, da die Aziditdt in
der GroBenordung der Aziditdt von Wasser liegt.
Mit der Bildung des Oxoniumions in Gegenwart star-
ker Sduren beginnt die Dehydratisierung der Alko-
hole zu Alkenen (Abb.4.10a). Diese Reaktion steht in
Konkurrenz zur Etherbildung (Abb.4.10b).

H,50,

a HiC—CH;—0OH ——® HyC=CH; + H,0

Ethen

H,504
b 2 HiC—CH;—OH —#= H3C—CHy;—O0—CHy,—CH; + H,0

4 Stoffklassen der organischen Chemie

Es kann bei einem Uberschuss an Sidure auch eine
Esterbildung stattfinden (Abb. 4.10c). Mit mehrproto-
nigen Sduren erfolgt eine sukzessive Veresterung.
Das Ethylhydrogensulfat ist ein saurer Ester, da
noch ein Proton abgespalten werden kann.

Die Substitutionsreaktion der Alkohole mit Halogen-
wasserstoffsduren kann auch als Veresterung aufge-
fasst werden (Abb.4.10d). Das tatsdchliche Reaktions-
verhalten kann z.B. durch die Konzentration der
Reaktionspartner beeinflusst werden. Ein Sdure-
iiberschuss begiinstigt die Esterbildung. Bei hohen
Temperaturen tritt die Veresterung zugunsten der
Etherbildung zuriick. Mit dieser konkurriert dann
zunehmend die Eliminierung zu Alkenen (s.S. 118).
Die Eliminierung von Wasser gelingt bei sekundéren
oder tertidren Alkoholen leichter als bei primdren
Alkoholen.

Aus Alkoholen und Carbonsduren, also organischen
Sduren, entstehen ebenfalls Ester (s.S.156).

| Klinischer Bezug

Ein Ester aus dem dreiwertigen Alkohol Glycerin (Gly-

cerol oder Propan-1,2,3-triol) und Salpetersdure ist
das Glyceroltrinitrat (Nitroglycerin), der Hauptbe-
standteil von Dynamit (Abb.4.11). In kleinen Dosen
spielt es als Vasodilatator der KoronargefdRe bei An-
gina pectoris eine Rolle.

Die Grundwirkung ist die Relaxation der glatten Mus-
kulatur. Alle Wirkungen am Gesamtorganismus beru-
hen darauf.

CH;—0—ND;
CH=0-=NO;
CHy=0=NO;

Abb. 4.11 Glycerolnitrat

Abb. 4.10 Die Reaktionen von Ethanol mit
Schwefelsdure (a-c) und mit Halogenwas-
serstoffsduren (d)

Diethylether
i I
¢ H3C—CH;—OH + HD—ﬁ—DH —— Hﬁ—CHz—O—ﬁ—GI--: + Hs
0

I
HiC—CH;—0—S—OH + HO—CHy—CH; ——= H{C—CH,—0

(8]
Ethylhydrogensulfat (saurer Ester)

0
Il

—5—0—CHy—CHa + H0

]
0

Diethylsulfat (neutraler Ester)

d HyC—CH,—OH + H=X ——#= HC—CHy—X + H0
X=I,Br,Cl Halogenalkan
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Redoxreaktionen der Alkohole

Von besonderer Bedeutung in der Biochemie ist das

Redoxverhalten der Alkohole (Abb.4.12).

= Primdre Alkohole lassen sich iiber Aldehyde zu
Carbonsduren oxidieren.

= Sekunddre Alkohole bilden bei der Oxidation Ke-
tone.

= Tertidre Alkohole kénnen unter Erhalt des C-C-
Bindungsgeriists nicht oxidiert werden.

Natiirlich ist in allen Fillen unter drastischen Bedin-

gungen, wie z. B. einer Verbrennung, die Oxidation zu

CO, und H,0 méglich. Dabei wird aber das C-C-Bin-

dungsgertist zerstort!

Die Oxidation von Ethanol mit Kaliumchromat als

Oxidationsmittel wird in den ,Pusteréhrchen“ zum

Nachweis von Alkoholkonsum benutzt. Bei positivemn

Befund erfolgt ein Farbumschlag von Gelb nach Griin,

da das Kaliumchromat reduziert wird und Cr** ent-

steht (Cr®* ist fiir die Griinfirbung verantwortlich).

primérer Alkohol

o] o]
4 4
R—CHy—OH — My R=C, om_ R
H OH
Aldehyd Carbonsdure
sekundarer Alkohol
R=CH— oM, R—C—R
OH o
Keton
tertidrer Alkohol
R
! oM ,
R—C—R ——» unter Erhaltung des C-C-Geriists
(|)H nicht maglich

Abb. 4.12 Die Oxidation der Alkohole (OM = Oxidationsmittel)

4.2.2.3 Einige wichtige Vertreter

Methanol (CH30H) ist ein farbloser, brennbarer,
leicht beweglicher Alkohol, der erstmals bei der Des-
tillation von Holz entdeckt wurde und deshalb gele-
gentlich auch als Holzgeist bezeichnet wird. Er ist mit
Wasser unbegrenzt mischbar und I6st sogar viele
anorganische Salze. Methanol ist toxisch und fiihrt
neben Herzinsuffizienz und Muskelschwdche zu ei-
ner Abnahme des Sehvermdogens bis hin zur Erblin-
dung. Die Toxizitdt beruht auf der Oxidation des
Methanol zu Methanal und Ameisensdure. Ameisen-

sdure kann schlecht ausgeschieden werden und fithrt
deshalb zu einer schweren Azidose.

Ethanol (C,HsOH) ist eine klare, farblose, wiirzig rie-
chende und brennend schmeckende, leicht entziind-
liche Fliissigkeit. Ethanol ist mit Wasser ebenfalls
mischbar, dabei tritt eine Volumenkontraktion und
Warmeentwicklung auf. Der physiologische Gehalt
des menschlichen Bluts betrdgt 0,002 - 0,003 %, also
0,02 - 0,03 %o.

In der Natur kommt Ethanol iiberall dort vor, wo
zucker- oder stirkehaltige Substanzen durch Hefe-
zellen vergoren werden (sog. alkoholische Garung):

Kohlendioxid
2CO,

Ethanol
2 CoHsOH +

Kohlenhydrat

CeH1206 M)

Bei der alkoholischen Gdrung entstehen noch zahl-
reiche Nebenprodukte, die als Fuseldle bezeichnet
werden. Das sind vor allem die aus Aminosduren
der Hefe entstehenden Alkohole 3-Methyl-butan-1-
ol und 2-Methyl-butan-1-ol. Sie spielen fiir das Bu-
kett eines Weines eine Rolle.

Bereits durch 70 %iges Ethanol werden Bakterien ab-
getotet oder in ihrer Entwicklung gehemmt. Deshalb
kann man Ethanol als Konservierungsmittel im Haus-
halt und fiir anatomische Prdparate nutzen. Die
Hauptmenge des produzierten Ethanols wird fiir Ge-
nusszwecke eingesetzt. In der Technik ist Ethanol ein
wichtiges Losungsmittel u. a. fiir Duftstoffe und Kos-
metika. Aufgrund seines hohen Heizwertes wird es
vergillt als Brennspiritus eingesetzt. Unter Vergdllen
versteht man die geringe Zugabe von Stoffen, die
schlecht wieder abgetrennt werden kénnen, die
aber dazu fiihren, dass eine Verwendung als Lebens-
oder Genussmittel nicht mehr moglich ist. Die tech-
nische Anwendung wird nicht beeinflusst.

| Klinischer Bezug

Auf den Menschen wirken geringe Mengen Ethanol
anregend, groBere Mengen berauschend. Mit zuneh-
mendem Ethanolgenuss tritt zuerst Bewegungsdrang,
spater Ermiidung und Muskelerschlaffung bis zur Nar-
kose mit Atemstillstand auf. Durch die Erweiterung der
HautgefdBe wird vermehrt Wérme abgegeben, des-
halb erfrieren stark alkoholisierte Menschen bereits bei
geringen Kaltegraden.

I
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OH

J‘: OH

Resorcin
1.3-Dihydroxybenzen

OH OH
i t LOH

Phenol Brenzcatechin

1,2-Dihydroxybenzen

OH CHy; OH OH

o. 0N
CH3 HS

R

meta-Kresol Thymol R = H: Guajacol

R = CH,-CH=CH,: Eugenol

QQ—H - 6I<:>=8§H

Bindungsschwachung

QOH + NaOH ———» @—@9 + Na® + H,0

Abb. 4.14 Phenol als Protonendonator

Ethanolgenuss in der Schwangerschaft kann aufgrund
des leichten Ubertritts in den Kreislauf des Embryos
zum embryofetalen Alkoholsyndrom mit Wachstums-
stérungen, Intelligenzdefekten, engen Lidspalten etc.
fiihren.

Der Ethanol-Abbau erfolgt in der Leber durch das
Enzym Alkoholdehydrogenase. Dabei entsteht Ethanal,
das dann durch die Aldehyddehydrogenase zu Essig-
sdure oxidiert wird. Fiir diese Oxidationsprozesse wird
NAD benétigt, wodurch andere NAD-abhdngige Pro-
zesse wie der Fettabbau beeintrdchtigt werden. Die
neurophysiologische Wirkung des Ethanols beruht
vor allem darauf, dass das beim Abbau entstehende
Ethanal biogene Amine in ihrer Funktion als Neuro-
transmitter beeintrdchtigt.

4.2.3 Die Phenole

Phenole werden ebenfalls nach der Anzahl der OH-
Gruppen in ein- und mehrwertige Formen unterteilt
(Abb.4.13).

4 Stoffklassen der organischen Chemie

OH Abb. 4.13 Einige Beispiele fiir Phenole

OH

Hydrochinon
1.4-Dihydroxybenzen

OH
NO,

NO;

Pikrinsaure

4.2.3.1 Die physikalischen Eigenschaften

Phenole sind kristallin, der Siedepunkt steigt mit der
Anzahl eingefiihrter OH-Gruppen. Auch die Loslich-
keit nimmt mit der Anzahl der OH-Gruppen zu. Viele
Phenole sind licht-, luft- und schwermetallempfind-
lich und wirken bakterizid.

4.2.3.2 Die chemischen Reaktionen

Die Sdureeigenschaft der Phenole wird durch die
Wechselwirkung der freien Elektronenpaare am
Sauerstoffatom und der m-Elektronenwolke des aro-
matischen Rings bestimmt. Die Spaltung der OH-Bin-
dung ist so relativ einfach. Bei Zugabe von NaOH
entsteht das wasserlosliche Salz Natriumphenolat
(Abb.4.14).

Wenn am aromatischen Ring weitere funktionelle
Gruppen stehen, die elektronenziehend auf das Sys-
tem wirken (z.B. Pikrinsdure, s. Abb.4.13), dann
schwadcht das die OH-Bindung noch starker. Als Folge
nimmt die Sdurestdrke zu und der pKs-Wert kann
fast die GroRenordnung der pKs-Werte von Mineral-
sduren erreichen. Aufgrund ihrer Aziditit konnen
Phenole im Vergleich zu Alkoholen leichter verestert
und verethert werden.

Phenole bilden mit Fe**-lonen intensiv gefirbte
Komplexe, die man zu kolorimetrischen Bestimmun-
gen (z.B. des Adrenalins), nutzen kann.

Zweiwertige Phenole mit OH-Gruppen in 1,2- und
1,4-Stellung (Brenzcatechin und Hydrochinon in
Abb.4.13) werden leicht oxidiert. Es entstehen Chi-
none (Abb.4.15).

Das Chinon-Hydrochinon-Redoxsystem dient als
Grundlage fiir die sog. Chinhydron-Elektrode, die in



4 Stoffklassen der organischen Chemie Die Alkohole, die Phenole und die Ether

IOH lo] lo]
-H®-e -H®-e

I0H
Hydrochinon

IOH 101
Semichinon 1,4-Benzochinon

Abb. 4.15 Oxidation von Hydrochinon

der pH-Messtechnik als Arbeitselektrode verwendet
wurde.

Die Eigenschaft der Chinone, leicht Elektronen rever-
sibel abgeben zu kénnen, macht sich auch die Natur
bei biochemischen Redoxvorgdngen zunutze. Die
wegen ihrer weiten Verbreitung in der Natur Ubichi-
none genannten Biochinone sind als Coenzym Q als
Elektroneniibertrager in der Atmungskette in den
Mitochondrien beteiligt.

Auch Vitamin E (oder a-Tocopherol) ist ein in Pflan-
zen weit verbreitetes Phenol. Im menschlichen Kor-
per erfiillt es offenbar verschiedene Funktionen. Be-
sonders wichtig scheint seine Aufgabe als Fanger fiir
Peroxid-Radikale zu sein, um so Membranen und
andere oxidationsempfindliche Molekiile vor Schadi-
gungen zu schiitzen.

Der Grundkorper Phenol hat der ganzen Stoffklasse
seinen Namen gegeben. Gelegentlich wird auch
heute noch von Carbolsdure gesprochen, da es bei
der Leuchtgasgewinnung aus Steinkohle erhalten

toxisch. Die 5 %ige Losung kommt als Desinfektions-
mittel zum Einsatz. Mitte des 19. Jahrhunderts war es
das einzige bekannte Antiseptikum. Im 1. Weltkrieg
kam es in den Lazaretten zum Einsatz. So entstand
die Bezeichnung ,Karbolmduschen* fiir die im Laza-
rett tdtigen Schwestern. Auch andere Phenole wie
meta-Kresol, Thymol, Guajacol oder Eugenol haben
antiseptische Eigenschaften, weswegen sie in Gur-
gelmitteln oder Hustensaft zu finden sind.

4.2.4 Die Ether

4.2.4.1 Die physikalischen Eigenschaften

Ether sind nicht so hydrophil wie Alkohole und
mischen sich vielfach nicht mit Wasser. Da sie keine
Wasserstoffbriickenbindungen ausbilden, liegen ihre
Siedepunkte deutlich unter denen der isomeren Al-
kohole (Tab. 4.8).

Da viele Ether eine groBere Dichte als Luft haben,
sammeln sie sich bei unkontrolliertem Ausstromen
am Boden und konnen sich unbemerkt ausbreiten.
Bei der Arbeit mit Ether ist deshalb grofSte Vorsicht
geboten.

Ether kdnnen sowohl symmetrisch als auch unsym-
metrisch gebaut sein, auch cyclische Ether sind be-
kannt (Tab.4.9), als Reste R treten Alkyl- und Aryl-
gruppen auf.

Mabelle 43|

Siedepunkte und Molmassen im Vergleich

wurde und saure Eigenschaften aufwies. Phenol bil- Formel Name Mol- sdp. °C
det farblose Kristalle mit einem typischen Geruch. Es masse
wirkt hautitzend und ist oral eingenommen stark CHs~CH,-CH>-CH,-OH  Butan-1-ol 74 s
CH3-CH,-0-CH,-CH3 Diethylether 74 35
CH3-CH,-CH,~CH,-CH;  Pentan 72 36
| Tabelle 4.9
Einige Beispiele fiir symmetrische, unsymmetrische und cyclische Ether
Formel Name Vorkommen|Anwendung
symmetrischer Ether HaC -CHy Dimethylether, Methoxymethan synthetische Zwecke, als Treibgas
von Aerosolen
unsymmetrischer Ether H_ 0 Vanillaldehyd, 4-Hydroxy- Duftstoff der Vanilleschote
C 3-methoxy-benzaldehyd,
Vanillin
r')\
OH CH3
cyclischer Ether 0 Dioxan sehr gutes Losungsmittel
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H
R-0%R
Oxonlam-lon

R=0-R .

Abb. 4.16 Ether als Nucleophil

4.2.4.2 Die chemischen Reaktionen

Aufgrund der freien Elektronenpaare am Sauerstoff
kann in Gegenwart starker Sduren ein Proton an-
gelagert werden. Ether sind also sehr schwache
Bronsted-Basen, in Wasser reagieren sie neutral.
Man kann auch zeigen, dass am Sauerstoff nucleo-
phile Eigenschaften auftreten (Abb. 4.16). Ether bilden
in Gegenwart von Luftsauerstoff und bei Lichteinwir-
kung Peroxide, die zu ungewiinschten Reaktionen
fithren und explosiv sind. Peroxide sind instabile,
radikalisch zerfallende Verbindungen der allgemei-
nen Formel R-O-OH oder R-O-OR. Deshalb miissen
Ether in dunklen Flaschen aufbewahrt werden.

| Klinischer Bezug

Ether spielen vor allem als Losungsmittel eine groRRe
Rolle im Labor. CH3-CH,—-0-CH,-CHj5 ist der bekann-
teste Ether und wird hdufig auch einfach als
LEther* und nicht als Diethylether oder Ethoxyethan
bezeichnet. Diethylether diente lange Zeit als Narkose-
mittel, wird aber aufgrund seiner starken Nebenwir-
kungen (z.B. Erbrechen) nicht mehr verwendet.

<O

x Check-up

v Rekapitulieren Sie die Einteilung der Alkohole
und ihre wichtigsten Reaktionen. Verdeutli-
chen Sie sich z. B. die Produkte der Oxidation
von primdren, sekunddren und tertidren Al-
koholen.

v Machen Sie sich nochmal den Zusammenhang
zwischen chemischer Struktur und physikali-
schen Eigenschaften klar (z.B. Anderung des
Siedepunktes).

4 Stoffklassen der organischen Chemie

4.3 Die Thiole und die Thioether

T

! Lerncoach
In diesem Kapitel spielt das Element Schwefel
eine wichtige Rolle. Wiederholen Sie daher
noch einmal, welche Eigenschaften Sie aus der
Stellung des Schwefels im Periodensystem im
Hinblick auf den Atomradius, die Elektro-
negativitat und die Oxidationsstufen ableiten
kénnen.

4.3.1 Der Uberblick

Die Thiole (oder Thioalkohole) R-S-H sind die
Schwefelanaloga der Alkohole R-O-H, die Thioethe

R-S-R die Analoga der Ether R-O-R (theion griech.
Schwefel).

Formal konnen beide Stoffgruppen auch als Derivate
des Schwefelwasserstoffs H-S-H aufgefasst werden
(Tab.4.10). Da der Atomradius von Schwefel grof3er
als der von Sauerstoff und die Elektronegativitdt we-
sentlich geringer als beim Sauerstoff ist, ergeben sich
deutliche Unterschiede in den Eigenschaften und im
Reaktionsverhalten.

4.3.2 Die Thiole

4.3.2.1 Die physikalischen Eigenschaften

Thiole bilden keine Wasserstoffbriickenbindungen
aus. Folglich haben sie niedrigere Siedepunkte als
die entsprechenden Alkohole (Ethanol Sdp.78°C,
Ethanthiol Sdp.35°C). Niedere Thioalkohole sind
stark tibelriechend und zudem toxisch.

4.3.2.2 Die chemischen Reaktionen

Thiole reagieren wie Schwefelwasserstoff schwach
saue . Die Sdurestdrke liegt iber der der analogen
Alkohole, da die S-H-Bindung mit einer Bin-
dungsenergie von 348kJ/mol schwdcher als die
0-H-Bindung (Bindungsenergie 463 kJ/mol) ist. Der
pKs-Wert von Ethanol betrdgt pKs =16, von Ethan-
thiol pKs =10,5. In Gegenwart von Basen bilden
Thiole Salze. Die Quecksilbersalze sind schwer 16s-
lich.

Damit hdngt auch die heute zum Teil noch gebrduch-
liche Bezeichnung Mercaptan zusammen (corpus
mercurium captans lat. Quecksilber fallender Kor-

per).



4 Stoffklassen der organischen Chemie Die Thiole und die Thioether

| Tabelle 4.10

Einige Beispiele fiir Thiole und Thioether (*= stereogenes Zentrum)

Formel Name
HC=~CHy= Ethanthiol in geringsten Spuren Aromakomponente
HyN—CHy—CHy Cysteamin beteiligt an der enzymatischen Ubertragung von
Fettsdureresten, Bestandteil von Coenzym A
COOH L-Cystein proteinogene Aminosdure, zentrale Verbindung des
s Schwefel- Stoffwechsels
HN—CH
I
CHy—
COOH D-Penicillamin Chelatkomplexbildner mit Cu?*, Einsatz bei Morbus
é'H NH D-2-Amino- 3-methyl-3-sulfanyl-buttersaure ~ Wilson (s. u.) und Schwermetallvergiftungen
. 2
|
H;C—f—'}.}-l
CH3
COOH L-Methionin proteinogene Aminosaure, die als Methylgruppen-
a donator fungiert
HzN—ClH
i
CHy;—5—CH;

Die Bildung von Disulfiden

Das Oxidationsverhalten der Thiole ist dadurch cha-
rakterisiert, dass zuerst die SH-Bindung reagiert (an-
ders als bei den Alkoholen, wo unter dem Einfluss der
OH-Gruppe bei der Oxidation eine CH-Bindung ge-
spalten wird). In Gegenwart von milden Oxidations-
mitteln bilden sich Disulfide (Abb. 4.17) bzw. nach der
neuen Nomenklatur Disulfane. Zu den milden Oxida-
tionsmitteln gehoren Luftsauerstoff und Halogene,
ein starkes Oxidationsmittel ist z.B. Salpetersdure
HNOs. Ein MaR fiir die Starke des Oxidationsmittels
ist das Redoxpotenzial (s.S.72).

Die durch die Oxidation der Thioalkohole entstande-
nen Disulfidbriicken sorgen in Proteinen fiir die Er-
haltung einer definierten Raumstruktur. Auch die
Struktur der Haare wird vor allem durch Disulfid-
briicken bestimmt. Durch Reduktionsmittel wie Am-
moniumthioglycolat (HS-CH,-COO™NH,4*) konnen
etwa 50% der Disulfidbriicken aufgespalten werden.
AnschlieBend kann man den Haaren eine andere
Struktur aufzwingen (Lockenwickler), die durch Oxi-
dation der Thiole zu Disulfiden eine gewisse Zeit er-
halten bleibt. Das ist der chemische Hintergrund der
Dauerwelle. Eine tempordre Wasserwelle greift nur
die Wasserstoffbriickenbindungen an.

a 2R—S—H :2...———H R—S—S—R
Thioalkohol Disulfid
i
b R—5—H ﬂh— R—ﬁ—OH
0

Sulfonséure

Abb. 4.17 Milde (a) und kréftige (b) Oxidation von Thiolen
(OM = Oxidationsmittel)

Die Bildung von Sulfonséuren

In Gegenwart starker Oxidationsmittel entstehen aus
Thioalkoholen Sulfonsduren (s. Abb.4.17). Es handelt
sich hierbei um starke Sduren, die im Organismus
jedoch nicht frei vorkommen. Einzige Ausnahme ist
offenbar das Taurin, denn es wurde im Stierharn als
freie Sulfonsdure nachgewiesen. Es entsteht aus der
Cysteinsulfonsdure (Oxidationsprodukt des Cysteins)
durch Decarboxylierung. Die Cysteinsulfonsdure ist
ebenfalls das Zwischenprodukt bei der Bildung von
LSulfopyruvat” durch Transaminierung (Abb.4.18).
Diese sehr reaktionsfreudige Verbindung wird zum
Aufbau von PAPS (3'Phosphoadenosyl-5'-phospho-
sulfat) benétigt, das wiederum das Ubertragen von
Sulfatgruppen tibernimmt.
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C|OOH
Cystein HZN—E— H
ik
SH
lOM
?OOH
HaN —$ —H
i/ _3 0 oxidative
- 2
Transaminieru ng
Cyste:n
sulfonsdure
HaN— f H $=O
Cl Hz ?HZ
OH OH
Taurin WSulfopyruvat®

Abb. 4.18 Die kraftige Oxidation von Cystein und Folgereak-
tionen (OM = Oxidationsmittel)

Ersetzt man die OH-Gruppe in den Sulfonsduren
durch eine NH,-Gruppe, entstehen Sulfonsdure-
amide, die als Sulfonamide eine grof3e Rolle in der
Pharmakologie spielen. Sie werden u.a. als Antibio-
tika und Antidiabetika eingesetzt.

| Klinischer Bezug

Die Thiole sind auch gute Komplexbildner, z.B. fiir

Cu?*. Deshalb werden sie beim Morbus Wilson, einer
erblichen Krankheit, bei der es zu einer erheblichen
Kupferanreicherung im Gewebe kommt eingesetzt.
Bei Schwermetallvergiftung ist Dithioglycerin (BAL) be-
sonders gut als Gegenmittel geeignet. Urspriinglich
wurde es als Gegenmittel fiir arsenhaltige Kampfstoffe
entwickelt (Abb. 4.19).

Die Komplexbildung hat auch physiologische Bedeu-
tung fir katalytische Mechanismen, z. B. bei den Eisen-
Schwefel-Proteinen. In Transkriptionsfaktoren wie den
Zink-Finger-Proteinen werden durch Chelatisierung
von Metallionen bestimmte Strukturmerkmale auf-
recht erhalten.

CH;=5—H

H=C =S—H Abb. 4.19 Dithioglycerin
CH;—OH
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4.3.3 Die Thioether
Thioether sind in der Biochemie als Methylgruppen-
iibertrager bedeutsam. Sie sind schwach basisch,
aber stark nucleophil und kénnen also Sulfonium-
salze bilden (Abb.4.20). S-Adenosylmethionin, ein
Sulfoniumion, wird im Koérper als Zwischenprodukt
aus der essenziellen Aminosdure Methionin gebildet.
Es kommt in praktisch allen Kérpergeweben und
-fliissigkeiten vor und ist als Ubertriger von Methyl-
gruppen an zahlreichen Stoffwechselreaktionen be-
teiligt (z.B. Synthese, Aktivierung und/oder Abbau
von Hormonen und Neurotransmittern, Abb. 4.21).

2
R-S5—R - = -5 x°

Sulfordumsalz

Abb. 4.20 Die Bildung von ,aktivem Methyl“

l|:C)OH t’liOOH
HoN—CH HZN—clﬁ
CH; CH;
| — I + HyC—Nu®
" i
Adenosylrest —?Ie Adenosylrest —5|
CH3
Nu

Abb. 4.21 S-Adenosylmethionin als Methylgruppentibertrager
(Nu = Nucleophil)

Das Schwefelatom kann im Gegensatz zum Sauer-
stoffatom in Ethern stufenweise zu Sulfoxiden und
zu Sulfonen oxidiert werden (Abb.4.22), die als Lo-
sungsmittel verwendet werden. Auch Bis(2-chlor-
ethyl)-sulfid (Cl-CH,-CH,-S-CH,-CH,-Cl) ist ein
starkes Alkylierungsmittel mit zerstorender Wirkung
auf Haut, Schleimhdute und Augen. Es wurde als
Kampfstoff im 1. Weltkrieg eingesetzt. Thioether
sind aber auch Geruchsstoffe vieler natiirlicher Aro-
men (z.B. Kaffee, Spargel, Knoblauch, Zwiebel).

a R=5—R bR
0

O=mwmQ
=

Abb. 4.22 Sulfoxide (a) und Sulfone (b)
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e

x Check-up

v Wiederholen Sie die allgemeine Strukturfor-
mel von Thiolen und Thioethern und einige
einfache Beispiele (s. Tab.4.10).

v Machen Sie sich nochmals das Oxidationsver-
halten der Thiole klar.

4.4 Die Amine

.

gl

Lerncoach

Amine und Aminosauren (s. Kap. 5) sind sich in
ihrer Struktur sehr dhnlich. Das Verstandnis
der Eigenschaften und Reaktionen der Amine
ist daher eines lhrer Fundamente fiir das Ver-

k
F

standnis der Aminosauren und damit auch der
Biochemie.

4.4.1 Die Einteilung

Amine kann man als die organischen Derivate des
Ammoniaks auffassen, so erkldrt sich auch ihre Be-
zeichnung. Die Einteilung in primare, sekundare und
tertidre Amine ist anders als bei den bisher bespro-
chenen Stoffklassen. Man richtet sich nicht nach dem
Kohlenstoffatom, an dem die funktionelle Gruppe
steht, sondern nach dem Substitutionsgrad der Was-
serstoffatome im Ammoniak (Abb. 4.23, Tab.4.12. Die
Bezeichnung quartar wird fiir vollstandig substitu-
ierte Ammonium-lonen verwendet. Fiir R konnen
Alkyl- oder Arylreste stehen.

\ | | | |
H—N—H H—N—R  H—N—R R—N—R R—I?I—R
R
Ammoniak primares sekunddres tertidres quartdres
Amin Amin Amin Ammonium-
lon

Abb. 4.23 Die Einteilung in primare, sekundére, tertidre Amine
und quartare Ammonium-lonen

4.4.2 Die physikalischen Eigenschaften

Die primdren aliphatischen Amine sind Gase (1 oder
2 C), Fliissigkeiten (3 bis 11 C) oder Feststoffe. Da
intermolekular Wasserstoffbriicken ausgebildet wer-
den, sind die Siedepunkte hoher als nach der Mol-
masse zu erwarten ware. Mit steigender Molmasse
dndert sich der Geruch von ammoniakartig iiber

fischartig zu geruchlos. Die Loslichkeit der aliphati-
schen Amine nimmt mit steigender Molmasse und
steigendem Substitutionsgrad ab.

4.4.3 Die chemischen Reaktionen

4.4.3.1 Séaure-Base-Reaktionen

Wassrige Losungen von Aminen reagieren basisch
(Tab.4.11), d.h., sie lagern ein Proton an das freie
Elektronenpaar des Stickstoffs an:

R-NH, + H-OH === R-NH} + OH"

Alkylamine sind aufgrund des +I-Effektes (s.S.117)
der Alkylgruppen sogar stdrkere Basen als Ammo-
niak. Dieser Trend setzt sich bei Dialkylaminen fort.
Die Basizitdt tertidrer Amine ist mit der von Ammo-
niak vergleichbar. Das hdngt damit zusammen, dass
die Basizitdt nicht nur durch die Elektronendichte am
N-Atom, sondern auch durch die Solvatation des ent-
stehenden Ions bestimmt wird.

Aromatische Amine haben eine geringere Basizitdt,
da das freie Elektronenpaar der Aminogruppe in Kon-
jugation mit der m-Elektronenwolke des aromati-
schen Rings tritt (s.S.92).

Mit Sduren bilden die Amine Salze (Abb.4.24). Diese
Ammoniumsalze sind gut wasserldslich. Durch
starke Basen ldsst sich das Amin aus dem Salz wieder
freisetzen.

Aufgrund des freien Elektronenpaars sind Amine
nucleophil bzw. Lewis-Basen. So kann Methylamin

H

_ |
R=N—H + HO ——= R—ITIQH +ql®

H

Ammoniumhydrochlorid

Abb. 4.24 Die Salzbildung der Amine

| Tabelle 4.11

pKB -Werte einiger Amine

Name pKg-Wert
Dimethylamin 3,29
Ethylamin 3,33
Methylamin 3,36
Trimethylamin 4,26
Ammoniak 4,75
Anilin 9,42

Je kleiner der pKp-Wert desto groRer ist die Basizitdt des
Amins!
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| Tabelle 4.12

Beispiele fiir verschiedene Amine

Formel Name Vorkommen|
Verwendung
primare Amine HyC=" Methylamin in kleinen Mengen im Urin, wasserlsliche
Salze des Methylamins z.B. in Algen
HyC—CH;—N Ethylamin synthesechemisch bedeutsam
HO=CHy=CH;~! Ethanolamin/2- Bestandteil des Phosphatids Kephalin
Amino-ethan-1-ol
(Colamin)
HN=CH;=CH;=CH;=CH; = Putrescin/ Bestandteile der sog. Leichengifte (Ptomaine),

1,4-Diamino-butan

Cadaverin/1,5-

HyN=CHy=CH;=CHy=~CH;~CH;~N
Diamino-pentan

NH; Anilin
CH;—CH;—NH; Histamin
N
¢
N
|
H
CHz—CHz—NH; Tryptamin
| N
N
|
H
sekunddres HC=NH=CHy Dimethylamin
Amin
tertidres Amin ~ HyL= ) =CH Trimethylamin
CHy
quartdre CHs R = H: Cholin
Ammonium- g R = H3CGCO-:
Verbindung RO—CH;—CH;—T—CH; Acetylcholin
CHs

Decarboxylierungsprodukte von Ornithin und
Lysin

Vorstufe von Farbstoffen und Pharmaka

biogenes Amin, das durch die Decarboxylierung
von Histidin entsteht, kommt in den Granula v. a.
der Mastzellen vor, auBerdem z.B. im Bienengift
und Nesselgift der Brennnessel, Mitausloser
allergischer Reaktionen

biogenes Amin, das durch die Decarboxylierung
von Tryptophan entsteht, stimuliert die Kontrak-
tion der glatten Muskulatur, bei Pflanzen wachs-
tumsférdernd

breite synthesechemische Anwendung, Zerset-
zungsprodukt von Eiweien

widerwartig fisch- oder tranartig riechendes Gas,
bestimmt den Geruch von Heringslake

Cholin - Bestandteil des Phosphatids Lecithin
Acetylcholin ist ein wichtiger Neurotransmitter,
wirkt auBerdem blutdrucksenkend und gefaRer-
weiternd

mit geeigneten Alkylierungsmitteln wie Methyliodid
vollstdndig alkyliert werden (Abb. 4.25).

Darauf beruht auch die Giftigkeit der Alkylhaloge-
nide. Sie reagieren mit nucleophilen Gruppen im
Organismus, wie z.B. NH,-, aber auch SH-Gruppen,
die in vielen biochemisch bedeutsamen Molekiilen
vorhanden sind.

Abb. 4.25 Die vollstandige Alkylierung
von Methylamin (HI = lodwasserstoff,
CHs-1 = Methyliodid)

_/\CH3—I

=-Hi

4.4.3.2 Reaktionen mit salpetriger Saure

Salpetrige Saure HNO, reagiert in stark saurer Losung
mit Aminen (Abb.4.26). Bei der Umsetzung primdrer
aliphatischer Amine entstehen unter Abspaltung von
Stickstoff und Wasser Alkohole. Diese Reaktion hatte
fiir die quantitative Bestimmung von Aminosduren
eine Bedeutung, da man aus der gasvolumetrischen

L/\CH3—I '/\CH3—I

CH;

=Hi |
CH;

Wy — o HiC—NH — HiC—N—CH; —— |-|3c—r|\|90-|3 1®

CH3 CH;

Tetramethyl-
ammoniumiodid
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Reaktion mit einemn aliphatischen primaren Amin:

(H®)

HiC—MNH; + HO—N=0 ———®= H;C—0H + N; + H,0

Reaktion mit einem aliphatischen und aromatischen sekundéaren Amin:
H@
R—I'|\IH + HO—N=0 M R—N—NO + H,0
|
R R

Nitrosamin

Reaktion mit einem aromatischen primaren Amin:

+ |-|e
NHz + HO—N=0 ———#

Abb. 4.26 Die Reaktion von HNO, (salpetriger Sdure) mit Ami-
nen

[::]
N=N + 2H,0

Diazonium-lon

Messung des entstehenden Stickstoffs auf die Masse
an Aminosdure schliefen konnte (van-Slyke-Reak-
tion).

Sekunddre Amine bilden mit salpetriger Sdure aus-
gesprochen kanzerogene Nitrosamine. Dies sollte
man beim Genuss grofer Mengen gepdkelten Flei-
sches bedenken. Diese Einfithrung einer NO-Gruppe
bezeichnet man als Nitrosierung. Die mit aromati-
schen Aminen entstehenden Diazoniumverbindun-
gen sind wichtige Zwischenprodukte bei der Herstel-
lung von Azofarbstoffen, die auch als Indikatoren
Verwendung finden.

Aliphatische tertidre Amine setzen sich nicht mit
salpetriger Sdure um.

QCH;—?HZ HO:

NH3z

HOGC Hy—CH,

NHz

f-Phenyl-ethylamin Tyramin

e =]

oy

L
auffrischen: 1 Gramm einer glycinhaltigen Probe

Hier kénnen Sie lhre Stéchiometriekenntnisse

wird mit salpetriger Sdure umgesetzt. Es werden
11,2 ml Stickstoff aufgefangen (Normbedingungen
werden angenommen). Wie viel Glycin befand sich
in der Probe? Geben Sie auch den Massenanteil von
Glycin an (Lésung s. S. 202)!

| Klinischer Bezug

Bei der Decarboxylierung von Aminosduren entstehen
biogene Amine (Abb.4.27 und Tab.4.12), sie spielen als
Hormone und in der Neurochemie eine groRe Rolle. Sie
kommen als natirliche Inhaltsstoffe in vielen Lebens-

mitteln wie Kase, Sauerkraut oder Wein vor. Tyramin
bewirkt u.a. eine Blutdruckerh6hung durch Kontrak-
tion der glatten Muskulatur von BlutgefaRen.

Aus Tyrosin werden die Hormone Adrenalin und Nor-
adrenalin gebildet. In Stresssituationen wird vermehrt
Adrenalin ausgeschiittet, um die Leistungsféhigkeit
des Organismus zu steigern.

Amphetamine wirken ebenfalls sympathomimetisch.
Sie bewirken Euphorie, tiberh6htes Selbstvertrauen so-
wie gesteigerte Aktivitdt und werden deshalb auch als
Dopingmittel verwendet. Bei wiederholter Anwendung
tritt sehr schnell Abhangigkeit ein. DOM - auch als STP
(Serenity-Tranquility- Peace) bekannt — war urspriing-
lich zur Behandlung psychisch Kranker bestimmt. Die
starke halluzinogene Wirkung flihrte jedoch zu Psy-
chosen und langeren Phasen vélliger Verwirrung. Am-
phetamin hat neben der halluzinogenen auch aufput-
schende Wirkung.

Nach der Einnahme von Ecstasy steigen der systolische
Blutdruck und die Herzfrequenz an, der Pupillendurch-
messer erweitert sich, es kann auch zu einer akuten
Hepatitis kommen.

Abb. 4.27 Einige klinisch interes-
santen Amine
?H—?Hz
OH NH—R

Adrenalin (R = CH3)

Noradrenalin (R=H)

OrC\Hz
S CHy—CH—CH HsC
CH;—ClH—N\ 2 3 ?
CH, NH=R HyCO

OCH;

CHZ—?H_CHz
NH;

3,4-Methylen-dioxy-
methamphetamin
(Ecstasy)

Amphetamin (R =H)
Methamphetamin
(Pervitin, R = CH3)

2,5-Dimethoxy-4-methyl-
amphetamin (DOM)
STP

143




144 Die Aldehyde und die Ketone 4 Stoffklassen der organischen Chemie

e

x Check-up

v Rekapitulieren Sie die Einteilung in primare,
sekunddre und tertidre Amine.

v Machen Sie sich auch nochmal die Abstufung
der Basizitit von Aminen an einfachen Bei-
spielen klar.

s
wn

Die Aldehyde und die Ketone

 C

Lerncoach

Viele Aldehyde und Ketone haben biochemi-
sche Relevanz. Deshalb ist das Verstdndnis der
Eigenschaften und Reaktionen von Carbonyl-
verbindungen wichtig.

=  Um die Reaktionen an der Carbonylgruppe
zu verstehen, sollten Sie die Begriffe nucleo-

| %
F

phil und elektrophil sowie die Addition und
die Eliminierung als wichtige Reaktions-
mechanismen kennen. Schlagen Sie ggf. ab
S.116 nach.

4.5.1 Der Uberblick

Aldehyde und Ketone (Abb. 4.28) werden hdufig auch
als Carbonylverbindungen im engeren Sinn bezeich-
net. Sie tragen als funktionelle Gruppe die Carbonyl-
gruppe >C=0, die auch fiir Carbonsduren charakte-
ristisch ist. Carbonsduren unterscheiden sich in
ihrem chemischen Verhalten von Aldehyden und Ke-
tonen, da unmittelbar an der >C=0O-Gruppe eine OH-
Gruppe gebunden ist. Sie werden deshalb in einem
separaten Kapitel besprochen (s.S.150).

0 L]

' ' 4
8 R—( b R-C

\ \

Abb. 4.28 Aldehyde (a) und Ketone (b)

| Tabelle 4.13

4.5.2 Die Einteilung

Der Name Aldehyd leitet sich von Alcohol dehydro-
genatus ab und erinnert daran, dass Aldehyde durch
Oxidation (Dehydrierung) primdrer Alkohole entste-
hen. Die Bezeichnung Keton geht auf Aceton als einen
wichtigen Vertreter dieser Stoffgruppe zuriick. Die
organischen Reste R kdnnen sowohl Alkyl- als auch
Arylgruppen sein, nur beim Formaldehyd ist R = H.
Auch fiir Aldehyde und Ketone existieren Trivialna-
men und systematische Bezeichnungen nebeneinan-
der (Tab.4.14).

4.5.3 Die physikalischen Eigenschaften
Aldehyde und Ketone bilden keine Wasserstoffbrii-
ckenbindungen aus und haben deshalb einen deut-
lich niedrigeren Siedepunkt als ihre Reduktionspro-
dukte, die entsprechenden Alkohole. Aufgrund der
Elektronegativitdtsdifferenz haben sie ein Dipolmo-
ment, das fiir eine gewisse Aggregation sorgt. Folg-
lich sind die Siedepunkte wiederum héher als die der
vergleichbaren Kohlenwasserstoffe (Tab.4.13). Nie-
dere Aldehyde und Ketone l16sen sich aufgrund des
Dipolmoments gut in Wasser. Bei grofen organi-
schen Resten iiberwiegt jedoch ihr hydrophober
Charakter.

4.5.4 Die chemischen Reaktionen

4.5.4.1 Die Carbonylgruppe

Zum Verstandnis der chemischen Reaktionen der
Carbonylverbindungen miissen wir uns genauer mit
ihrer funktionellen >C=0-Gruppe beschaftigen. Das
C-Atom der Gruppe ist wegen der Doppelbindung
sp2-hybridisiert. Das bedeutet, dass alle mit dem C-
Atom verkniipften Atome in einer Ebene liegen. Zwi-
schen den Bindungen spannt sich ein Winkel von
ca.120° auf. Wahrend eine C=C-Doppelbindung al-
lein keine Polarisierung aufweist, ist die C=0-Bin-
dung wegen der unterschiedlichen Elektronegativi-

Vergleich der Siedepunkte

Verbindung Stoffklasse Molmasse Sdp. [°’C] Verbindung  Stoffklasse Molmasse Sdp. [°C]

CH3-CHO Aldehyd 44 20 (CHs3),C=0 Keton 58 56

CH3-CH>-CH3 gesattigter 44 -42 (CH5),CH-CH3  gesattigter 58 -10
Kohlenwasserstoff Kohlenwasserstoff

CH3-CH=CH, ungesattigter 42 -48 (CH3),C=CH,  ungesdttigter 56 -7
Kohlenwasserstoff Kohlenwasserstoff

CH;3-CH,—-OH Alkohol (primir) 48 78 (CH3)>CH-OH  Alkohol (sekundir) 60 82
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| Tabelle 4.14

Einige Beispiele fiir Aldehyde und Ketone

Formel Bezeichnung Vorkommen|Verwendung
0 Methanal/Formaldehyd Einsatz zur Desinfizierung und Konservierung stark ein-
& geschrankt wegen des Verdachts kanzerogener Wirkung
H-(\
H
ﬁo Ethanal/Acetaldehyd nachweisbares Zwischenprodukt im Stoffwechsel
HC~C
\
H
0 Propenal/Acrolein entsteht bei starkem Erhitzen von Fett

”0 Benzaldehyd
O
\
H
o .
P Salicylaldehyd
< \>—C
\
H
OH
0 Propanon/Aceton
HyC—C
\
CHy
0 Methyl-phenyl-keton/

Acetophenon

Cyclohexanon

kiinstliches Bittermandelol

wichtiges Zwischenprodukt in der Arzneimittelindustrie

pathologisches Vorkommen im Urin bei Diabetes mellitus

aufgrund des siiBen Geruchs z.B. zur Parfiimierung

wichtiges Losungsmittel

tat des Sauerstoff- und Kohlenstoffatoms stark polar.
Diese Polarisierung wirkt sich auf die n-Bindung stdr-
ker als auf die o-Bindung aus.

Das elektronegativere Sauerstoffatom tragt also eine
negative Partialladung, das Kohlenstoffatom eine
positive Partialladung (Abb. 4.29). Durch diese Polari-
sierung kann das Kohlenstoffatom als elektrophiles
Zentrum von nucleophilen Partnern, das Sauerstoff-
atom als nucleophiles Zentrum von elektrophilen
Partnern angegriffen werden. Durch elektronenzie-
hende Substituenten an der Carbonylgruppe, die also
einen -I- oder -M-Effekt haben, wird die Positivie-
rung des Kohlenstoffatoms vergroRert, damit steigt
auch die Reaktivitdt gegeniiber Nucleophilen. Elekt-
ronenschiebende Substituenten verringern die Akti-
vitdt. Deshalb sind Ketone weniger reaktiv als Alde-
hyde, da durch den +I-Effekt der Alkylgruppen die
positive Partialladung abgeschwacht wird. Die Reak-
tivitdt der Carbonylverbindungen gegeniiber nucleo-

philen Reagenzien wird hdufig einfach als Carbonyl-
aktivitat bezeichnet.

4.5.4.2 Der Reaktionsmechanismus eines nucleo-
philen Angriffs

Der erste Schritt eines nucleophilen Angriffs ist im-

mer eine Addition und lduft immer nach dem glei-

chen Schema ab. Verfiigt das angreifende Nucleophil

A\ -

c=0

elektrophiles Zentrum 24 'k
A o
i =
2l 18
Wi BB 2 ]
c=0 /.-—-.,_\ c=0 2 j
/ / = [}
Verschiebung der ; T ]
Elektronendichte nucleophiles Zentrum £ T
(Polarisierung) 2 2
< <

Abb. 4.29 Die Polarisierung der Carbonylgruppe und die reak-
tiven Zentren
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Qiﬁ:; ‘ltl‘ggeosﬂillesma des Angiffs nucleophiler Angriff o _ stabil
P \ N N A27H oder fH=X1 N
Typl C=0+ H-X —= C —_— Weiterreaktion =
? i ¥4 \?—H 4 \XI -H,0 \\(‘
nucleophiler Angriff Additionsprodukt
n \C—ﬁ + H=Y| —= \C/QI — - \C/g_H —— \C—\'I
Typ e il # \?—H Ve \‘r'l -H,0 /
. | |
H H Additions-

H-X iiber nur ein bewegliches H-Atom, bleibt die
Reaktion auf dieser Stufe stehen oder die OH-Gruppe
wird durch den Angriff eines zweiten Molekiils H-X
substituiert. Hat das Nucleophil jedoch mindestens
zwei H-Atome, kann aus dem Additionsprodukt hau-
fig noch Wasser eliminiert werden (Abb. 4.30).
Bei geringer Carbonylaktivitdt (also bei geringer Po-
larisierung der >C=0-Gruppe) kann durch Sidurekata-
lyse eine Reaktion in Gang gebracht werden. Dabei
reagiert das elektrophile Proton zuerst mit dem Car-
bonyl-Sauerstoffatom (I in Abb. 4.31). Durch die Elekt-
ronegativitdt des Sauerstoffatoms verschiebt sich die
Elektronenwolke der Doppelbindung bis zum Sauer-
stoff, sodass man auch von der Struktur eines Carbo-
kations (II in Abb.4.31) ausgehen kann.
v +H® \ @ \® .
;( =) ﬁ“' ;( m0=-H —— ;( O—H
m )

Abb. 4.31
katalyse

Die Erhohung der Carbonylaktivitdt durch Saure-

4.5.4.3 Die biochemisch wichtigen
Carbonylreaktionen

Reaktion mit O-Nucleophilen

Die Reaktion mit Wasser und Alkoholen, die auf

Grund der freien Elektronenpaare am Sauerstoffatom

nucleophilen Charakter haben, lduft nach dem

Schema des Typs [ ab. (Abb. 4.32).

Es entstehen aus Aldehyden bzw. Ketonen mit Was-

ser Hydrate, die gewohnlich instabil sind. Unter

Eliminierung von Wasser bildet sich das Ausgangs-

Additionsprodukt  Eliminierungs-Produkt

produkt zuriick. Stark elektronenziehende Substi-
tuenten sorgen in speziellen Fillen fiir eine Stabilitdt
der Hydrate (Abb. 4.32).

¥ IOH
% 1
R—c\ + H—0-~H =—= R—?—QH

H 1
stabile Hydrate: ?H
Chloralhydrat chC— f —0H

H
0
i
~, OH
Ninhydrin
( OH
0

Abb. 4.32 Die Addition von Wasser an einem Aldehyd und
Beispiele fiir stabile Hydrate

Die Addition von Alkohol fiihrt zu Halbacetalen, bei
Ketonen zu Halbketalen. In saurer Losung ist eine
Weiterreaktion moglich, es erfolgt eine Substitution

der OH-Gruppe zu Vollacetalen (Vollketalen)
(Abb.4.33).
IOH
4 T .
R‘—C\ + RZ=0—H ——» R‘—cl—guf
H H
Halbacetal
OH IOR?
[ e [H®] | _
R'—CZOR*+ R*-0—H ———= R'-C—0OR?
| -H0 I
H H
Vollacetal

Abb. 4.33 Die Bildung von Halb-und Vollacetalen
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Die Bildung der Halb- und Vollacetale spielt bei den
Kohlenhydraten eine grof3e Rolle.

Die Bindung in den Halb- und Vollacetalen erinnert
sehr an eine Etherbindung. Sie unterscheidet sich
von dieser aber grundsétzlich durch ihre leichte
Spaltbarkeit in Gegenwart von Sduren.

D
<A. Die Carbonylreaktionen werden gern gepriift.
Fir die wichtigsten Reaktionen sollten Sie deshalb
die Ausgangsstoffe und Reaktionsprodukte (auch
die entsprechenden Formeln) wiedergeben kdnnen.
Das gilt ganz besonders fiir die Halb- und die Voll-
acetalbildung sowie die Aldolreaktion und die
Transaminierung. Schreiben Sie sich diese Reaktio-
nen entweder allgemein oder mit einfachen Ver-
bindungsbeispielen auf.

Nach Mechanismen wird meist nicht direkt gefragt,
aber vielleicht féllt es Ihnen leichter, die Reak-
tionsprodukte anzugeben, wenn Sie sie aus dem
Mechanismus ableiten.

Reaktion mit N-Nucleophilen

Der Reaktionstyp II, bei dem sich der Addition eine
Eliminierung anschlief3t, wird vor allem bei der Reak-
tion der Aldehyde und Ketone mit N-nucleophilen
Teilchen beobachtet. So reagieren Aldehyde und Ke-
tone mit primdren Aminen nicht nur zu einem Addi-
tionsprodukt, sondern unter Wasserabspaltung ent-
stehen Azomethine. Sie werden auch als Schiffsche
Basen bezeichnet und gehoéren wegen der >C=N-
Gruppe zu den Iminen (Abb.4.34).

Auch sekunddre Amine addieren sich nucleophil an
das Carbonylkohlenstoffatom. Das entstehende Addi-
tionsprodukt hat jedoch am Stickstoffatom kein ab-
spaltbares Proton mehr. So kann eine Weiterreaktion
nur dann erfolgen, wenn am a-C-Atom der Carbonyl-
verbindung ein Proton vorhanden ist. Dann kann es
unter Wasserabspaltung zur Bildung eines Enamins
(Dialkylaminoalkens) kommen (Abb. 4.35).

H o H
R+ R-N-R —

(R =
H ;\_____/

H OH g2 R?

o Al oS ; /

— R'-C—C—Nl —»= R'—C=C—NI

I T N\, -H0 il %

HH R HH R

Enamin

Abb. 4.35 Die Bildung eines Enamins

Transaminierung

Die Reaktion primdrer Amine mit Carbonylverbin-
dungen hat bei der Ubertragung der Aminogruppe
auf Ketocarbonsduren in der Biochemie eine grofSe
Bedeutung. Ein entsprechendes Beispiel fiir die Reak-
tion mit der Aminosdure Alanin, die man als primdres
Amin auffassen kann, finden Sie in Abb. 4.36.

Alanin reagiert mit dem enzymgebundenen Pyrid-
oxalphosphat iiber die Aldehydgruppe zum Azome-

0 H OH Abb. 4.34 Die Bildung von Azomethin
e ot e e
R‘—c\ i Rz—N\ e R‘—?—Il\i—kz e R‘—c|=|\|—R2
H H H Hee H

Azomethin
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CIH3 CHy C|H3 CHy Abb. 4.36 Transaminierung
|
H— c -coo® H— c coo® lcl—cooe ﬁ—cme
-H0 I H0 A O
2 / H,e” +H
Alanin j\/lj/ j\/lj/ Pyruvat
\\ — —
C N Alanin-Amino-Transferase N CH;
N v /N
NH;
WV N N
g g
+H50 C . CH> -H50
e W i o _cooe
H—tl:—cooe H—f—COOB $—c009 **tl:’
CIHz sz ?Hz fl'lz
H,C—C00°® H,C—C0o0® H,C—CO0P H,C—C00°
Glutamat 2-Oxoglutarat

thin I, das in die tautomere Form II {ibergeht. Durch
Hydrolyse entstehen das Anion der Brenztrauben-
sdure, das Pyruvat, und das Pyridoxaminphosphat,
das am Enzym gebunden bleibt. Dieses reagiert mit
dem 2-Oxoglutarat, dem Anion der 2-Oxoglutarsdure
wiederum zu einem Azomethin III, aus dessen tauto-
merer Form IV durch Hydrolyse das Anion der Glu-
taminsdure freigesetzt wird. Der Zyklus kann dann
von vorn beginnen.

Reaktion mit G-Nucleophilen

Auch C-Nucleophile kénnen an Carbonylverbindun-
gen addiert werden. Diese C-Nucleophile zeichnen
sich dadurch aus, dass die Abspaltung eines Protons
von einem C-Atom mdglich ist. Dazu miissen in un-
mittelbarer Nachbarschaft zu dieser C-H-Bindung
elektronenziehende Substituenten stehen. Dann
sind die Verbindungen C-H-acid.

Die Aziditdt von Aceton ist dulRerst gering (pKs=24),
im Acetylaceton ist die Abspaltung eines Protons
schon leichter méglich (pKs=9) (Abb.4.37).

In Gegenwart von Basen gelingt die Abspaltung eines
Protons auch aus einfachen Aldehyden oder Ketonen.
Dann kann eine Additions-Eliminierungsreaktion ab-
laufen. Da das Additionsprodukt sowohl ein Aldehyd
als auch ein Alkohol ist, wird es als Aldol bezeichnet.
(Abb.4.38).

Die Aldolreaktion bildet die Grundlage fiir den bio-
chemischen Aufbau von C-C-Ketten. Wegen der ty-
pischen Gleichgewichtssituation kann sie auch in
umgekehrter Richtung verlaufen. Dadurch kénnen
Zuckermolekiile wie Fructose in kleinere Bruchstii-
cke wie Glycerinaldehyd und Dihydroxyaceton auf-
gespalten werden. Der Aufbau von Fructose aus die-
sen Bruchstiicken ist aber selbstverstdndlich auch
moglich.

4.5.4.4 Die Keto-Enol-Tautomerie

Fiir das bei der Deprotonierung von Acetylaceton
entstehende Carbanion (s. Abb.4.37) sind mesomere
Grenzstrukturen moglich, die nicht nur die erhéhte
Aziditat, sondern auch die Entstehung unterschiedli-
cher Protonierungsprodukte erkldren (Abb.4.39). Es
entstehen zwei Konstitutionsisomere, ein Keton
und ein Enol (die Hydroxygruppe steht an einer

e
Hﬁ—ﬁ—CH; —= Hzc—ﬁ—CH3 + H®
0 0
Aceton
e
Hﬁ—ﬁ—CHz—ﬁ—CHg —_— H;C—lcl—CH—ﬁ—CH3 + H®
0 o] 0

Acetylaceton Carbanion

Abb. 4.37 C-H-Aziditdt von Aceton und Acetylaceton
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a Bildung des C-Nucleophils:

H 0 H

. L ¥
R—C—C + Base ——s= R—C—C + HBase®

I\ & N\

H H

elektronen-

ziehender

Substituent

-]
H OFH o
W i

0
Y

I:R—CH;—C\*-\R—/C@—C\ —_— R—CH;—?—Cl—C\
H H HR H

¢ Eliminierung von Wasser

OHH 0
| # =HDO 7
R—CH;—?—(li—C\ —— R—CH;—?=C|—C\
HR H HR H
Alk-2-enal

e
HiC—C—CH—C—CH &= H;C—C—CH=C—CH; ~—= HC—C=CH—C—CH,

Abb. 4.38 Die Bildung eines
Aldols und die anschlieRende
Eliminierung von Wasser

£ f.lJI\' ||-| 0

HBase! ¥

—— R—(H;—C—C—C

- Base . & X
HR H

Aldol

Abb. 4.39 Mesomere und
tautomer Formen bei Dicarbo-
nylverbindungen

o] 0l o] o]
Carbanion Enolation Enolation
l Protonierung ¢
Hzc—ﬁ—CHz—”—CH; — = ch—ﬁ—CH=$—CH3
0 0 0-;--- HO
Ketoform //;E;nolform

Wasserstoffbriickenbindung

C=C-Doppelbindung). Beide isomeren Strukturen
stehen miteinander im Gleichgewicht, die Strukturen
unterscheiden sich durch die Lage der Doppelbin-
dung und die Stellung eines Protons. Diese spezielle
Form der Isomerie bezeichnete man als Tautomerie,
im vorliegenden Fall als Keto-Enol-Tautomerie.
Einfache Aldehyde und Ketone haben einen ver-
schwindend geringen Enol-Anteil. Wenn sich aber
konjugierte Doppelbindungssysteme herausbilden
kénnen oder durch Wasserstoffbriicken eine zusdtz-
liche Stabilisierung eintritt, steigt der Enolanteil. Das
Tautomeriegleichgewicht ist in jedem Fall vom L6-
sungsmittel und von der Temperatur abhangig. Rei-
nes, fliissiges Acetylaceton liegt zu etwa 24% in der
Keto-Form, zu 76 % in der Enol-Form vor.

4.5.4.5 Die Redoxreaktionen
Aldehyde unterscheiden sich in ihrem Redoxverhal-
ten von den Ketonen.

Aldehyde kénnen zu Carbonsauren oxidiert werden.
Bei Ketonen ist eine Oxidation unter Erhalt des Koh-
lenstoffgeriists nicht moglich.

So kann sehr leicht durch Reaktion mit Oxidations-

mitteln zwischen Aldehyden und Ketonen unter-

schieden werden. Geeignete Oxidationsmittel sind

= Fehlingsche Loésung: Es handelt sich um eine
CuSO4-Lésung und eine alkalische Losung von
Kaliumnatriumtartrat, dem Kalium-, Natriumsalz
der Weinsiure. Die Tartrationen bilden mit Cu?*
einen Komplex und verhindern den Ausfall von
Cu(OH),.
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= Tollens-Reagens ist eine ammoniakalische Silber-
nitratlésung. Durch Reduktionsmittel wie die
Cu?*- oder die Ag*-lonen zu Kupfer(I)-oxid bzw.
Silber reduziert werden (Abb. 4.40).

Aufnahme von 2 { 1 Elektronen

= T
Aldehyd / Carbo nséiure\
R R

1 \+3

c=0 +2Cu*®+ 40H® ——» ,C=° + Cu,0 + 2H,0

H X HO’
b A

a f\!)gahwuﬁ2 Elektronen
Aufnahme von2(1 Elektronen
a— __\-‘-\_-\-H"'\-\.\_‘

Aldehyd / Carbonsdure \

R / R

A\ @ o \+3 1

fC=0 + 2AgY + 20H® ——» /C=O + 2Ag + HO
H HO

e
b Abgabe von 2 Elektronen

Abb. 4.40 Reaktion eines Aldehyds mit Fehling-Lésung (a) und
Tollens-Reagens (b)

| Klinischer Bezug

Beim Fasten, Hungern, im Rahmen eines Diabetes
mellitus, bei acetondmischem Erbrechen und beim

hypochloramischen Syndrom kommt es zur verstark-
ten Bildung von Ketonkérpern (Sammelbegriff fiir Ace-
ton, Acetessigsdure und B-Hydroxybuttersdure). Der
erhohte Acetongehalt kann im Urin, im Blut und in
der Atemluft (Obstgeruch!) festgestellt werden.

O

x Check-up

v Machen Sie sich nochmals klar, warum Car-
bonylverbindungen verhéltnismdRig reaktiv
sind.

v Verdeutlichen Sie sich die Begriffe nucleophi-
ler Angriff und nucleophiles Teilchen.

4.6 Die Carbonsduren und deren
Derivate

I

! Lerncoach
Carbonsduren und deren Derivate gehoren zu
den Topthemen der Physikumsfragen im Teil
Chemie und Biochemie. Lernen Sie daher die
wichtigsten Carbonsduren und deren Derivate
auswendig. Merken Sie sich auch die in der

Biochemie iiblichen Namen der Anionen.

4.6.1 Der Uberblick

Carbonsduren und ihre Derivate spielen eine groRe
Rolle im Stoffwechsel und sind in der Natur weit
verbreitet (Abb. 4.41).

0 0

' 4
a R—C b R'-C
\ \
OH X
Abb. 4.41 Carbonsduren (a) und Carbonsaurederivate (b)

4.6.2 Die Eigenschaften der Carbonsduren

Carbonsduren R-COOH enthalten die Carboxyl-
gruppe -COOH als funktionelle Gruppe. Der Rest
kann aliphatisch, aromatisch oder heterocyclisch
sein. Da auch mehrere Carboxylgruppen vorhanden
sein konnen, unterteilt man in Mono-, Di-, Tricar-
bonsduren etc. (Tab.4.15, Tab.4.16). In Abhdngigkeit
von weiteren funktionellen Gruppen spricht man
auch von Hydroxy-, Keto- (Tab.4.17) oder Aminocar-
bonsduren. Aufgrund der Bedeutung der letztge-
nannten Carbonsduren fiir den Aufbau der Proteine
werden sie auch erst in diesem Zusammenhang
besprochen. Lingerkettige Carbonsduren sind Bau-
steine der Fette (s.S.186) und Wachse (s.S.188). Des-
halb werden die Carbonsduren mit 4 und mehr
C-Atomen oft als Fettsduren bezeichnet. Weitere In-
formationen zu den Fettsduren finden Sie auf S.186.
In den Tab.4.15 und Tab.4.16 werden einige kurzket-
tige Carbonsduren vorgestellt. Da bei physiologi-
schen Bedingungen viele dieser Sduren als Anionen
vorliegen, wird in der Biochemie hdufig nur die Be-
zeichnung der Salze benutzt. Deshalb ist diese mit
aufgenommen worden.
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| Tabelle 4.15

Einige Beispiele fiir Monocarbonsauren

Formel
Salzes

Name der Sadure und Name des

Vorkommen/|Verwendung

gesdttigte aliphatische Monocarbonsduren

0 Ameisensaure/Methansdure in Giftsekreten von Ameisen, in Brennnesseln und
H ("!" Formiat Tannennadeln
\
OH
10 Essigsdure/Ethanséure Herstellung ist seit der Antike bekannt, breite
HiC - (" Acetat Anwendung im Haushalt, in der Industrie und
\ Medizin
OH
’?0 Propionsdure/Propansaure fiir synthetische Zwecke, Einsatz als Konservie-
HyC—=CHy=C Propionat rungsmittel nicht mehr erlaubt
\
OH
0 Buttersaure/Butansdure entsteht bei der Autoxidation des Milchfetts,
HyC—CHy—CHy (\ Butyrat extrem unangenehmer Geruch

OH

ungesattigte aliphatische Monocarbonsduren

4'0 Acrylsaure/Prop-2-ensaure
HyCmCH = (\ Acrylat
OH
;} Sorbinséure/(E)_, )
HyC —CH=CH—CH=CH—C (E)-Hexa-2,4-diensdure
\ Sorbat

OH
aromatische und heterocyclische Monocarbonsauren

0
(#
& N\
OH
&0 Zimtséure
@—(:H =CH=C
\

Benzoesdure
Benzoat

OH
— 0 Nicotinsdure/
(ﬂ Pyridin-3-carbonsdure
X 4
\
N OH

antibiotischer Wirkstoff in Griin- und Rotalgen

in Vogelbeeren, als Konservierungsmittel zuge-
lassen

in Heidel- und Preiselbeeren, als Konservierungs-
mittel zugelassen

Metabolit von Phenylalanin

in Hefen, Friichten, Muskelfleisch, Milch, als Amid
Bestandteil von Coenzymen (s.S. 160)

4.6.2.1 Die physikalischen Eigenschaften

Das azide H-Atom an der Carboxylgruppe ermoglicht
die Ausbildung intermolekularer Wasserstoffbrii-
cken. Deshalb liegen die niederen Glieder im festen
und fliissigen Zustand sowie in unpolaren Losungs-
mitteln als Dimere vor (Dimer = durch formale Addi-
tion entstandene Verbindung aus zwei identischen
Molekiilen). Aliphatische Carbonsduren mit bis zu 9
Kohlenstoffatomen sind fliissig, die hoheren fest.
Niedere gesdttigte aliphatische Carbonsduren haben
einen unangenehmen, stechenden Geruch, hohere
sind geruchlos. Carbonsduren mit einem, mit zwei,
drei oder vier Kohlenstoffatomen sind unbegrenzt

mit Wasser mischbar. Mit steigender C-Zahl be-
stimmt der hydrophobe Rest die Loslichkeit.

4.6.2.2 Die chemischen Reaktionen

Die Aziditét der Carbonsduren

Carbonsduren sind wesentlich stdrkere Sduren als
Alkohole oder Phenole (Tab.4.18 S.153).

Der -I-Effekt des zweiten Sauerstoffatoms der Car-
boxylgruppe schwdcht die OH-Bindung, dadurch
kann das Proton relativ leicht abgespalten werden.
AuBerdem sind die entstehenden Carboxylat-lonen
mesomeriestabilisiert (Abb.4.42), was zusdtzlich die
Protonenabgabe begiinstigt.
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| Tabelle 4.16

Einige Beispiele fiir Di- und Tricarbonsduren

Formel Name der Sdure und Name des Salzes Verwendung/Vorkommen
Oy _OH Oxalsdure/Ethandisdure als Salz in Sauerklee und Rhabarber
(l Oxalat
C
0% “om
Oy _-OH Malonsaure/Propan-1,3-disdure im Zuckerriibensaft, Nachweis erstmals durch Oxida-
CI Malonat tion von Apfelsdure (malum lat. Apfel)
%
C
0% “oH
Oy _OH Bernsteinsdure/ Stoffwechselprodukt im Zitronensdurezyklus, in
C Butan-1,4-disdure Friichten, Gemiise und fossilen Harzen (z. B. Bernstein)
clH Succinat
I 2
&
C
0% “oH
H Maleinsdure/ nicht nattrlich vorkommend, Verwendung z. B. zur
| (Z)-But-2-en-1,4-disdure Herstellung von Polymeren
H 26~ Maleinat
CI COOH
COOH
COOH Fumarséure/ tritt im Zitronensaurezyklus auf, kommt im Erdrauch-
| (E)-But-2-en-1,4-disdure gewdchs (Fumaria officinalis), im Islandischen Moos,
chéc\H Fumarat Pilzen und Flechten vor
|
COOH
H Ae H e H Abb. 4.42 Die Schwachung der O-H-Bindung in der
| }O H | ’I!ﬁl | ;;0’ Carbonsdure und die Mesomeriestabilisierung des Anions
R—C—C\ - R_cl_c\\ - R_CI_C\ + HE
[
H O H o O H Qg

Mesomeriestabilisierung des Carboxylatanions

Die Aziditdt wird durch weitere funktionelle Grup-
pen beeinflusst. Elektronenakzeptoren erhéhen die
Aziditat, Elektronendonatoren verringern sie. Schon
die Einfiihrung einer Alkylgruppe wirkt sich auf die
Aziditdt aus. So verringert die Alkylgruppe der Essig-
sdure die Aziditdt im Vergleich zur Ameisensdure
(s.Tab.4.18). Die Trichloressigsdure erreicht hinge-
gen eine mit Mineralsduren vergleichbare Sdurestar-
ke. Bei Carbonsduren mit mehreren Carboxylgruppen
(-I-Effekt) steigt in der ersten Dissoziationsstufe die
Aziditdt im Vergleich zu Carbonsduren mit weniger
Carboxylgruppen.

Das Redoxverhalten

Carbonsduren konnen unter Erhalt des Kohlenstoff-
geriists nicht weiter oxidiert werden. Einzige Aus-
nahme ist die Ameisensdure (HCOOH), die durch
Oxidationsmittel zu CO, und H,0 umgesetzt wird.

Die Reaktivitdt

Das Molekiil einer Carbonsdure verfiigt iiber mehrere

reaktive Positionen:

= die O-H-Bindung,

— die C-O-Bindung,

= die C=0-Bindung und

= die freien Elektronenpaare an den Sauerstoffato-
men.
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Einige Beispiele fiir Hydroxy- und Ketocarbonsduren

Formel

Name der Sdure und Name des Salzes

Verwendung/Vorkommen

H3C—C;H—COOH

OH
HOOC—CHZ—C;H
OH

—COOH

Hooc—c'lH —cl'H—coou

Milchsdure/2-Hydroxy-
propansaure
Lactat

Apfelsiure/2-Hydroxy-butan-1,4-disiure
Malat

Weinsaure/2,3- Dihydroxy-
butan-1,4-disdure

L(+) kommt im Blut, Muskeln, Niere u. a.
Organen vor
(£) in Sauermilchprodukten

in Apfeln, Stachelbeeren und Quitten,
Einsatz als Sduerungsmittel, Stoffwechsel-
zwischenprodukt

L-Form in vielen Pflanzen und Friichten,
D-Form in der Natur sehr selten

153

OH OH Tartrat
COOH Citronensdure/2-Hydroxy- im Zitronensaurezyklus werden tgl. 2000 g
éH 1,2,3-propan-tricarbonsaure als Zwischenprodukt umgesetzt, relativ
ik Citrat hoher Gehalt in den Knochen, eine der
HO0C—$—OH verbreitetsten Pflanzensauren
g
COOH
HyC~C~CO0H Brenztraubensaure/ zentrale Rolle im Energiestoffwechsel, be-
‘-; 2-Oxopropansaure deutsam auch bei Garungsvorgéngen
Pyruvat
0 Acetessigsdure/3-Oxo-butansdure im Urin von Patienten mit Diabetes mellitus
HyC—C~CHy—C 4 Acetoacetat
] \
0 OH
0 0 Oxalessigsaure/Oxo-butan- wichtiges Zwischenglied im Zitronensdure-
*( - -(H,-—(ff disdure/Oxobernsteinsdure zyklus
/ B = Oxalacetat
HO O OH
0 2-Oxoglutarsaure/ wichtiges Zwischenglied im Zitronensaure-

a-Ketoglutarsdure
2-Oxoglutarat, o-Ketoglutarat

) 7
C=CHy=CHy—C—C zyklus
/ o\

HO 0 OH

| ITabelle 4.18

Der Vergleich der Azidititen

AuRBerdem kann CO, eliminiert werden. Gewohnlich
beginnt die meist sauer katalysierte Umsetzung mit

Verbindung pK,-Wert einem nucleophilen Angriff am Carbonyl-Kohlen-
Methanol 15,5 stoffatom, dem sich eine Eliminierung anschlieRt
Phenol 9,89 (Abb.4.43, s.a.S.146). Dabei ist die Elektrophilie des
Essigsdure 4,75 Carbonyl-Kohlenstoffatoms entscheidend fiir die Re-
Ameisensdure 3.75 aktivitdt der Carbonsdure. Ergebnis dieser Reaktion
Chloressigsdure 2,85 ist die Substitution der OH-Gruppe.

Trichloressigsdure 0,66

Oxalsdure 1,25 (1. Dissoziationsstufe)

Malonsaure 2,86 (1. Dissoziationsstufe)
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o o° OH
A | ® 1 Vi
R—C(”_?\WH === koGl ==k il =S5k
IOH IOH OH
Nucleophil

4.6.3 Die Carbonsaurederivate

Der in Abb. 4.43 dargestellte allgemeine Reaktionsme-
chanismus ermoglicht den formalen Zugang zu den
Carbonsdurederivaten. In der Praxis werden ge-
wohnlich aufgrund der geringen Aktivitdt der Car-
bonsduren andere Reaktionswege eingeschlagen.
Folgende Carbonsdurederivate sind von Interesse
(Tab.4.19):

| Tabelle 4.19

Wichtige Carbonsaurederivate

Derivat Formel

Carbonsdurehalogenide L
&

R=—C
\

Hal

Carbonsaureanhydride 0y

Carbonsaurethioester oy

Carbonséureester 0y

Carbonsdureamide Oy

Die Substitution der OH-Gruppe fiihrt zu einer An-
derung der Elektrophilie des Carbonylkohlenstoff-
atoms. Wenn die OH-Gruppe durch einen stark elekt-
ronenziehenden Substituenten wie das Chloratom
ersetzt wird, erhoht sich die Elektrophilie, da die
Polarisierung der Carbonylgruppe >C=0 verstdrkt
wird. Dem induktiven Effekt der Halogen-, Sauer-
stoff-, Schwefel- und Stickstoffatome wirkt jedoch
der mesomere Donatoreffekt dieser Heteroatome
entgegen.

Abb. 4.43 Die Additions-Eliminierungs-
o Reaktion an Carbonsduren

+ H,0
Y

Insgesamt ergibt sich folgende Abstufung der Car-
bonylaktivitat:

Carbonsaurehalogenide > Carbonsdureanhydride
> Carbonsdurethioester > Carbonsdureester > Car-
bonsduren > Carbonsdureamide > Carboxylate.

Die Anionen der Carbonsduren haben keine Carbo-
nylaktivitdit mehr. Die Abstufung ist natiirlich nur als
grobes Schema zu betrachten, denn durch zusdtz-
liche funktionelle Gruppen in den Resten (R) konnen
natiirlich Verdnderungen ausgelést werden.

4.6.3.1 Carbonsdurehalogenide und
Carbonsdureanhydride
Carbonsdurehalogenide, speziell die Chloride, sind
duflerst reaktiv und spielen in der Synthesechemie
eine grof3e Rolle. Carbonsdureanhydride kdnnen aus
Carbonsdurechloriden dargestellt werden, sie entste-
hen aber auch durch intermolekulare oder intramo-
lekulare Dehydratisierung. Die zweite Reaktion ist
besonders fiir Dicarbonsduren charakteristisch, bei
denen 2 oder 3 C-Atome zwischen den Carboxyl-
gruppen vorhanden sind. Entsprechend bilden sich
5- oder 6-Ringsysteme (Abb.4.44).
Ein wichtiges Anhydrid ist das Acetanhydrid (Anhyd-
rid der Essigsdure). Es wird auch fiir die Synthese der
pharmazeutischen Wirkstoffe Acetylsalicylsdure (As-
pirin) und p-Hydroxyacetanilid (Paracetamol) ver-
wendet, um eine Acetylgruppe auf die jeweils star-
kere nucleophile Gruppe zu {ibertragen (Abb. 4.45).

4.6.3.2 Carbonsdureester und
Carbonsaurethioester
Carbonsdurethioester interessieren uns hier im Zu-
sammenhang mit dem Acetyl-Coenzym A, das als ein
substituierter Essigsdurethioester aufgefasst werden
kann. Die C-S-Bindung ist schwacher als die C-O-
Bindung. Deshalb sind Thioester reaktiver als nor-
male Ester und natiirlich auch als die Carbonsduren.
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intermolekulare Dehydratisierung

o
e o R—"
7’ A\ N
R—C\ C—R ——= KO_, + H,0
IOH  HOl R—C
W
O
intramolekulare Dehydratisierung
o] OH
Oy __OH S
C 0 |
| CH;
CH;  Erhitzen o éH Erhitzen
CH, -H0 )
¢ 0 i
E—
(o] OH C
07 “oH
Bernsteinsdure Bernsteinsaure- Glutarsdure
anhydrid
Salicylsdure n:?:';‘::le p-Aminophenol
Gruppe > m

COOH CHy
+ + gﬁ |
C=

OH |
OH NH
COOH
@ e SE— —_—
0—C—CH, ~ CH3COOH - CH;COOH
I O

(o]
Acetylsalicylsdure

Acetanhydrid

€T
1“. Vergleichen Sie noch einmal mit der auf
S. 154 angegebenen Abstufung der Carbonylaktivi-

tat!

Energiereiche Bindungen werden oft durch eine
Schldngellinie angedeutet: CoA-S~CO-CHs.

Acetyl-Coenzym A (,aktivierte Essigsdure“) ist ein
reaktiver Acetylgruppendonator und ein zentrales
Stoffwechselprodukt, das den EiweiR-, Kohlenhyd-
rat- und Fettstoffwechsel miteinander verbindet.
Das Prinzip der Ubertragung der Acetylgruppe zeigt
das Beispiel des Cholins (Abb.4.46). Dabei greift die
OH-Gruppe des Cholins nucleophil am Carbonyl-C-
Atom der Acetylgruppe des Acetyl-Coenzyms A an.

Eine wichtige chemische Reaktion, die Carbonsduren
eingehen, ist die mit einem Alkohol zu einem Car-
bonsdureester. Es handelt sich dabei um eine typi-

Abb. 4.44 Die intermolekulare und int-
ramolekulare Dehydratisierung

Glutarsaure-

anhydrid

Abb. 4.45 Die Synthese von Acetylsali-
cylsdure und p-Hydroxyacetanilid

p-Hydroxyacetanilid

Coenzym A Coenzym A
S S
i |
Cl =§ H
CHs +

ll_-' e

55 [ CHy ]

£ [

g =0

g _ |
I?H I(l)l
CI Hz CH; OH®
(I:H > |OH® CHa

H;c—r;l“—CH3 HJC—I?&CI-Q
CH; CHs
Cholin Acetylcholin

Abb. 4.46 Acetyl-Coenzym A als Acetylgruppentibertrager
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® 5 CI)H OH Abb. 4.47 Schema der Versterung
4 +H / +R*—0H | (,Hinreaktion“) und der Esterhydrolyse
1 —— T— Tl ) — P — T ——p2 ”
RI=C === R C{e ~—on R ? (IJ R R (I: 0—R (,Riichreaktion*)
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/0 o /0 Abb. 4.48 Die Esterkondensation
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H;C—C(/H:\ ICH,—C — HCC
0—C3Hs 0—C3Hs CHy—C + GH50€
0—C3Hs
1CO0H 1CO0H Abb. 4.49 Die intramolekulare Esterbil-
| |
12CHy Ha :2CH, H, dung
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J3CH, ——m= HyC 7& pICH; ———m= HCT
| -H;0 Noa 1 -H0 |
acle HyC -0 asz HZC\C- 0
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OH

4-Hydroxy-butansiure
y-Hydroxybuttersiure

y-Butyrolacton

sche Gleichgewichtsreaktion. Die Ausbeute an Ester
kann man erhéhen, wenn man die Lage des Gleich-
gewichts zugunsten des Reaktionsproduktes veran-
dert (z.B. durch Erh6hung der Konzentration eines
Ausgangsproduktes). Es ist auch moglich, ein Reak-
tionsprodukt kontinuierlich zu entfernen. Das ent-
stehende Wasser kann chemisch gebunden oder ab-
destilliert werden. Dazu dient die Zugabe von Saure,
die aber zusdtzlich noch katalytisch wirkt und die
Reaktionsgeschwindigkeit erhoht (zum chemischen
Gleichgewicht s.S.45).

Die Carbonsdureester niederer Carbonsduren besit-
zen hdufig ein sehr angenehmes Aroma und sind
tatsachlich Bestandteil der Aromen vieler Friichte.
Zum Beispiel enthdlt Ananas als Aromakomponente
Buttersdureethylester. Das ist ein sehr schones Bei-
spiel dafiir, wie sich Eigenschaften durch Variation
der Struktur erheblich dndern. Vielleicht haben Sie
schon den unangenehmen Geruch der Buttersdure
kennengelernt (ranzige Butter).

Ester hoherer Carbonsduren sind Wachse. Sie werden
wie auch die Ester des dreiwertigen Alkohols Glyce-
rin auf S.188 behandelt.

5-Hydroxy-pentansaure
d-Hydroxyvaleriansaure

d-Valerolacton

Die Esterspaltung kann im sauren (Abb. 4.47) und im
alkalischen Milieu erfolgen. Das alkalische Milieu
wird bevorzugt, da die Umsetzung bei pH >7 prak-
tisch vollstindig verlduft (Hydroxidionen sind
nucleophiler als Wasser). Unter alkalischen Bedin-
gungen entsteht anstelle der Carbonsdure das meso-
meriestabilisierte Carboxylat-Anion, das keine Car-
bonylaktivitdt mehr hat.

In Carbonsdureestern ist es — wie bei Aldehyden
- moglich, am a-C-Atom vorhandenen Wasserstoff
durch starke Basen abzuspalten. Dadurch kénnen
Ester im Sinne einer Kondensationsreaktion mit-
einander reagieren (Abb.4.48). Nach diesem Prinzip
erfolgt auch der natiirliche Fettsdureaufbau.

Wenn eine Hydroxycarbonsdure vorliegt, bei der sich
die OH-Gruppe am 4. (y) oder am 5. §) C-Atom be-
findet, ist auch eine intramolekulare Esterbildung
moglich (Abb.4.49). Diese ,inneren Ester* werden
als Lactone bezeichnet und sind Bestandteil vieler
Naturstoffe.
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4.6.3.3 Die Carbonsaureamide

Carbonsdureamide unterscheiden sich signifikant
von Aminen (s.S.141). Sie reagieren aufgrund der in
Abb.4.50 angegebenen Mesomeriemoglichkeit nicht
mehr basisch, sondern neutral.

;o,» o1°
R—C R—C
\ R
NH; gHz

Abb. 4.50 Mesomerie bei Carbonsdureamiden

Auch die Bildung cyclischer Amide ist moglich
(Abb.4.51). Sie werden als Lactame bezeichnet und
unterliegen einer Lactam-Lactim-Tautomerie
(Abb.4.52). Es gibt auch Vierringsysteme bei den Lac-
tamen, diese B-Lactame sind Bestandteil vieler Anti-
biotika.

Hz H2
HZ?‘_(.FHZ H)C Hz Hzc
lec_NH >7 NH )\ AL
fA-Lactam y-Lactam d-Lactam
Abb. 4.51 Cyclische Carbonsdureamide
& &
HaC”™ CH;, Hae”” “‘THZ
CH %, ~CH:
0Z SN HO” SN
Lactamform Lactimform

Abb. 4.52 Lactam-Lactim-Tautomerie

| Klinischer Bezug

Harnstoff (Abb.4.53) kann man als Kohlensdurediamid
auffassen. Er wird durch das Enzym Urease leicht in
Kohlendioxid und Ammoniak gespalten.

Abb. 4.53 Die enzymatische Spaltung von Harnstoff
und die Biuretbildung

i
HaN—C—

i
H;N—C—NH, + H,0

1]
NH; + HaN—C—NH;

Urease kommt im gesunden menschlichen Organis-
mus nicht vor, dafiir aber in bestimmten Bakterien,
so z.B. auch in Helicobacter pylori. Dieses Bakterium
kolonisiert und infiziert die Magenschleimhaut und
kann so Ursache fiir ein Ulcus ventriculi sein. Die Spal-
tung von Harnstoff durch Urease kann man zum Nach-
weis von Helicobacter pylori nutzen. Der Patient
nimmt '*CGmarkierten Harnstoff oral auf. Bei Anwe-
senheit von Helicobacter kann in der Ausatem-
luft "*CO, massenspektrometrisch nachgewiesen wer-
den.

Bei langsamen Erhitzen geht Harnstoff unter Eliminie-
rung von Ammoniak in Biuret {iber, das mit Cu?*-lonen
in alkalischem Milieu einen violetten Komplex bildet
und als Harnstoff-Nachweis (Biuret-Bildung, Abb. 4.53)
dient.

Eine dhnliche Komplexbildung erfolgt bei der Biuret-
reaktion. Das ist eine Nachweisreaktion fiir Proteine
und deren Abbaustufen. Eine alkalische Probelsung
wird mit einer wassrigen Losung aus CuSO,4 und NaOH
versetzt. Durch Komplexbildung entsteht bei Anwe-
senheit von Albuminen eine blauviolett, bei Peptonen
eine rosarot gefarbte Losung.

s

x Check-up

v Wiederholen Sie noch einmal die Abstufung
der Reaktivitat der Carbonsdurederivate so-
wie die Aziditdt bei unterschiedlich substi-
tuierten Carbonsauren.

v Anhand des Lactam-Lactim-Gleichgewichts
kénnen Sie noch einmal die Tautomerie wie-
derholen (s.S. 148). Pragen Sie sich Beispiele
fir tautomere Strukturen ein.

Urease
CO; + 2NH;

1] ]
———#  H;N—C—NH—C—NH; + NH;
Biuret

157
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| Tabelle 4.20

5-Ring-Heterocyclen

Typ Beispiel
Heterocycloalkan Pyrrolidin
N
|
H
Heterocycloalken 2H-Pyrrol
N
Heteroaromaten Thiophen Furan Pyrrol
(1 Heteroatom)
) ) /\
3 ) ?
H
Heteroaromaten Imidazol Pyrazol Thiazol

(2 Heteroatome)

| | =
H H

4.7 Die Heterocyclen

.
! Lerncoach

Fiir das Verstandnis des folgenden Kapitels ist
es wichtig, dass Sie die Grundlagen iiber
Ringsysteme beherrschen. Wiederholen Sie
daher ggf. noch einmal die Klassifizierung und
Struktur von Ringsystemen (s.S. 126) sowie
die Bindungsverhdltnisse im Benzen (s.S. 91).

4.7.1 Der Uberblick

Heterocyclische Verbindungen oder einfach Hetero-
cyclen sind cyclische organische Verbindungen, de-
ren Ringe auRer Kohlenstoff noch andere Atome
(meist Stickstoff-, Sauerstoff- und Schwefelatome)
enthalten. Diese Heteroatome bestimmen die Eigen-
schaften der Ringsysteme ganz entscheidend. Sie
spielen eine groRe Rolle im Bereich biochemisch
und biologisch wichtiger Naturstoffe und als Be-
standteil vieler Pharmaka.

4.7.2 Die Einteilung
Die genauere Klassifizierung der Heterocyclen kann
nach der Art der Heteroatome, deren Anzahl und der

Ringgrofe erfolgen. Als besonders vorteilhaft erwies

sich die folgende Einteilung:

— Heterocycloalkane sind gesdttigte heterocyclische
Verbindungen, die sich von ihren offenkettigen
Analoga wenig unterscheiden. Deshalb wurden
Lactone bereits in den vorherigen Kapiteln als
(innere) Ester und Lactame als (innere) Amide
besprochen.

= Heterocycloalkene sind partiell ungesittigte Ver-
bindungen, sie stehen in ihren Eigenschaften zwi-
schen den Heterocycloalkanen und den Hetero-
aromaten, als deren teilweise hydrierte Derivate
sie aufgefasst werden konnen.

— Heteroaromaten enthalten ein m-Elektronensex-
tett und stellen die groRte Gruppe der Heterocyc-
len dar. Es handelt sich um 5- und 6-Ring-Sys-
teme. Sie haben dhnliche Eigenschaften wie
andere aromatische Verbindungen, wenn auch in
Einzelfillen ein anderes Reaktionsverhalten
durch die Heteroatome bewirkt wird. Die Hetero-
aromaten werden in 7t-elektronenreiche und 7t-
elektronenarme Vertreter unterteilt.

4.7.3 Die 5-Ring-Heterocyclen

Einige Beispiele fiir 5-Ring-Heterocyclen sind in
Tab. 4.20 zusammengefasst.

Zum m-Elektronensextett tragen die beiden Doppel-
bindungen und ein freies Elektronenpaar des Hetero-
atoms bei. Die n-Elektronen sind aber nicht - wie im
Benzen - vollig symmetrisch iiber den Ring verteilt.
Diese Polarisierung kénnen Sie gut an den Mesome-
rieformeln des Pyrrols erkennen (Abb.4.54). Die 6 -
Elektronen verteilen sich auf 5 Ringatome. Dadurch
wird die Elektronendichte an den Kohlenstoffatomen
erhoht. Man bezeichnet diese Heterocyclen deshalb
als m-elektronenreich oder als m-Elektroneniiber-
schuss-Aromaten.

e,
Z; _ \3 i~ é\.s Bfe i~ \Q}
) | |
H H H

Abb. 4.54 Die Mesomerie des Pyrrols

Die Struktur von Pyrrol tritt im Grundkoérper des Por-
phins auf. Dieses System hat 22 konjugierte m-Elekt-
ronen und ist tiefrot. Porphin erkennen Sie in der
Struktur von Chlorophyll und Him wieder (Abb. 4.55).
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Porphin

COOPhytyl
Chlorophyll a

Phytylrest:

T YT

Pyrrol kann sowohl als schwache Sdure als auch als
schwache Base reagieren. Bei Deprotonierung bleibt
die Aromatizitdt erhalten, bei Protonierung nicht.
Auch die 5-Ringheterocyclen, die ein zweites N-
Atom im Ring enthalten (z.B. Pyrazol, Imidazol)
sind Ampholyte. Hier bleibt die Aromatizitdt in je-
dem Fall erhalten (Abb. 4.56).

Kation Abb. 4.56 Mesomerie-
H H stabilisiertes Kation und Anion

/ b j N des Imidazols
( Y - g\

3 2

| I

H H
Anion

4

Die 5-Ring-Heterocyclen Pyrrol, Furan und Thiophen
sind partiell und vollstindig hydrierbar. Diese gesdt-
tigten Heterocyclen findet man als Baustein in vielen
Naturstoffen wieder.

Abb. 4.55 Die Struktur von
Porphin, Chlorophyll und Ham

4.7.4 Die 6-Ring-Heterocyclen

Einige 6-Ring-Heterocyclen sind in Abb.4.57 darge-
stellt. Sind Sauerstoff- oder Schwefelatome im Ring
enthalten, tritt keine Aromatizitdt auf, denn es ist
keine vollstindige Konjugation der Doppelbindun-
gen moglich.

Pyran Pyridin Pyrimidin

Abb. 4.57 6-Ring-Heterocyclen

Die Stickstoffheterocyclen verfiigen {iber ein freies
Elektronenpaar, deshalb kénnen sie als Brensted-
und Lewis-Basen reagieren (s.S.58). Wie am Beispiel
der Mesomerie des Pyridins gezeigt (Abb. 4.58), haben
die Stickstoffheterocyclen - wiederum im Gegensatz
zum Benzen - polaren Charakter.

Die Elektronendichte wird zum Stickstoffatom hin
verlagert, deshalb ist die Elektronendichte an den
Kohlenstoffatomen geringer. Man spricht von n-
Mangelaromaten. Im Vergleich zum Benzen sind
nucleophile Substitutionsreaktionen leicht moglich.

Abb. 4.58 Die Mesomerie bei Pyridin
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| Tabelle 4.21

Einige mehrkernige Heterocyclen

Fomel Name Vorkommen
H Purin (im tautomeren kommt frei nicht in der Natur vor, ist aber
8 s Ill:' N Gleichgewicht) Grundkorper der Nucleobasen Adenin und
1N4I Ss N/’I ) Guanin (s.S.192)
2 \N 4N KN N
3 9 I
H
7H-Purin 9H-Purin
0 H Harnsdure Endprodukt des Purinstoffwechsels, wirkt
Ho1 s ¢ | 7 als nattirliches Antioxidans, bei erhohten
™ N Werten kristalline Ausscheidungen in Ge-
y\ | 3):0 lenke (Gicht) und als Nieren- und Blasen-
0 3|T| 4N steine
H H
0o R Coffein: R'=R?=CH; in Kaffee, Tee und Kakao, Coffein wirkt
gur lls . | Theophyllin: R'=CH; R?=H erregend auf das ZNS, regt maRig genossen
Sy SN Theobromin: R'=H R?=CH; Herztitigkeit, Atmung und Stoffwechsel an
;]\ | />3 Theophyllin hat eine vergleichbare Wirkung
07 SNTaNe und wird wegen seiner relaxierenden Wir-
(liHj kung auf die glatte Muskulatur bei chron-

isch-obstruktiven Atemwegserkrankungen
eingesetzt

Theobromin hat eine geringere anregende
Wirkung

4.7.5 Die mehrkernigen Heterocyclen
Mehrkernige Heterocyclen sind kondensierte hetero-
cyclische Grundkérper (Tab.4.21).

-

I

«“*+ Wiederholen Sie die Lactam-Lactim-Tauto-
merie, indem Sie die tautomeren Formen der
Harnsdure aufschreiben (Losungs. S. 202). Beachten
Sie: Die in der Lactimform auftretenden Hydroxyl-
gruppen konnen ein Proton abgeben; das erklart

die Bezeichnung ,,Sdure“.

Heterocyclische Verbindungen werden Thnen in den
folgenden Abschnitten immer wieder begegnen. Sie
sind in den Nukleinsduren und in einigen Aminosdu-
ren als Bausteine prdsent. Dass sie fiir die Porphyrine
wichtig sind, hatten wir schon erwdhnt, aber auch
Alkaloide, Vitamine und Coenzyme enthalten Hete-
rocyclen.

4.7.5.1 Die Alkaloide

Alkaloide sind organische Naturstoffe mit ausgeprag-
ten pharmakologischen Wirkungen, deren Kohlen-
stoffgeriist aus unterschiedlichen Biosynthesewegen
stammen kann. Sie enthalten immer Stickstoffatome,
die ihren Ursprung in Aminosduren haben. Diese sind

direkt oder durch Transaminierungsreaktionen an
Ketosduren in das Alkaloidsystem eingebaut. Meis-
tens handelt es sich um heterocyclische Systeme. Die
Tatsache, dass alkalischen Eigenschaften beobachtet
werden kdnnen, war fiir die Namensgebung verant-
wortlich, trifft aber gar nicht auf alle Alkaloide zu. Zu
dieser Naturstoffklasse gehoren die bereits erwdhn-
ten Verbindungen Coffein, Theophyllin und Theobro-
min, aber auch Nicotin, Atropin, Cocain, Chinin und
Morphin.

4.7.5.2 Die Vitamine

Als Vitamine definiert man organische Verbindun-
gen, die der Organismus fiir lebenswichtige Aufga-
ben benétigt. Die Bezeichnung ,Vitamin“ leitet sich
von dem als ,lebensnotwendiges Amin“ erkannten
Thiamin (Vit. B;) ab.

Die Vitamine kénnen vom Organismus nicht oder in
unzureichendem MaRe synthetisiert werden. Die
taglich benotigten Mengen sind dufRerst gering. Es
handelt sich also nicht um Nahrungsstoffe im her-
kommlichen Sinn, sondern eher um Katalysatoren.
Diese biokatalytische Funktion besteht darin, dass
die Vitamine Bestandteil eines Coenzyms sind. Da-
runter versteht man im Gegensatz zu den Enzymen
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verhdltnismdig niedermolekulare Verbindungen,
die in enzymatisch katalysierten Reaktionen eine
Ubertragungsrolle spielen. Tab.4.22 zeigt einige Bei-
spiele fiir Vitamine und die wirksamen Coenzyme.

| Klinischer Bezug

Bei einem Folsdauremangel, z.B. durch unzureichende
Zufuhr oder gestorte Resorption im Gastrointestinal-
trakt, ist primar die Synthese der Nukleotide gestort.
Dies wirkt sich vor allem auf die Stammzellen des Bluts

im Knochenmark aus, daher macht sich ein Folsdure-
mangel primar am Blutsystem bemerkbar. Von der
Teilungsstérung sind neben den Erythrozyten auch
die Leukozyten und Thrombozyten betroffen (nach-
weisbar am Absinken ihrer Anzahl im Blut). Die weni-
gen vorhandenen Erythrozyten sind auffallend groR
(megaloblastiare Andamie).

Folsdure spielt auch eine Rolle bei Entgiftungsreaktio-
nen, so beschleunigt sie die Ausscheidung der bei einer
Methanolvergiftung entstehenden Ameisenséure.

| Tabelle 4.22

O

x Check-up

v Es fallt lhnen vermutlich nicht ganz leicht,
diese vielen Strukturen im Kopf zu behalten.
Wiederholen Sie aber einige Strukturen, um
sie in komplexen Strukturen erkennen zu
kénnen: Pyrrol, Imidazol, Pyridin, Pyrimidin,
Purin, Thiazol, Furan, Pyran.

v Uben Sie das Erkennen der Formeln der Vita-
mine (auswendig zeichnen kénnen miissen Sie
sie nicht).

v Rekapitulieren Sie den Zusammenhang zwi-
schen Vitamin und Coenzym.

Vitamine mit heterocyclischen Elementen und das Vitamin Pantothensaure

Name des Formel

wirksame Vorkommen Wichtige Funktionen

Vitamins Form/
Coenzym
Thiamin in der Natur weit verbrei- Coenzym im Pentose-
ThPP y
(Vit. By) Hﬁ %é;i (Thiamin- tet (z.B. in Hefe, Getrei- phosphatweg und bei
= o -
— o e diphosphat) dekeimlingen, Leber) dehydrierenden De-
N>_§7H;C CH,—CH,—OH| 2l iphosphat) bei Mangel treten Funk- ~ carboxylierungen
>\—N tionsstérungen des zen-  Ubertragene Gruppe:
HyC tralen und peripheren Aldehydgruppen
Nervensystems, des Reiz-
leitungssystems des Her-
zens und Stérungen der
Magen-Darm-Funktion
auf
Riboflavin 0 FMIN in der Natur weit verbrei- Elektronentransport in
(Vit. B,) HsC N _H (Flavin- tet (z. B. Hefe, Leber, Eier) der Atmungskette und
X N MONO- Mangel fiihrt z.B. zu Ent- Partner von Wasser-
> A nucleotid) ziindungen der Mund-  stoff-{ibertragenden
HiC |?1 N~ 70 und Rachenschleimhaute, Enzymen
CH, zu verminderter Ubertragene Gruppe:
| Sehschérfe Wasserstoff
H—?—OH
H —?—OH
H—?—OH
H—C—0H

I
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| Tabelle 4.22

Vitamine mit heterocyclischen Elementen und das Vitamin Pantothensdure (Fortsetzung)

Name des Formel

wirksame Vorkommen

Wichtige Funktionen

Vitamins Form/
Coenzym
Pyridoxin R _ idul in Vollkornprodukten, Coenzym im Amino-
(Vit. Bg) HOH,C OH R=CH,0H Pyr!doxm ) (PIL_Sridoxyl— Niissen, Gemiise, Leber  sdurestoffwechsel
“ | R=CH;NH;  Pyridoxamin phosphat) Mangelerscheinungen Ubertragene Gruppe:
~ R=CHO Pyridoxal flihren zu Funktions- Aminogruppe
N" "CH; stérungen des zentralen
und peripheren Nerven-
systems
L-Ascorbin- HO OH Ascorbin-  v.a. in frischem Obst und Redoxsubstanz aller
sdure — saure Gemiise Koérperzellen, GefdR-
(Vit. C) Mangel fiihrt zu Infekt-  schutzstoff (Endothel-
0" "0 anfélligkeit, friher vor  schutz fiir die
HO—C—H allem bei Seefahrern zu  Kapillarenabdichtung)
| Skorbut.
CH,0H
Folsaure COOH Hy-Folat  in Leber, Nieren, Muskel- Coenzym bei der
| (Tetra- fleisch, frischem Blatt-  Ubertragung von C;-
OH NH _(|:_H hydrofol-  gemiise, Vollkorn- Kohlenstoffresten
N Ny CH;:_—NH—Q— CH; saure) produkten Ubertragene Gruppe:
/k | j/ o | Mangel fiihrt zur Ausbil-  Formylgruppe
= Z CH; dung einer hyperchromen
HNT N7 N | 9 -
COOH Andmie (Gefahr eines
Mangels besteht v.a. in
der Schwangerschaft)
Biotin 0 Biotin kommt in der Nahrung  Coenzym von
)L ausreichend vor und wird Carboxylasen
HN™ "NH in groReren, ausreichen- Ubertragene Gruppe:
H H den Mengen von der Carboxylgruppe
H Darmflora gebildet
S Mangelerscheinungen
CHz—=CH,—CH,—CH,—COOH (Dermatitis, Appetitlosig-
keit, Muskelschmerzen)
sind selten
Nicotin- NAD"/ Vorkommen v. a. in Leber Coenzym bei H-{iber-
sdureamid Il NADP* und Nieren tragenden Enzymen,
(Niacin) F C\NH Mangelerscheinungen Partner bei Redox-
U 2 sind selten, da Nicotin-  reaktionen
\N siureamid im Organismus Ubertragene Gruppe:
aus L-Trytophan gebildet Wasserstoff
werden kann
Pantothen- CHy H O Coenzym  kommt reichlich in der  Ubertragene Gruppe:
sdure | i A (CoA) Nahrung vor (z. B. Carboxygruppen

CHy OH

HO—CHy—C—C —C —NH—CHy—CHy~COOH

Gemlise, Eigelb, Milch)
Mangelerndhrung kann
ein Burning-feet-Syndrom
auslosen (Kribbeln in den
Zehen, stechende, bren-
nende Schmerzen)
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5 Chemie wichtiger
Naturstoffklassen

5.1 Die Aminosduren, die Peptide und
die Proteine

-

! Lerncoach

Das Kapitel Aminosauren gehort zu den Top-
themen des Physikums. Um die folgenden
Ausfithrungen zu verstehen, machen Sie sich
vorab noch einmal klar, was Sie iiber die Ei-
genschaften von Aminen und Carbonsauren
gelernt haben (s.S. 141, 150). Es wird aber
auch vorausgesetzt, dass Sie die im Kapitel
Sduren und Basen vermittelten Kenntnisse
richtig anwenden konnen (s.S.57).

5.1.1 Der Uberblick

Die Proteine oder EiweiRRe gehoren zu den wichtigs-
ten hochmolekularen Verbindungen jeder Zelle. Der
Name kommt vom griechischen Wort proteos, das
soviel wie Erster oder Wichtigster bedeutet. Als En-
zyme katalysieren sie z.B. den Ablauf biochemischer
Reaktionen, bilden das Zytoskelett, stellen kontrak-
tile Elemente dar, steuern als Signalstoffe wichtige
Funktionen und haben im Blut Transport- und Ab-
wehrfunktionen. Proteine sind aulRerdem ein unent-
behrlicher Bestandteil der menschlichen und tie-
rischen Nahrung, da sie den Stickstoffbedarf des
Organismus sichern.

5.1.2 Die Aminosduren

Aminosduren sind die Grundbausteine der Peptide
und Proteine. Charakteristisch fiir Aminosduren
sind zwei funktionelle Gruppen, die Carboxyl- und
die Aminogruppe. Bei den meisten der natiirlich vor-
kommenden Aminosduren befindet sich die Amino-
gruppe am zweiten oder a-C-Atom.

Deshalb spricht man auch von a-Aminosduren. Fiir
den Aufbau von Proteinen spielen nur 20 Aminosau-
ren eine Rolle. Diese Aminosduren werden als pro-
teinogene Aminosduren bezeichnet. Die anderen
Aminosduren werden als nichtproteinogen bezeich-
net, da sie nicht fiir die Proteinsynthese verwendet
werden. Sie spielen vor allem eine Rolle bei der Bio-
synthese von Harnstoff, als Zwischenprodukte im
Stoffwechsel der proteinogenen Aminosduren und
als Vorstufen niedermolekularer Verbindungen.

Acht proteinogene Aminosduren sind essenziell,
d. h. sie miissen ausreichend mit der Nahrung zuge-
fithrt werden, da sie nicht durch korpereigene Syn-
these ersetzbar sind.

Die Klassifikation der Aminosduren erfolgt nach ver-
schiedenen Gesichtspunkten, z.B. danach ob es sich
um unverzweigte oder verzweigte Kohlenstoffketten
handelt, ob Hydroxygruppen enthalten sind, ob die
Aminosdure Schwefel enthdlt, ob es sich um eine
Diaminomonocarbonsdure oder um eine Monoami-
nodicarbonsiure handelt. Ublich ist die Unterschei-
dung in neutrale Aminosduren mit einem hydropho-
ben oder apolaren Rest und neutrale, saure oder
basische Aminosduren mit einem hydrophilen oder
polaren Rest. (Abb. 5.1). Diese Klassifizierung ist leider
nicht ganz eindeutig, einzelne Aminosduren wie Gly-
cin, Alanin, Prolin und Tyrosin kdnnten auch als Am-
phiphile aufgefasst werden. Auch die Daten zum
Hydrophobizititsgrad schwanken. Betrachten Sie
die Einteilung also als ein grobes Mittel zur Orientie-
rung.

©
. Die Struktur der Aminosiuren wird haufig
gepriift, deshalb lohnt es sich, sie auswendig zu

lernen.

Das a-C-Atom der proteinogenen Aminosduren tragt
immer vier verschiedene Substituenten (Ausnahme:
Glycin), es ist also ein stereogenes Zentrum (s.S.106).
Es handelt sich bei diesen immer um L- Aminosduren.
Deshalb wird hdufig auf diese Nomenklaturangabe
verzichtet. Wenn wir die absolute Konfiguration be-
stimmen, stellen wir fest, dass bis auf das Cystein alle
proteinogenen a-Aminosduren S-konfiguriert sind.
Nur im Cystein liegt R-Konfiguration vor. In der Natur
gibt es aber auch D-Aminosduren, sie kommen z. B. in
einer Reihe Peptiden mikrobiellen Ursprungs vor.

A

1 L 4

Priifen Sie die Aussagen zur absoluten Konfi-
guration am Beispiel von Methionin, Threonin und
Cystein. Schlagen Sie ggf. nach, was Sie iiber die
R/S-Nomenklatur gelernt haben (s.S. 107).
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Neutrale Aminosiuren

mit apolarer Seitenkette mit polarer Seitenkette
coo® coo® coo® coo® coo® coo® coo®
@ @ | @ | e | e | e | e |
H3N—(|Z—H HN—C—H HJN—lli—H H3N—$—H H3N—(IZ—H HN—C—H H3N—$—H
H CHsy /CQ ?Hz HC—SH HC—OH H—?—OH
HC CHs jc—s—chy CHs
Glycin (Gly, G) Alanin (Ala, A)  Valin (Val, v)! Methionin (Met, M)! Cystein (Cys, C)  Serin (Ser, 5) Threonin (Thr, T)!
pH(1) = 5,97 pH(1) = 6,02 pH(l) =5,97 pH(l) = 5,06 pH(1) = 5,02 pH(l)=5,68 pH(1) = 5,60
co0® coo® co0® coo® coo® coo® coo® coo®
a | e | ] | a | @ e | e | @ |
HgN—(IZ—H H3N—{I:—H Hzlrl—(IZ—H H3N—$—H H3N—$—H HJN—{I:—H H;N—f—H H_;N—?—H
CH; CH H,C CHz CH; CH; CH; CH; CH;z
| AN ~ ﬁ > | |
/CI-{ H2$ CH; CHz i | C|=0 ﬁ Hz
HiC” CHy  CHs = N NH, ¢=0
H OH NHz2
Leucin (Leu, L)' Isoleucin (lle, 1) Prolin (Pro, P) Phenylalanin (Phe, F)!  Tryptophan (Trp, W)! | Tyrosin (Tyr,Y) Asparagin (Asn, N) Glutamin (Gln, Q)
pH()=598  pH(l)=6,02 pH(I) = 6,3 pH(1) = 5,48 pH(1) = 5,88 pH(I) =567  pH(l) =5,41 pH(1) = 5,70
Saure Aminosauren Basische Aminosauren
coo® coo® coo® coo® coo®
® e | a | e | e |
H3N—$—H H;N—?—H H3N—$—H H3N—$—H H;N—?—H
CHz CH; CHz CI Ha CH;
COOH ? H, $H2 cI Ha w—ﬁ
COOH CH CH HC CH
ik e N/
A T
NH, H NH H
Asparaginsaure (Asp, D) Glutaminséure (Glu, E) Lysin (Lys, K)' Arginin (Arg, R) Histidin (His, H)
pH(1)=3,0 pH(I)=3,2 pH(I)=9,74 pH(1) = 10,76 pH(1)=7,59

Abb. 5.1

5.1.2.1 Die physikalischen Eigenschaften

Alle Aminosduren sind farblose, kristalline Substan-
zen. Mit Ausnahme des Glycins sind die Losungen
aller anderen proteinogenen Aminosduren optisch
aktiv. Die spezifische Drehung des linear polarisier-
ten Lichts hdngt stark vom pH-Wert der Losung ab.
Die Loslichkeit der Aminosduren in Wasser ist sehr
unterschiedlich. Sehr gut 16sen sich Prolin, Glycin
und Alanin, sehr schlecht Cystin und Tyrosin. Auch
die Anwesenheit anderer Aminosduren beeinflusst
die Loslichkeit. In organischen Lésungsmitteln sind
Aminosduren allgemein schlecht 16slich.

Das Aminosduremolekiil liegt im festen Zustand und
in wdssriger Losung als Zwitterion vor (Abb. 5.2). Es ist
eine intramolekulare Protoneniibertragung von der
Carboxyl- zur Aminogruppe erfolgt. Die Carboxyl-

Proteinogene Aminosiuren einschl. pH-Werte der isoelektrischen Punkte ('= essenzielle Aminosiuren)

gruppe ist also deprotoniert, die Aminogruppe pro-
toniert. Im selben Molekiil tritt eine kationische und
eine anionische Gruppe auf.

Diese Zwitterionen werden auch als innere Salze be-
zeichnet und ihre unerwartet hohen Schmelz- oder
Zersetzungspunkte bestdtigen den salzartigen Cha-
rakter. Glycin (M;: 75 g/mol) schmilzt z.B. bei 292 °C,
die vergleichbare Hydroxyessigsdure (M,: 76 g/mol)
bei 80 °C.

]

&

R—?H—COOH = R—(ILH—C
v AR o8

H

Abb. 5.2 Die Aminosauren als Zwitterionen
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5.1.2.2 Die chemischen Reaktionen
Sdure-Base-Reaktionen und isoelektrischer Punkt
Aminosduren konnen als Sdure und als Base reagie-
ren, d. h. sie sind Ampholyte (Abb.5.3).

Aminosaure als Brensted-Saure:
H H
R—%—COOG + NaOH R—(:L—C()Oe + Na® + H,0
ONH, NH;

Aminosdure als Broensted-Base:
H H
n—é—corﬁ + Hcl R—é—CGOH +c®
€"|{|H; m|¢|H3

—_—

Abb. 5.3 Die Aminosduren als Ampholyte

Den pH-Wert der wdssrigen Losung einer sog. neut-
ralen Aminosdure ermittelt man aus dem arithmeti-
schen Mittel der pKs-Werte der Ammonium- und der
Carboxylgruppe (s.S.62).

H= PKsq+pKsy

P 2

Beispiel: Alanin

pKs1 =2,35 (Carboxylgruppe)
pks> =9,69 (Ammoniumgruppe)
pHip =6,02

Da bei diesem pH-Wert die elektrischen Ladungen im
Zwitterion gerade gleich sind, spricht man vom pH-
Wert des isoelektrischen Punkts (IP).

Der IP ist der pH-Wert, an dem sich die intramoleku-
laren Ladungen einer Aminosdure ausgleichen, d.h.
genauso viele positive (Ammoniumgruppen) wie ne-
gative (Carboxylatgruppen) Ladungen vorhanden
sind. Die Aminosdure erscheint bei diesem pH-Wert
nach aulBen elektrisch neutral.

Mabelle .1

Wenn ein elektrisches Feld an die Losung angelegt
wird, wandert die Aminosdure daher nicht zu einem
der beiden Pole, da ihre Nettoladung Null ist. Wenn
jedoch der pH-Wert der Aminosdureldsung unter
dem pHjp liegt, hat die Aminosdure ihre kationische
Form (positiv geladen) und wandert dann zur Ka-
thode (Minuspol). Ist der pH-Wert der Losung hoher
als der pHjp, liegt die anionische Form der Amino-
sdure vor (negativ geladen). Im elektrischen Feld
erfolgt eine Wanderung zur Anode (Pluspol). Da
sich die isoelektrischen Punkte der einzelnen Ami-
nosduren unterscheiden und jede Aminosdure, aber
auch alle Peptide und Proteine genau einen isoelekt-
rischen Punkt besitzen, kann man diese durch das
Anlegen eines elektrischen Feldes an eine Lsung der
Sduren trennen, denn bei allen anderen pH-Werten
als den isoelektrischen Punkten erfolgt eine Wande-
rung (Tab.5.1). Dieses Verfahren nennt man Elektro-
phorese. Wenn Sie sich in Abb. 5.1 die isoelektrischen
Punkte der ,neutralen“ Aminosduren anschauen,
stellen Sie fest, dass diese nur anndhernd neutral
sind. Sie sind nicht exakt pH =7, sondern sie liegen
zwischen 5 und 6,5. Da Tyrosin auch an der phenoli-
schen OH-Gruppe als Protonendonator fungieren
kann, wird es zum Teil zu den sauren Aminosduren
gerechnet. Wegen seines isoelektrischen Punktes
fassen wir es aber als neutrale Aminosdure auf.

Auch saure und basische Aminosduren besitzen iso-
elektrische Punkte. In diesem Fall liegen mehrere zur
Dissoziation fahige Gruppen vor (Abb.5.4). Wir miis-
sen den Punkt finden, bei dem die Nettoladung der
sauren Aminosdure Null betrdgt. Das ist dann der Fall,
wenn eine Carboxylgruppe und die Aminogruppe
protoniert sind und die zweite Carboxylgruppe de-
protoniert ist. Dieser Punkt ist das arithmetische Mit-
tel der pKs-Werte beider Carboxylgruppen. Fiir eine
basische Aminosdure wie Lysin miissen entspre-
chend die pKs-Werte der Ammoniumgruppen gemit-

Das Verhalten der Aminosduren im elektrischen Feld in Abhdngigkeit vom pH-Wert (IP = isoelektrischer Punkt)

pH<IP pH=1IP pH>IP
vorliegende Form der H H H
Aminosdure
R—C—COOH R—C—C00® R—C—C00®
Opn, a4, NH;
Kation Zwitterion Anion

im elektrischen Feld erfolgt

Wanderung zur Kathode/(-)-Pol keine Wanderung

Wanderung zur Anode/(+)-Pol
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5|

?OOH ?006 clooe Abb. I5.4 Die Struktur
@ @ . von Alanin, Asparagin-
H3N_$_H HJN_"‘I:_H HzN_f_H Alanin saure und Lysin bei
CH; CH; CH; verschiedenen pH-
pH1,0 pHE11 pH11,0 }Nerte,\r‘\ uncli igre jewei-
» 1] v i tt
(Nettoladung +1) (Nettoladung 0 gleich IF) (Nettoladung -1) 'gen Nettoladungen
COOH coo® coo® co0®
o | o | ® | |
H3N—?—H == HiN— ?— H =——= HiN —(ll— H =——=— H:N— l|:— H Asparaginsdure
?HZ C|H2 ?Hz (l:HZ
COOH COOH coo® coo®
pH1,0 pH 2,98 pH6,84 pH11,0
(Nettoladung +1) (Nettoladung 0 gleich IP) (Nettoladung -1) (Nettoladung -2)
(|:00H fOOe (|:009 ?GOB
@ @
H3N—$—H _— H3N—$—H _— HzN—f—H _— HzN—f—H Lysin
(CHa2)s (CHa)s (CHa)s (CHa)a
| | |
BNH, ONH; SNH; NH;
pH1,0 pH5,56 pH9,74 pH11,0
(Nettoladung +2) (Nettoladung +1) (Nettoladung 0 gleich IP) (Nettoladung -1)

telt werden. An diesem Punkt ist die Nettoladung der
basischen Aminosdure ebenfalls Null.

Titrationskurven

Wenn eine ,neutrale“ Aminosdure in ihrer katio-
nischen Form vorliegt, mit Natronlauge titriert und
der pH-Wert gemessen wird, ergibt sich die typische
Titrationskurve einer zweiprotonigen Sdure (Abb.5.5,

s.a.S.62). Am ersten Aquivalenzpunkt liegt das Zwit-
terion vor, am zweiten Aquivalenzpunkt das Anion.
Der pH-Wert am ersten Halbdquivalenzpunkt (A) be-
tragt fiir die Titration von Alanin-Hydrochlorid pH
=2,35 und entspricht also dem pKs{-Wert des Alanin.
Am zweiten Halbdquivalenzpunkt (B) betragt der
pH-Wert pH =9,69. Das ist der pKs,-Wert des Alanin.
AuBerdem ldsst die Titrationskurve erkennen, dass es

Abb. 5.5 Die Titrationskurve von Alanin-Hydro-
chlorid mit NaOH

coo®
13 1
HN—C—H ———»
12 1
M=
10 1
g -
8+ ;
- Pufferbereich Il
o
74 coo®
@ |
- H;N—?—H
CH;
15 Pufferbereich |
1 I 1
5 10 15

Volumen NaOH in mi
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Abb. 5.6 Die Aminosduren als zwei- H
zdhnige Liganden 0 o] 0. 'f
Ne—5—n H—5—-c” S0 H=N—(_
I - rw®s T —_— | Ta?® +2H®
H—C—N—H H—N—C—H H—C— “5—C
] Lo [TN=H  el07m %,
H H H H H
fir Alanin und seine konjugierte Siaure bzw. Base 5.1.3 Die Peptide
zwei Pufferbereiche gibt. Aminosduren konnen formal unter Abspaltung von
Wasser miteinander reagieren, indem die Amino-
Weitere Reaktionen der Aminoséuren gruppe der einen Aminosdure mit der Carboxyl-

Die Anionen der Aminosduren stellen zweizdhnige gruppe der anderen Aminosdure reagiert. Dabei ent-
Liganden dar und kénnen Chelatkomplexe bilden steht eine amidartige Verkniipfung, die man als
(s.S.67). So kénnen Cu?*, aber auch Mn2* oder Zn>*  Peptidbindung bezeichnet (Abb.5.8). Die Verbindung
komplex gebunden werden (Abb.5.6). Sowohl vom von zwei Aminosduren wird als Dipeptid bezeichnet,
Sauerstoffatom der Carboxylgruppe als auch vom dieses enthdlt wiederum eine freie Aminogruppe
Stickstoffatom der Aminogruppe aus werden koordi- und eine freie Carboxylgruppe fiir eine weitere Ver-
native Bindungen zum Metallatom hin ausgebildet, kniipfung. Die Seite, die eine freie Aminogruppe
die Aminosdure ist also ein zweizdhniger Ligand oder tragt, wird als N-terminales Ende bezeichnet und
Chelator. steht gewohnlich in der Strukturdarstellung links.
AuRerdem ist biochemisch bedeutsam, dass durch Das C-terminale Ende trigt die freie Carboxylgruppe
enzymatische Decarboxylierung (Abb.5.7) biogene und steht gewohnlich in der Strukturdarstellung

Amine entstehen. rechts. Die C-terminale Aminosdure bildet den

H H Stammnamen, alle anderen Aminosduren werden

R—cl—cooe Enzyme R_é_H der Reihenfolge entsprechend als Prafixe davor ge-

@l!le -0, l!le schrieben. Auch bei der Namensgebung durch Abkiir-

biogenes Amin zungen wird die Reihenfolge der Aminosduren ein-

gehalten, auf der linken (N-terminalen Seite) wird

Abb. 5.7 Die Bildung biogener Amine ein H, auf der rechten (C-terminalen Seite) ein OH
ergdnzt.

Oligopeptide haben 3-10 Aminosdurebausteine, Po-

Auch wenn wir uns hier nur auf biochemisch wich- lypeptide bis zu 100. Wenn mehr als 100 Aminosdu-

tige Punkte konzentriert haben, sei abschlieBend er- ren verkniipft wurden, spricht man von Makropepti-

wadhnt, dass einige Aminosduren auch von industri- den oder Proteinen. Bei 20 proteinogenen

ellem Interesse sind. Glutaminsdure findet in Form Aminosduren und einer Verkniipfung von 100 Ami-
ihres Natriumsalzes Verwendung als Kochsalzersatz nosiuren existieren 20'°° Kombinationsméglichkei-
und als Geschmacksverstirker in Lebensmitteln, Me-  ten (etwa 10"°)! Nur ein Bruchteil dieser riesigen
thionin und Lysin werden zur Aufwertung von Fut- Anzahl wird in den Proteinen realisiert.

termitteln produziert.

Peptid-
bindung
H o H o H o
| & I ¥ L.
H—C—C  + Hy—C=C ——» H-C—C H o
) N I\ H,0 1 |
NH, OH NH; OH NH; "'-;.-:—?—C\
CH; OH
N-terminal ~ C-terminal
Glycin Alanin Glycylalanin
Abb. 5.8 Die formale Kondensation von Aminosduren (Gly) (Ala) H-Gly-Ala-OH
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Mesomerie:
ol 0°
Q. e
N/ - N/
| |
H H

Z-Konfiguration in Bezug
auf die Peptidbindung

E-Konfiguration in Bezug
auf die Peptidbindung

0°

01® R
HZN\/L¢§§/'\|'(OH HzN\;/J%ﬁfH
R H O 5 R_;)\fc

OH

Abb. 5.9 Die Mesomerie und E/Z-Isomerie der Peptidbindung

>
&

«"% Es ist wichtig, dass Sie die formale Bildung
einer Peptidbindung selbst formulieren konnen.
Uben Sie also, einige Aminosiuren miteinander zu

verkniipfen sowie Peptidbindungen zu erkennen.

Die formale Kondensation von Aminosduren lduft
zwischen zwei Aminosduren in vivo nicht so ab. Im
Organismus sind Enzyme und Nukleinsduren am
Aufbau der Peptide beteiligt. In vitro handelt es sich
ebenfalls um eine komplizierte Reaktionsabfolge, die
mit dem Schutz der fiir die Reaktion nicht vorge-
sehenen Amino- und Carboxylgruppen beginnt.
Dann muss die fiir die Reaktion vorgesehene Carbo-
xylgruppe aktiviert werden, bevor der eigentliche
Kondensationsschritt erfolgen kann. Zum Schluss
miissen die Schutzgruppen wieder abgespalten wer-
den. Zunehmend gewinnen hier auch biotechnologi-
sche Verfahren an Bedeutung. Die Peptide werden
dabei durch Bakterien erzeugt, denen die genetische
Information zur Synthese eines bestimmten Peptids
tibertragen wurde.

Viele Oligo- und Polypeptide haben Hormonfunktio-
nen. Das erste Polypeptid, dessen Struktur vollstan-
dig aufgeklirt werden konnte, war das von der
Bauchspeicheldriise produzierte Insulin. Dieses Mo-
lekiil besteht aus einer 21 Aminosduren langen so
genannten A-Kette, die {iber zwei Disulfidbriicken
mit der 30 Aminosduren langen B-Kette verkniipft
ist. Eine dritte Disulfidbriicke befindet sich in der A-
Kette selbst.

5 Chemie wichtiger Naturstoffklassen

5.1.3.1 Die Peptidbindung
Die Peptidbindung kann man nur mit mesomeren
Grenzstrukturen beschreiben, anhand deren man se-
hen kann (Abb.5.9), dass
— die C-N-Bindung einen partiellen Doppelbin-
dungscharakter hat
= das N-Atom der Sdureamidstruktur kein Proton
mehr anlagern kann, Peptide also an der Peptid-
bindung neutral reagieren.
Der partielle Doppelbindungscharakter ist fiir die Ein-
schrankung der freien Drehbarkeit um die C-N- Bin-
dung und die E/Z-Isomerie verantwortlich. Abb.5.9
zeigt, dass die E-Konfiguration (auch als cis-Konfigu-
ration in Bezug auf die organischen Reste bezeichnet)
energetisch ungiinstig ist, da sich die Reste (R) ge-
genseitig behindern. Die natiirlichen Peptidbindun-
gen sind {iberwiegend Z-konfiguriert (auch als trans-
Konfiguration in Bezug auf die organischen Reste
bezeichnet). Aus der Mesomerie ergibt sich auch,
dass immer 6 Atome in einer Ebene liegen miissen:
die Atome der -CO-NH-Bindung und die jeweils be-
nachbarten sp>-hybridisierten a-C-Atome. Die
-CO-NH-Bindung kann zusdtzlich Wasserstoffbrii-
ckenbindungen aufbauen, die NH-Gruppe dient als
Wasserstoffdonator, die -CO- Gruppe als Wasser-
stoffakzeptor.

5.1.4 Die Proteine

5.1.4.1 Die Klassifizierung der Proteine

Proteine bestehen aus Aminosduren, die iiber Pep-

tidbindungen amidartig miteinander verbunden

sind. Einfache Proteine bestehen nur aus Aminosdu-
ren. Zusammengesetzte Proteine (auch: Proteinkom-
plexe oder komplexe Proteine) bestehen aus einem

Protein- und einem Nichtproteinanteil (prosthetische

Gruppe, Tab.5.2). Proteine konnen aber auch nach

ihrer Molekiilgestalt eingeteilt werden:

= In Skleroproteinen oder fibrilldren Proteinen sind
die polymeren Peptidketten fast parallel ausge-
richtet. Sie sind in Wasser unldslich, besitzen Fa-
serstruktur und dienen als Stiitz- und Geriistsub-
stanz.

— Die Spharoproteine oder globuldren Proteine sind
in Wasser oder verdiinnter Salzsdure l6slich, die
Molekiile sind fast kugelférmig. Zu dieser Gruppe
gehoren die meisten Proteine (z.B. Enzyme).
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Mabelle 5.2

Die Proteinkomplexe

prosthetische
Gruppe

Proteinkomplex Beispiel

Chromatin in leben-
den Zellen, Nucleo-
protamine im
Fischsperma

Nucleoprotein Nucleinsdure

Kohlenhydrat fast alle Serumpro-
teine, viele Plasma-
proteine, Blutgrup-

pensubstanzen

Glykoprotein

sind am Aufbau der
Zellmembran betei-
ligt, wirken als Trans-
portmittel fiir
unlsliche Lipide

Lipoprotein Lipid

Casein, Ovalbumin,
Pepsin

Phosphoprotein Phosphorsdure

Farbstoff Hémoglobin, Cyto-

chrom, Rhodopsin

Chromoprotein

Metallion oder
-komplex

Hémoglobin, Eisen-
Schwefel-Proteine

Metallprotein

5.1.4.2 Die Struktur der Proteine

Die biologische Funktion eines Proteins wird durch
seine Struktur bestimmt, dazu gehért zum einen die
Aminosduresequenz, zum anderen die raumliche An-
ordnung, die man als Konformation bezeichnet.

Primdrstruktur
Die Primarstruktur beschreibt die Aminosdurese-
quenz, d.h. die Abfolge der einzelnen Aminosduren

Abb. 5.10 Die antiparallele Falt-
blatt- und die Helixstruktur

'8
C-terminal ‘? f(")\ "r“‘N \? f(%l HN ::? N-terminal
T N
/é W M \‘}{g . “é?.a
A /\?Eaﬁ\t}(!\cf}&\ E‘{’\C‘c;ﬁ E—terminai
N-terminal gg"\H 3] 3 Eg'\“ %) b{ ;:\H
R R R

innerhalb der Kette. Man erhdlt sie durch enzymati-
sche Spaltung der Peptidketten, wobei einzelne En-
zyme ganz bestimmte Aminosduren angreifen. Mit
verschiedenen Enzymen erhdlt man auch unter-
schiedliche Spaltprodukte, die dann weiter vom N-
terminalen Ende aus aufgetrennt werden.

Sekunddrstruktur

Die Sekundarstruktur ist die lokale rdumliche Struk-
tur der Hauptkette des Proteins. Es treten ganz be-
stimmte Torsionswinkel periodisch auf. Die Ausbil-
dung von Wasserstoffbriickenbindungen zwischen
den Carbonylgruppen und den Amidgruppen der
Hauptkette ist optimal. Ganz typische Sekundar-
strukturen sind die o-Helix und das p-Faltblatt
(Abb.5.10).

a-Helix: Eine Peptidkette wickelt sich schraubenfor-
mig um einen gedachten Zylinder, sodass sich die
C=0- und die N-H-Gruppen von Windung zu Win-
dung im passenden Abstand gegeniiberstehen. So fin-
det manwdhrend einer Windung um 360 ° 3,6 Amino-
sdurereste. Der Abstand zwischen den beiden
Windungen betragt 540 pm.

Es konnen sich sehr gut Wasserstoffbriicken zwi-
schen dem Wasserstoffatom einer Amidgruppe und
dem Sauerstoffatom der Carbonylgruppen der vier-
ten darauf folgenden Aminosdure herausbilden. Die
Wasserstoffbriickenbindungen sind fast parallel zur
Achse der a-Helix angeordnet.
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Abb. 5.11 Die Bindungen zwischen verschiedenen Abschnitten der Peptidkette (1= Wasserstoffbriickenbindung;

2 = Disulfidbriicke;3 = lonenbeziehung; 4 = hydrophobe Wechselwirkung, d. h. aus dem roten Bereich wird Wasser herausgedrangt)

Die Reste der Aminosduren zeigen in diesem Modell
nach auflen von der Schraubenachse weg. Eine He-
lixstruktur hat das a-Keratin der Haare oder der
Wolle.

p-Faltblatt: Aus der Mesomerie der Peptidbindung
folgt zwangsldufig die ebene Anordnung von 6 Ato-
men der Peptidbindung. Die Ebenen verschiedener
Peptidgruppen bilden an ihren Verkniipfungsstellen,
den tetraedrischen a-C-Atomen, einen Winkel zu-
einander. Dadurch entsteht die Struktur eines immer
wieder gefalteten Blattes. Sind mehrere Ketten ne-
beneinander angeordnet, dann ist die Ausbildung
von Wasserstoffbriickenbindungen zwischen den
C=0- und den N-H-Bindungen energetisch giinstig.
Das funktioniert besonders gut durch die Faltung der
einzelnen Strange. Die Ketten kdnnen so angeordnet
sein, dass in allen Ketten links das N-terminale Ende
steht (parallele Anordnung), ansonsten ist die An-
ordnung antiparallel (Abb.5.10). Die B-Faltblattstruk-

Abb.5.12 Schema der Tertidrstruktur
des Myoglobins (a) und der Quartar-
struktur des Hdmoglobins (b)

tur ist das Strukturprinzip der fibrilldren Proteine der
Seide (B-Keratin).

Tertidirstruktur

Die Tertidrstruktur beschreibt die dreidimensionale
Struktur des gesamten Proteins. Neben den Wasser-
stoffbriickenbindungen, die wir schon kennen und
die sich auch zwischen geeigneten Gruppen der Sei-
tenketten ausbilden koénnen, sind Disulfidbriicken an
der Herausbildung der Tertidrstruktur beteiligt, die
durch Dehydrierung zweier Cysteinreste entstehen.
AuRerdem gibt es lonenbeziehungen zwischen posi-
tiv und negativ geladenen Gruppen der Seitenketten.
Im Innern der Proteine kdnnen hydrophobe Bindun-
gen wirksam werden (Abb.5.11).

Das Myoglobin, ein Protein des Muskels mit der pros-
thetischen Gruppe Ham (s.S.159) mit 153 Aminosdu-
ren, weist acht Helixabschnitte auf, die zu einem
globuldren Protein gefaltet sind (Abb.5.12).
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Quartdrstruktur

Globuldre Proteine schlieen sich hdufig zu noch
hoheren Aggregaten zusammen. Die Quartarstruk-
tur beschreibt die wechselseitige raumliche Anord-
nung verschiedener Polypeptidketten. Die einzelnen
Peptidketten bezeichnet man als Untereinheiten. Die
Anzahl der Untereinheiten kann ganz unterschied-
lich sein (z.B. zwei Untereinheiten beim B-Lactoglo-
bulin, 20 Untereinheiten beim Apoferritin). Sehr gut
untersucht ist die Struktur des Himoglobins (roter
Blutfarbstoff, Abb.5.12b). Es ist ein Tetramer, weil es
aus 2 sog. a- und 2 sog. f-Untereinheiten besteht. Die
Tertidrstruktur dhnelt sehr der des Myoglobins.
Man unterscheidet zwei a-Peptidketten aus 141 Ami-
nosduren und zwei -Peptidketten aus 146 Amino-
sduren. Das Ham (s. Abb.4.55, S. 159) ist die prosthe-
tische Gruppe, dessen zweiwertiges Eisen-Atom fiir
die Sauerstoffbindung zustdndig ist. Jedes Him kann
ein O, binden, folglich transportiert ein Molekiil Ha-
moglobin vier Molekiile O,.

5.1.4.3 Die chemischen Reaktionen

Durch Denaturierung kénnen die eben besprochenen
dreidimensionalen Strukturen zerstort werden, z.B.
werden Wasserstoffbriickenbindungen gespalten
oder Disulfidbriicken reduziert. Es entsteht ein zufal-
liges Knduel, das in Wasser unléslich ist und ausfallt.

Die Primarstruktur bleibt bei der Denaturierung er-
halten, die biologische Funktionsféhigkeit des Pro-
teins geht jedoch verloren.

Denaturierend wirken Hitze, extreme pH-Werte, or-
ganische Losungsmittel, konzentrierte Harnstofflo-
sungen, aber auch oberflichenaktive Substanzen.
Proteine sind also nur in einem bestimmten pH-
und Temperaturintervall aktiv.

Proteinlésungen besitzen Ampholytcharakter, da sie
freie Carboxyl- und Aminogruppen tragen. Deshalb
stellen sie auch wichtige Puffersysteme fiir den Orga-
nismus dar.

Uber komplexbildende Gruppen wie -NH,, >C=0,
-CO0", -SH oder -SCH3; kénnen Ubergangsmetall-
ionen komplex gebunden werden. An den -SH-Grup-
pen konnen auch Redoxreaktionen ablaufen. Die
Wechselwirkung mit Elektrolytlésungen ist konzen-

trationsabhdngig, geringe Mengen eines Elektrolyten
verbessern haufig die Loslichkeit der Proteine. Durch
groBe Mengen wird die Hydrathiille der Proteine
abgebaut und das Protein fillt aus (Aussalzen).

| Klinischer Bezug

In der biochemischen Forschung und in der medizini-
schen Diagnostik spielt die Trennung und Identifizie-
rung spezifischer Proteine eine wichtige Rolle. 1847
entdeckte Henry Bence Jones bei der Untersuchung
von Urin ein Paraprotein, das aus Leichtketten der
Immunglobuline besteht (sog. Bence- Jones-Proteine).
Diese Paraproteine sind typisch fiir das Plasmozytom,
eine maligne Erkrankung, bei der von einem Plasma-

zellklon im Knochenmark pathologische Immunglobu-
line produziert werden. Diese Immunglobuline besit-
zen keine Abwehrfunktion.

Auch verschiedenen erblichen Erkrankungen liegen
Stérungen in der Struktur der Proteine zugrunde. So
kann z. B. im Hdmoglobin in einer der Ketten Glu (Glu-
taminsdure) durch Val (Valin) ersetzt sein. Durch die
hydrophobe Gruppe des Valin kommt es zur Defor-
mierung der Erythrozyten, sie nehmen eine sichelzell-
artige Gestalt an (Sichelzellandmie). Die Sichelzellen
verursachen eine Erhéhung der Blutviskositdt mit der
Gefahr der Kapillarverstopfung und Infarzierung ver-
schiedener Organe. Typische Symptome sind u. a. in-
termittierende Bauchschmerzen, Knochen- und Ge-
lenkschmerzen sowie neurologische Ausfille.
Geringste Verdanderungen in der Proteinstruktur der fir
den Ethanol-Abbau im Organismus notwendigen Al-
dehyd-Dehydrogenase haben erhebliche Auswirkun-
gen. Es wurde festgestellt, dass bei einem GroRteil
der asiatischen Bevolkerung eine Glutaminsdure an
Position 487 durch Lysin ausgetauscht ist, in dieser
Form ist das Enzym katalytisch wirkungslos, Acetalde-
hyd kann nur mit anderen, weniger wirkungsvollen
Enzymen abgebaut werden, so wurden anstelle der
»normalen 2 umol/l bis zu 35 pmol/l Acetaldehyd bei
Japanern nachgewiesen. Die Ursache fiir diese geneti-
sche Verdnderung ist bis jetzt unbekannt.
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O

x Check-up

v Wiederholen Sie die Einteilung der Amino-
sduren und versuchen Sie, alle 20 proteino-
genen Aminosduren zu nennen und ihre
Struktur aufzuschreiben.

v Machen Sie sich nochmals klar, welchen Ver-
lauf die Titrationskurve von Aminosauren hat.

v Ohne das Verstandnis der Peptidbindung ist
auch die Struktur der Proteine nicht zu ver-
stehen. Zum Uben kénnen Sie z.B. aus zwei
verschiedenen Aminosduren alle maglichen
Dipeptide bilden und die Peptidbindung mar-
kieren.

v
N

Die Kohlenhydrate

Lerncoach

Das folgende Kapitel baut auf den Reaktionen
von Carbonylverbindungen und von Alkoho-
len auf, z. B. Bildung von Halb- und Vollace-
talen sowie Redoxverhalten (s.S. 146, 149).
=  Die hier besprochenen Verbindungen und
deren Reaktionen sind wichtig, damit Sie
entscheidende Stoffwechselprozesse verste-
hen konnen, z.B. Glykolyse, Gluconeogenese
oder Glykogen- Stoffwechsel (diese werden im
Rahmen der Biochemie ausfiihrlich bespro-
chen). Merken Sie sich an dieser Stelle einige
Monosaccharidbausteine, deren Fischer-Pro-
jektion und Halbacetalbildung. Ubrigens ge-
horen Monosaccharide zu den Topthemen des
Physikums.

k
L4

= Achten Sie auf die Angabe asymmetrisch sub-
stituierter C-Atome (Kennzeichnung™).

5.2.1 Der Uberblick

Die Kohlenhydrate stellen mengenmafig den grof-
ten Anteil der auf der Erde vorkommenden organi-
schen Substanz dar. Sie sind vorwiegend pflanzlichen
Ursprungs und bilden einen Hauptbestandteil der
Nahrung vieler Tiere und des Menschen. Sie dienen
dem Korper als universeller Energielieferant, haben
aber auch ganz spezifische Funktionen als Bestand-
teile der Nucleinsduren oder als Stiitz- und Gertist-
substanz. Sie bilden tiberdies die spezifischen Grup-

pen der Glykoproteine und Glykolipide der
Zellmembran.

5.2.2 Die Klassifizierung
Die Kohlenhydrate unterscheidet man nach der Zahl
der beteiligten Bausteine in
= Monosaccharide
= Disaccharide (zwei Monosaccharidbausteine)
= Oligosaccharide (drei bis zehn Monosaccharid-
bausteine)
= Polysaccharide (> 10 Monosaccharidbausteine).
Die Abgrenzung zwischen Oligo- und Polysaccharid
ist allerdings nicht ganz scharf. Monosaccharide und
Disaccharide werden hdufig auch einfach als
»Zucker* bezeichnet. Das, was Sie als Haushaltszu-
cker (Riiben- oder Rohrzucker) verwenden, ist ein
Disaccharid, Trauben- und Fruchtzucker sind Mono-
saccharide.
Monosaccharide sind die Grundbausteine, sie enthal-
ten meistens 3 bis 6 Kohlenstoffatome. Als funktio-
nelle Gruppen enthalten sie entweder eine Aldehyd-
oder Ketogruppe (Aldosen bzw. Ketosen) und meh-
rere Hydroxygruppen. Die Benennung erfolgt bevor-
zugt immer noch durch Trivialnamen, die sich durch
die Endung -ose (bei Aldosen) und -ulose (bei Keto-
sen aufBer Fructose) auszeichnen. Die systematischen
Namen, wie z.B. fiir die D-Glucose (2R,3S,4R,5R)-
2,3,4,5,6-Pentahydroxyhexanal, sind nicht sehr ein-
gangig. Eine Klassifizierung erfolgt nach der Anzahl
der Kohlenstoffatome in Triosen (3 C-Atome), Tetro-
sen (4 C-Atome), Pentosen (5 C-Atome) oder Hexosen
(6 C-Atome) oder nach der Aldehyd- bzw. Keto-
gruppe in Aldosen und Ketosen.

5.2.3 Die Monosaccharide

5.2.3.1 Der D-Aldosen-Stammbaum

Wenn man vom D-Glycerinaldehyd ausgeht und
schrittweise die Kette um ein C-Atom verlingert
(durch formale Addition von Formaldehyd), erhdlt
man die Familie der D-Aldosen (zur D,L-Nomenklatur
bei Kohlenhydraten s.S.107). Analog hétten wir na-
tlirlich auch vom L-Glycerinaldehyd ausgehen kon-
nen. Die Zahl der moglichen Aldosen wdchst mit
jedem C-Atom um den Faktor 2. Es muss also 16
Aldohexosen geben, das entspricht 8 diastereomeren
Enantiomerenpaaren (Abb.5.13). Die diastereomeren
Monosaccharide, die sich gerade in der Konfiguration
an einem C-Atom unterscheiden, bezeichnet man



5 Chemie wichtiger Naturstoffklassen Die Kohlenhydrate 175

g H\c¢0
- |‘
H—?——OH
H_ 0 H—(li—OH H_ 0
i H §
c H—COH D-Glycerinaldehyd HO—C=H
2 H—?'—OH H—dIC‘—OH
2 H—(I:—OH H—?-—OH
H H
D-Erythrose D-Threose
H.\C40 H\c¢0 H.\céo H\C¢0
I [ ] ]
H“ELOH Ho—alzil-a H--?-'-OH HO—C>H
§ H——?LOH H—C=0H HO—C>H m~$iH
E H—ELOH H—lcion H—C~OH H—?'—OH
= H—?—DH H—(|2—~0H H—CI—OH H—?—OH
H H H H
D-Ribose D-Arabinose D-Xylose D-lyxose
H\c 20 H.\c 20 H\c 20 H\c Z0 H\c 20 H\c 20 H.\c 20 H.\c 20
] I ] I I ] I ]
H—C*0H HO—-?‘—H H—C*0H HO——?'—H H—?’—OH HO—?’—H H*?LOH HO—C*H
H—CIZ'—OH H—(|I‘—0H HO—?'—H HO—?'—H H~$3~0H H—?-‘—OH Ho—f‘—H HO—C*H
=
g H—C=0OH H—C=OH H—dlt‘—OH H——?"—OH HO—E'—H Ho—f‘—H Ho—f‘—H H0~(li—'~H
= -
£ H-C=OH H—C%0H H—cl‘—OH H—cl"—OH H—C*OH  H—C*OH wa-"*on H—clt"—OH
H—CI—OH H—Cl—DH H—?—OH H—-?—OH H—C—0H H—C—0H H—?—OH H—Cl——OH
H H H H H H H H
D-Allose D-Altrose D-Glucose D-Mannose D-Gulose D-ldose D-Galactose D-Talose
H\c¢o H\C¢0 H\céo H\c¢0 H,\c&o H\céo H\céo H.,\c&O
| ] [ I ] I I I
HO—?'—H H—?E-OH Ho—f’vH H—?'—OH Ho—flﬂ H—?’—OH HO-"?LH H»-(!Z1C)H
g H0~C|LH Ho—?iH H—f-‘—OH H—tIZ'—OH HO—le HO—?'—H Hm?LOH H—?loH
g HO—!]CLH HO—C*H HO—C=H HO-—(IZ'—H H—C=0OH H—?’—OH H—cI:i(JH H—C>0OH
o o
HomcliH HO—C*H HO—C*H HO—C*=H HO—C*H HO—CILH HO—C*H HO—C=H

| | | |
H—Cl—OH H—?—OH H_CI_OH H——CI—OH H—?—OH H—CI—OH H—C—0H H—?—OH
H H H H H H H H

L-Allose L-Altrose L-Glucose L-Mannose L-Gulose L-Idose L-Galactose L-Talose

Abb. 5.13 Der Stammbaum der D-Aldosen und die L-Aldohexosen (* = stereogenes Zentrum)

o
auch als epimere Verbindungen (z.B. Glucose und 1‘, Lassen Sie sich von den vielen Formeln in
Galactose). Die meisten natiirlich vorkommenden Abb.5.13 nicht ,erschlagen“! Merken Sie sich vor
einfachen Zucker gehéren der D-Reihe an, aber in allem die eingerahmten Strukturen. Die anderen
Oligo- und Polysacchariden sind auch L-Isomere an- Formeln benétigen Sie zum Verstandnis des
zutreffen. Stammbaums. AuRBerdem kénnen Sie anhand der
aufgefiihrten Beispiele die Begriffe Stereoisomere,
Konfigurationsisomere, Enantiomere und Diaste-

reomere gut festigen. Lassen Sie sich nicht verwir-
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H Abb. 5.14 Die Fi-
scher-Projektion der

I
H o H_E_OH 2-Desoxy-D-Ribose
~c# c=0 und der D-Fructose
H—E—H Ho—élu
H—tlcchH H—éLOH
H—%LOH H—c:iOH
H—C—0H H—C—0H
H i.
2-Desoxy-D-Ribose D-Fructose

ren! Die Anordnung der Substituenten am ersten
und am letzten G- Atom ist vollig egal. Hier spielt die
Stereochemie keine Rolle, denn es liegt entweder
sp2-Hybridisierung vor oder zwei Substituenten
sind gleich, es handelt sich nicht um stereogene
Zentren.

Fiir den Aufbau biochemischer Verbindungen sind
noch die 2-Desoxy-ribose und die zu den Aldohexo-
sen konstitutionsisomere Ketohexose D-Fructose
wichtig (Abb.5.14).

5.2.3.2 Die Ringform der Zucker

Die intramolekulare Halbacetalbildung

Die offenkettige Form der Monosaccharide, die meist
als Fischer-Projektion (s.S.106) dargestellt wird, ist
praktisch nicht existent. Es kommt zu einer nucleo-
philen Addition der Hydroxygruppe am fiinften Koh-
lenstoffatom an die Aldehydgruppe. Diese fiihrt zu
einem Sechsring. Diese Reaktion ist eine intramole-
kulare Halbacetalbildung (Abb.5.15). Zucker mit die-
ser Struktur eines Sechsrings bezeichnet man in Ana-
logie zum Pyran (s. Tab.3.4, S. 96) als Pyranosen.
Neben der OH-Gruppe des fiinften C-Atoms kann
auch die am vierten C-Atom reagieren, dann entste-
hen Furanosen (Fiinfringe). Die Reaktion anderer OH-
Gruppen ist energetisch nicht sinnvoll, da sonst stark
gespannte Ringsysteme entstehen. Aus demselben
Monosaccharid kénnen sowohl Furanosen als auch
Pyranosen entstehen. So liegt z.B. Fructose im
Fruchtzucker als Pyranose, im Disaccharid Saccha-
rose jedoch als Furanose vor.

Bei der Ringbildung entsteht ein neues, asymmet-
risch substituiertes G-Atom, das man auch als ano-
meres C-Atom bezeichnet. Daher sind zwei stereo-
isomere Formen moglich, die so genannten a- und p-
Formen, die in diesem Fall als Anomere bezeichnet

werden. Die Bezeichnung o und p bezieht sich immer
auf die in der relativen Nomenklatur konfigurations-
bestimmende OH-Gruppe.

Bei Kohlenhydraten bestimmt diejenige OH-Gruppe
die Konfiguration, die sich am asymmetrisch sub-
stituierten G-Atom befindet, das am weitesten von
der am hdchsten oxidierten Gruppe entfernt ist.

In der a-Form steht die neue oder glykosidische OH-
Gruppe auf der gleichen Seite wie die konfigurations-
bestimmende OH-Gruppe, in der f-Form steht sie auf
der entgegengesetzten Seite. Folglich steht bei allen
D-Zuckern in der a-Form diese neue OH-Gruppe wie
die OH-Gruppe am C5 auf der rechten Seite, bei der
B-Form auf der linken Seite. Es ist leicht zu erkennen,
dass sich die stereoisomeren a- und p-Formen nicht
wie Bild und Spiegelbild verhalten. Es handelt sich
also um diastereomere Verbindungen (s. a.S.109). Bei
der D-Glucose sind die beiden Formen in unter-
schiedlichem MafR rechtsdrehend (19,2 bzw. 111 °).
Der vollstindige Name der halbacetalischen Ring-
form muss die stereochemischen Verhdltnisse am
ersten C- (a oder ) und am fiinften C-Atom (D
oder L) enthalten. Den Ringtyp kann man aus der
Bezeichnung Pyranose (6-Ring) bzw. Furanose (5-
Ring) ableiten. Schlief8lich muss noch klar sein, wie
die OH-Gruppen an den anderen asymmetrisch sub-
stituierten C-Atomen stehen. Dazu benutzt man die
Abkiirzungen gluco fiir Glucose, manno fiir Mannose,
galacto fiir Galactose, ribo fiir Ribose usw.

Die Mutarotation

Wenn Sie die Haworth-Darstellung (s. u.) der Gluco-
pyranose genau betrachten, erkennen Sie, dass in der
B-Form alle OH-Gruppen trans-stindig, in der a-
Form aber die OH-Gruppen an den C-Atomen 1 und
2 cis-stdndig sind (s. Abb.5.15). In wdssrigen Losun-
gen stellt sich ein Gleichgewicht zwischen beiden
Formen ein, das im Falle der D-Glucopyranose zu-
gunsten der energetisch giinstigeren 8- Form ausfallt
(62% P, 38% a). Die Umwandlung erfolgt {ber die
offenkettige Struktur. Deshalb kénnen Sie auch be-
obachten, dass bei einer Losung reiner a-D-Glucopy-
ranose eine Anderung des Drehwerts von linear po-
larisiertem Licht von 111° auf 52,5° eintritt. Wird
hingegen eine wdssrige Losung von reiner p-D-Glu-
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Abb. 5.15 Die Bildung der Pyranosen

Die Ringbildung bei der Glucose
am Beispiel der D-Glucose und der Fu-
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copyranose untersucht, steigt der Drehwinkel von
anfinglich 19,2 ° auf 52,5 °. Diese Anderung der spe-
zifischen Drehung bezeichnet man als Mutarotation.
Bei anderen Monosacchariden ist hdufig aufgrund
komplizierter stereoelektronischer Effekte das a-
Anomere bevorzugt. Formal kann es neben der lang-
kettigen Form immer vier halbacetalische Ringfor-
men geben, die im Gleichgewicht meist mit sehr
unterschiedlichen Anteilen vorliegen. Bei der D-
Idose wurde bei 60 °C eine anndhernde Gleichvertei-
lung der a-D-Idopyranose und der p-D-ldopyranose

mit etwa 35 % sowie der a-D-Idofuranose und der -
D-Idofuranose mit etwa 15 % gefunden.

Die Darstellung der rdumlichen Struktur

Die Ringform kann auf verschiedene Arten darge-
stellt werden. Bei der Haworth-Darstellung werden
die Ringe eben dargestellt. Die in der Fischer-Projek-
tion nach rechts zeigenden Substituenten weisen
nach unten, die links stehenden Substituenten nach
oben. Die Haworth-Darstellung beschreibt die raum-
liche Anordnung jedoch nicht vollstindig. 6-Ring-
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Systeme mit sp>-hybridisierten C-Atomen kénnen
z.B. nicht eben gebaut sein, wie es in der Haworth-
Darstellung vereinfachend angenommen wird. Daher
muss ggf. die Sesselschreibweise zur raumlichen Dar-
stellung von 6-Ring-Systemen verwendet werden
(bei 5-Ring-Systemen spielen Konformere aufgrund
der eingeschrankten Drehbarkeit keine bedeutende
Rolle).

Wird a-D-Glucopyranose in Sesselschreibweise dar-
gestellt, ergeben sich zwei Méglichkeiten (Abb.5.16):

| i
4 ] 1
C. CH;0H 5 C
~ T
Ho” TN\ oH HOCH: o, /[ o
G~ sl_1-0
HO-3L 7,1 >0 H—5 ‘l c—H
Wy |5
H H i
H OH\c'/ \.;Cl/H OH
|
OH OH

4¢;-Konformation 'C4-Konformation

Abb. 5.16 Die Sesselkonformationen der a-D-Glucopyranose

Das 4. C-Atom kann oberhalb der von den C-Atomen
2,3 und 5 sowie dem Sauerstoffatom aufgespannten
Ebene liegen, es kann sich aber auch unterhalb
dieser Ebene befinden. Das 1. C-Atom kann analog
entweder unterhalb oder oberhalb der Ebene liegen.
Deshalb benutzt man auch den Ausdruck “c,-
bzw. 'C,4-Konformation. Da in der “C;-Konformation
der D-Glucose alle Substituenten (C 1 ausgenommen)
dquatorial stehen, wird sie energetisch bevorzugt.
Fiir L-Glucopyranose ist die 'C4-Konformation ener-
getisch vorteilhaft.

5.2.3.3 Die physikalischen Eigenschaften
Monosaccharide sind farb- und geruchlose kristalline
Verbindungen, die meist sii§ schmecken. In Wasser

v ;
H 1.0 1 1
~c# H—C—0H H—C—0H
I3 Hs l2 H; |2
H—C—0H H—C—OH ¢=o
Ho—fs—H \ |-|0—$3 H HO—?Z—H
H—f“—OH / H—inH \ H—f"—OH
H—C=0H H—C20H H—C=OH
s Ha 6 Ha P
H—C>OH H—C=0H H—C=OH
H H H
D-Glucose D-Sorbit (Glucitol) D-Fructose

sind sie leicht 16slich. Beim Erhitzen tritt oft Brdu-
nung, dann Zersetzung und Verkohlung ein.

5.2.3.4 Die chemischen Reaktionen

Das Redoxverhalten

Aldehyde entstehen durch Oxidation aus primdren
Alkoholen und Ketone durch Oxidation aus sekundd-
ren Alkoholen (s.S.135). Man kann daher leicht ver-
stehen, dass die Aldehydgruppe von Aldosen und die
Ketogruppe der Ketosen mit einem geeigneten Mittel
reduziert werden konnen.

So entstehen Zuckeralkohole, die zwar noch siif§
schmecken, aber im chemischen Sinne Alkohole
und keine Zucker mehr sind (Abb.5.17). Bei der Re-
duktion von C1 der D-Glucose oder C2 der D-Fruc-
tose entsteht der Zuckeralkohol D-Sorbit. Aus D-
Fructose kann aber auch D-Mannit entstehen.

Auch eine Oxidation ist bei Aldosen moglich, denn
eine Aldehydgruppe kann zur Carboxylgruppe oxi-
diert werden. So entstehen die On-Sauren. Mecha-
nistisch 1iuft die Reaktion {iber ein &-Lacton
(s.S.156), das mit einem y-Lacton und der freien
Sdure, die bei pH >3 {iberwiegt, im Gleichgewicht
vorliegt. Ebenso sind eine Oxidation der Aldehyd-
gruppe und der primdren OH-Gruppe am 6. C-Atom
oder eine ausschlieRliche Oxidation der primdren
OH-Gruppe moglich (Abb.5.18). Man erhdlt die Ar-
Sduren (frither Zuckersduren) und Uronsduren, wo-
bei die letzteren in der Biochemie eine grof3e Rolle
spielen (z.B. Glucuronsdure fiir Entgiftungsvorgange
in der Leber). Man findet sie aber auch in Lebens-
mitteln, wo sie als Bausteine von Polysacchariden,
die als Gelbildner eingesetzt werden, bedeutsam
sind.

Die Oxidierbarkeit nutzte man frither auch zum
Nachweis von Glucose im Urin aus. Als Oxidations-

Abb. 5.17 Die Reduktion von D-Glucose und D-Fruc
tose zu D-Sorbit
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Abb. 5.18 Oxidationsprodukte der D-Glucose (OM=Oxida-
tionsmittel)

mittel wurde Fehlingsche Losung oder Tollens-Rea-
gens eingesetzt (s.S.150). Die Reaktionsgleichung
zeigt, dass diese Reaktionen im alkalischen Milieu
ablaufen (Abb.5.19). Heute erfolgt der Glucosenach-
weis enzymatisch.

Wird Fructose mit einer dieser Reagenzien umge-
setzt, erwartet man eigentlich keine Reaktion, da
Ketone nicht weiter oxidiert werden kénnen. Trotz-
dem entsteht Kupfer(I)-oxid bzw. Silber als Reak-
tionsprodukt. Aber was wurde oxidiert? In schwach
alkalischer Losung entstehen aus Fructose Glucose
und Mannose. Durch Protonenwanderung unter
Verlagerung einer Doppelbindung bildet sich ein E-
oder Z-Endiol, das in einem zweiten tautomeren
Gleichgewicht Mannose bzw. Glucose bilden kann
(Abb.5.20).

Es liegt also ein Gemisch aus drei Zuckern vor, wobei
die zur Fructose konstitutionsisomeren Monosaccha-
ride Mannose und Glucose Aldosen sind und daher
oxidiert werden kénnen.

Ein weiteres Oxidationsprodukt von Monosacchari-
den ist die L-Ascorbinsdure (s.S.162) (Abb.5.21).
Wenn die Aldehydgruppe am C1 reduziert und die
alkoholischen OH-Gruppen am fiinften und sechsten

Vi 7
R=C_ + 20%® + 40H® —= R=C_ +Cu0 + 2H,0
H OH

orange-brauner
Niederschlag

0 0
7 Py o 7
R—C\ +2Ag¥ + 20HF —» R—C\ + 2Ag + H0
b H OH
Silberspiegel

Abb. 5.19 Oxidation eines Monosaccharids (R -Zuckerrest)
durch Fehlingsche Losung (a) und Tollens-Reagens (b)

(l—OH R
C—OH H—C— O}
HD—é'—H HD—(IZ'—H
H—#’—OH H—%'—OH
H—C-0H H—C>0OH
H—é—OH H—é—OH
H N
Endiol als D-Glucose
O_HB_ Z-lsomer
H
(l_l—OH Ase#®
i HO—C HO—C—H
. HO—CEH HO—CEH
D-Fructose H —%‘—OH — H—%'—OH
H—C=OH H—C=0H
H—C:—OH H—%—OH
H H
Endiol als D-Mannose
E-lsomer

Abb. 5.20 Die Tautomerie bei Fructose

C-Atom oxidiert werden, erhdlt man 2-Oxo-L-gulon-
sdure, bei der durch eine intramolekulare Ver-
esterung ein Ringsystem entsteht (y-Lacton). Die
tautomere Endiol-Form, die auch tatsdchlich weitest-
gehend vorliegt, bezeichnet man als L-Ascorbinsdure.
Es handelt sich um eine Saure, da die OH-Gruppen an
der Doppelbindung ihre Protonen relativ leicht ab-
geben. In fester Form ist L-Ascorbinsdure hinsichtlich
des Redoxverhaltens stabil. Besonders in Gegenwart
von Cu?*- und Fe3*-lonen haben die Lésungen ein
grofles Oxidationsbestreben, deshalb sollte ange-
schnittenes Obst niemals lange der oxidierenden
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Wirkung des Luftsauerstoffs ausgesetzt werden. Die
Dehydroascorbinsaure, das Oxidationsprodukt, kann
irreversibel zerfallen.

Auch an der L-Ascorbinsdure sind zwei stereogene
Zentren zu erkennen. Nur das hier gezeigte Stereo-
isomer mit R-Konfiguration am asymmetrisch sub-
stituierten Kohlenstoffatom im Ring und S-Konfi-
guration in der Dihydroxy-ethyl-Seitenkette ist
biologisch als Vitamin wirksam und wird entspre-
chend der relativen Nomenklatur als L-Ascorbin-
sdure bezeichnet.

5.2.3.5 Weitere wichtige Monosaccharide

Monosaccharide kénnen auch Stickstoff enthalten.
Das ist z.B. bei den Aminozuckern D-Glucosamin
und D-Galactosamin der Fall, die als Bausteine in
Polysacchariden vorkommen. Auch Acylneuramin-
sduren sind Zuckerderivate, sie spielen als Bestand-

Abb. 5.21 Die vereinfacht formulierte
Bildung von L-Ascorbinsaure

Oxidation
EE——

o]

2. 0

St
% ho—cth
HD—é—H
!4

Dehydroascorbinsaure

teile von Glykolipiden und Glykoproteinen eine Rolle
(Abb.5.22).

5.2.3.6 Die Glykoside

Die Ringstruktur der Monosaccharide ist durch eine
Halbacetalbildung zu verstehen (analog zu den Car-
bonylreaktionen, s.S.146). Daher sollte auch bei den
Monosacchariden eine Vollacetalbildung méglich
sein. Tatsdchlich unterscheidet sich die am C-Atom
der ehemaligen Carbonylgruppe (also am anomeren
C-Atom) neu entstandene glykosidische (oder auch
halbacetalische) OH-Gruppe von den anderen OH-
Gruppen in ihrer Reaktivitdt. In Gegenwart von Sdu-
ren kann sie ndmlich mit Alkoholen zum Acetal
reagieren. Diese Acetale bezeichnet man in der Koh-
lenhydratchemie als Glykoside (Abb.5.23). Die alko-
holische Komponente wird als Aglykon bezeichnet.
Der Name des Aglykons wird dem Namen des Sac-
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charidbausteins (gluco, galacto usw.) vorangestellt.
Der Name des Glykosids endet auf -osid. Es existieren
zwei anomere Formen von Glykosiden. Da eine
Gleichgewichtseinstellung {iber eine offenkettige
Form nicht erfolgen kann, zeigen sie aber keine Mu-
tarotation.

Die zwischen dem Zuckerbaustein und dem Aglykon
entstandene Bindung ist nicht das Strukturelement
eines Ethers, sondern eines Glykosids oder auch Ace-
tals. Sie wird hdufig als glykosidische Bindung be-
zeichnet, sie ist leicht hydrolisierbar (z. B. durch ver-
diinnte Sdure). Aber auch Enzyme konnen das
Aglykon abspalten, dabei reagieren die Enzyme spe-
zifisch auf eine a- bzw. -glykosidische Verkniipfung.
Da eine glykosidische Verkniipfung auch zu Thioalko-
holen und Aminen erfolgen kann, charakterisiert
man die glykosidische Verbindung genauer, d.h.,
man gibt auch das verkniipfende Atom an. Daher
gibt es neben O-Glykosiden (Aglykon: Alkohol, Phe-
nol) auch N-Glykoside (Aglykon: Amin) und S-Gly-
koside (Aglykon: Thiol). Zu den N-Glykosiden zdhlen

]
+ RIOH ——» R‘—cl—OR?-

a-D-Glucopyranose

©)

Vollacetalbildung:

?H OR?
|
R'—C—0OR? + RPOH — R'—C—OR?
| =H,0 |
H H

Vollacetalbildung = Bildung eines Glykosids:

SCH,OH
H /50O H H
K. OH HA' *ROH — 4
HO N2—2¥" OH IR
H OH

Bindung

Alkyl-a-D-glucopyranosid

vor allem die Nucleoside, die Bausteine der Nuclein-
sduren (s.S.193).

5.2.4 Die Disaccharide

Disaccharide sind Kohlenhydrate aus zwei glykosi-
disch gebundenen Monosacchariden. Es handelt sich
also um 0,0- Acetale. Wenn die glykosidische OH-
Gruppe des einen Monosaccharids und eine alkoho-
lische OH-Gruppe des anderen Monosaccharids an
der Glykosidbindung beteiligt sind, hat das Disaccha-
rid aufgrund der noch vorhandenen glykosidischen
OH-Gruppe des zweiten Bausteins reduzierende Ei-
genschaften. Wurde aber anstelle der alkoholischen
diese glykosidische OH-Gruppe des zweiten Bau-
steins fiir die Bindung verwendet, besitzt das Disac-
charid keine reduzierenden Eigenschaften mehr
(nicht-reduzierende Disaccharide).

5.2.4.1 Die nicht-reduzierenden Disaccharide
Wichtigster nicht-reduzierender Zucker ist die Sac-
charose, die im Pflanzenreich weit verbreitet ist und
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[tabelle 5.3

Struktur von Saccharose und Trehalose

Trivialname systematischer Name Kurzschreibweise Formel
Saccharose o-D-Glucopyranosyl-B- [a-D-Glc(1—2)B-D-Fru] 4 GCHQDHO 1
D-fructofuranosid HO > CHOH
H 3 !
OH
Trehalose o-D-Glucopyranosyl-a- [a-D-Glc(1—1)a-D-Glc | + SCH,OH
D-glucopyranosid HO 0
HO\z "% ,
OH
0—_1 6
0~ S\ "CH,0H
H 2 4 -0OH
OH

aus Zuckerrohr oder Zuckerriiben gewonnen wird.
Sie enthdlt die Bausteine a-D-Glucopyranose und f3-
D-Fructofuranose, wobei die glykosidischen OH-
Gruppen am ersten C-Atom der Glucose und am
zweiten C-Atom der Fructose an der Vollacetalbil-
dung beteiligt sind (Tab.5.3). Um diese Verkniipfung
zu veranschaulichen, musste das Fructosemolekiil so
gedreht werden, dass das zweite C-Atom auf der
linken Seite steht.

Das Glykosid Saccharose kann durch saure Hydrolyse
oder enzymatisch gespalten werden. Dabei entsteht
ein Gemisch aus D-Glucose und D-Fructose. Es wird
als Invertzucker bezeichnet, da die starke Linksdre-
hung der Fructose dominiert.

Zu den nicht-reduzierenden Disacchariden gehort
auch die Trehalose, die aus zwei Glucosebausteinen
besteht und in Algen, Pilzen u.a. niederen Pflanzen
verbreitet ist. Sie dient bei Insekten als Blutzucker.

5.2.4.2 Die reduzierenden Disaccharide

Zu dieser Gruppe gehort die Lactose (Milchzucker),
aber auch Maltose und Cellobiose besitzen eine gly-
kosidische OH-Gruppe, die nicht gebunden ist. Man
kann deshalb auch eine Mutarotation (s.S.176) be-
obachten. Die im Malz vorkommende Maltose, die
durch a-glykosidische (1—4)-Verkniipfung von zwei
Molekiilen D-Glucose entsteht, wird beim Abbau von
Starke durch das Enzym Diastase gebildet. Das En-
zym Maltase baut die Maltose bis zur Glucose ab.
Cellobiose wird ebenfalls zu zwei Molekiilen D-Glu-

cose hydrolysiert. Die Molekiile sind aber im Disac-
charid B-glykosidisch verkniipft. Cellobiose entsteht
beim Abbau von Cellulose (Tab.5.4).

Lactose bildet sich unter Austritt der glykosidischen
OH-Gruppe der D-Galactose und B-glykosidischer
Verkniipfung mit der alkoholischen OH-Gruppe am
4, C-Atom der D-Glucose. Lactose kann hydrolytisch
und enzymatisch gespalten werden (durch das En-
zym Lactase). Bei Lactasemangel kann die Lactose im
Darm nicht in ihre Bestandteile Glucose und Galac-
tose gespalten werden. Die Patienten leiden unter
Blahungen, Bauchkrampfen und wassrigen Durchfal-
len nach dem Konsum von Milchprodukten.

IS

+"%~ Merken Sie sich die Einteilung in reduzierende
und nicht-reduzierende Zucker und lernen Sie die

Bausteine der Disaccharide auswendig.

5.2.5 Die Oligosaccharide

Oligosaccharide enthalten drei bis zehn Monosaccha-
ridbausteine. Sie entstehen durch fortlaufende Ver-
kniipfung eines Disaccharids mit weiteren Monosac-
charidbausteinen, wobei die gleichen Regeln wie fiir
die Disaccharide gelten. Wenn noch glykosidische
OH-Gruppen verfiigbar sind, hat das Oligosaccharid
reduzierende Eigenschaften. Hohere Oligosaccharide
sind im Pflanzenreich verbreitet. Im menschlichen
Organismus findet man freie Oligosaccharide nur in
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Mabelle 5.4

Die Struktur von Maltose, Cellobiose und Lactose

Trivialname  systematischer Name Kurzschreibweise Formel
Maltose 4-0-a-D-Glucopyranosyl- [a-D-Glc(1—4)-D-Glc] CH,OH
D-glucopyranose HO 0
H 1
OH 4 CHOH
o\
H OH
OH
Isomaltose 6-0-a-D-Glucopyranosyl- [a-D- Glc(1—6)-D-Clc] CH,0H o
D-glucopyranose HO
H 1
OH
o}
&
>
HO 0
HO OH
OH
Cellobiose 4-0-B-D-Glucopyranosyl- [B-D-Glc(1—4)-D-Clc] CH,0H H
D-glucopyranose HO 0 HO OH
HO 1_0—4, o
OH HOH,C
Lactose 4-0-B-D-Galactopyranosyl-  [B-D-Gal(1—4)-D-Glc] HO
D-glucopyranose CH,0H H
0, HO OH
H 10—t
OH HOH,C

Die mit Wellenlinie dargestellte Bindung bringt zum Ausdruck, dass a- und B-Form im Gleichgewicht vorliegen.

geringen Konzentrationen, so z. B. in der Frauenmilch
die N-Acetyl-neuraminosyl(2—3)lactose. Dagegen
haben Oligosaccharide in gebundener Form als Be-
standteile der Glykoproteine, der Blutgruppensub-
stanzen und auch der Glykolipide eine grof3e Bedeu-
tung.

5.2.6 Die Polysaccharide

Bei fortschreitender Verkniipfung von Monosaccha-
ridbausteinen entstehen Polysaccharide. Sie werden
auch als Glykane bezeichnet. Die relative Molekiil-
masse kann zwischen 1000 und 100 000 000 liegen.
Homoglykane bestehen aus dem gleichen Monosac-
charid, Heteroglykane aus unterschiedlichen Mono-
sacchariden. Polysaccharide besitzen keine reduzie-
rende Wirkung mebhr, da ein endstandiges Halbacetal
nun keine nennenswerte Rolle mehr spielt. Bei einer
Hydrolyse durch Behandlung mit verdiinnten Sduren
erhdlt man Monosaccharide.

5.2.6.1 Die Cellulose

Die Cellulose ist eine wichtige Geriistsubstanz fiir
Pflanzen und das hdufigste Kohlenhydrat iiberhaupt.
Sie besteht aus P(1—4)-glykosidisch verkniipften
Glucosemolekiilen (Abb.5.24). Die unverzweigten
Ketten kénnen enzymatisch zur Cellobiose abgebaut
werden. Wasserstoffbriicken zwischen dem Ring-
Sauerstoffatom und der OH-Gruppe am dritten C-
Atom behindern die freie Drehbarkeit der glykosidi-
schen Bindung, dadurch kommt es zu Versteifungen.
Die einzelnen Strange werden durch intermolekulare
Wasserstoffbriickenbindungen zusammengehalten.
Cellulose ist fiir den Menschen unverdaulich, da fiir
die Spaltung der B-Verkniipfung kein Enzym zur Ver-
fiigung steht.

5.2.6.2 Die Stérke
Stdrke besteht zu 80 % aus Amylopektin und zu 20%
aus Amylose, deren Struktur und Eigenschaften sich
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unterscheiden (Abb.5.25). Beim enzymatischen Ab-
bau von Stdrke zu Disacchariden entstehen Maltose
und Isomaltose. Amylose besteht aus a(1— 4)-glyko-
sidisch verkniipften unverzweigten Ketten aus Glu-
cosemolekiilen, die sich kolloidal in Wasser l6sen.
Dadurch kann sie vom unléslichem Amylopektin ge-
trennt werden. Die Ketten sind helixférmig angeord-
net. 6 Glucosemolekiile bilden eine Windung. lod
kann in dem inneren Hohlraum der Helix einge-
schlossen werden, dadurch entsteht eine charakte-
ristische Blaufdarbung (lod-Stdrke-Reaktion). Die Mol-
masse betrdgt 17 000 bis 200 000.

Amylopektin besteht ebenfalls aus a(1—4)-glykosi-
disch verkniipften Glucosemolekiilen. Zusdtzlich
kommt es aber etwa beim 20. bis 25. Molekiil zu
einer a(1—6)-glykosidischen Verkniipfung. Die Mol-
masse betragt etwa 400 000.

5.2.6.3 Das Glykogen
Glykogen ist das Reservekohlenhydrat des tierischen
Organismus. Es entspricht vom Aufbau dem Amylo-

4 CH;OH

OH 4
HO. 1 04, o H 1.0
H OH

Abb. 5.24 Formel-
ausschnitt Cellulose

Abb. 5.25 Formelausschnitte Amylose
und Amylopektin

pektin, ist aber noch starker verzweigt. Dadurch hat
das Gesamtmolekiil eine kugelige Gestalt. Die Mol-
massen betragen 1000 000 bis 5000 000.

5.2.6.4 Weitere Polysaccharide

Dextrane enthalten vorwiegend a(1—6)-glykosi-
disch verkniipfte Glucoseeinheiten. Sie werden von
Mikroorganismen erzeugt. Dextrane mit der Mol-
masse 75 000 dienen als Blutplasmaersatz. Inulin fin-
det man in den Knollen von Topinambur, Dahlien und
Artischocken. Es ist aus P(1—2)-glykosidisch ver-
kniipften D-Fructofuranose-Einheiten aufgebaut.
Chitin bildet die Geriistsubstanz der Aufenskelette
von Insekten und Spinnen. Es ist unverzweigt und
besteht aus p(1—4)-glykosidisch verkniipften N-Ace-
tyl-D-glucosaminen.

Hemicellulosen stellen Gemische aus Homo- und He-
teroglykanen dar. Sie bestehen aus D-Xylose, D-Ga-
lactose oder D-Mannose und D-Glucuronsdure.
Auch pflanzliche Geliermittel wie Pektine, Agar-Aga
oder Carageene sind Polysaccharide. Sie besitzen ein



hohes Wasserbindungsvermégen und stellen als Bal-
laststoffe von Verdauungsenzymen nicht verwert-
bare, sondern als Fiill- oder Quellstoff fungierende
Nahrungsbestandteile dar. So spielen sie auch als
Laxantien und Appetitziigler in Medikamenten eine
Rolle. Dextrane und Stdrke finden bei hohen Blutver-
lusten als Blutersatzmittel Anwendung. Die Grof3e
der Molekiile liegt iiber der so genannten ,Nieren-
schwelle“, d.h., sie werden nicht oder nur teilweise
ausgeschieden, sodass sie {iber lingere Zeit in der
Blutbahn bleiben und den Kreislauf stabil halten kén-
nen.

| Klinischer Bezug

Hereditdre Fructose-Intoleranz: Bei dieser Erkran-

kung fiihrt ein Enzymdefekt dazu, dass Fructose und
Sorbit nicht verstoffwechselt werden kénnen. In den
Zellen staut sich deshalb Fructose-1-Phosphat an, das
Glykolyse und Gluconeogenese hemmt. Symptome
treten z.B. nach Fitterung saccharosehaltiger Milch
auf (Schwitzen, Zittern, Erbrechen, Unruhe). Bei weite-
rer Fructosezufuhr kommt es zu Leberfunktionsstérun-
gen. Die Therapie besteht in einer fructosefreien Didt.
Galactosamie: Galactosamie ist eine Sammelbezeich-
nung fiir verschiedene erbliche Stérungen des Galac-
tosestoffwechsels. Durch unterschiedliche Enzymde-
fekte kann die Galactose nicht verwertet werden und
hauft sich im Blut und Gewebe an. Es gibt foudroyante
Verlaufsformen, die sich bereits in den ersten Lebens-
tagen mit Erbrechen, Milz- und LebervergréRerung,
Hypoglykdmie und Krampfen manifestieren, aber
auch protrahierte Verldufe mit langsamer Symptom-
entwicklung. Die Therapie besteht in einer lactose-
freien Didt.

Karies: Durch Bakterien der Art Streptococcus mu-
tans, die zur normalen Flora der Mundhdhle gehéren,
wird eine Dextran-Transglucosylase ausgeschieden, die
den Glucose-Anteil des Rohrzuckers zu einem Dextran
polymerisiert. Dieses Polysaccharid bildet Beldge auf
den Zdhnen, die die Bakterien vom Speichel abschir-
men. Das Dextran kann wegen der (1— 6)-Verkniip-
fung von der Amylase des Speichels nicht abgebaut
werden. Die Fructose als zweites Spaltprodukt des
Rohrzuckers dient den Bakterien als Energielieferant.
Sie wird zu Milchsdure abgebaut und greift den Zahn-
schmelz und das Dentin an. Als Folge entsteht Karies.
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sollten Sie kennen, wobei es aber sicher wenig

Die Bausteine der Oligo- und Polysaccharide

sinnvoll ist, sich ganze Formelausschnitte einzu-
pragen. Viel einfacher ist es, die Struktur der ein-
zelnen Monosaccharidbausteine und deren Ver-
kniipfung zu lernen. So sind Sie notfalls immer in
der Lage, auch einen Formelausschnitt selbst richtig
wiederzugeben; das wird lhnen in der Biochemie
weiterhelfen.

T

x Check-up

v Rekapitulieren Sie das Redoxverhalten der
Monosaccharide. Es ist wichtig, dass Sie er-
kldren kénnen, warum Fructose als Ketose
eine reduzierende Wirkung hat.

v Machen Sie sich nochmals klar, was eine gly-
kosidische OH-Gruppe, ein Glykosid und ein
Aglykon sind.

.3 Die Lipide

o)

Lerncoach

Fiir das Verstdndnis dieses Kapitels sind einige

Grundbegriffe wichtig, die in anderen Kapiteln

besprochen wurden und die Sie dort ggf.

auffrischen konnen, wie z. B. Hydrolyse (s.S.

44), Protolyse (s.S. 58), stereogene Zentren

(s.S. 106), Ester organischer und anorgani-

scher Sduren (s.S. 134).

=  Die Lipide prdgen Sie sich am besten ein,
indem Sie sich die Grundbausteine merken,

-

r

z.B.: ,Ein Fett besteht aus den Bausteinen
Glycerol und langkettigen Carbonsduren, die
als Ester verkniipft sind.*

5.3.1 Der Uberblick

Der Begriff Lipid (lipos griech. Fett, Ol) ist eine vor
allem in der Biochemie gebrduchliche Sammelbe-
zeichnung fiir chemisch sehr verschiedene, in allen
Zellen vorkommende Stoffe (z.B. Fettsduren, Fette,
Steroide). Thre Gemeinsamkeit besteht darin, dass
sie in polaren Losungsmitteln unléslich, in unpolaren
hingegen l6slich sind. Lipide dienen u. a. der Energie-
speicherung und sind fiir den Aufbau der Zellmem-

185
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bran notwendig. Lipide sind auSerdem Ausgangsstoff
fiir viele Hormone.

5.3.2 Die Klassifizierung

Da die Lipide chemisch sehr uneinheitlich sind, gibt
es viele Moglichkeiten der Einteilung. Eine in der
Biochemie verbreitete Klassifizierung richtet sich da-
nach, ob es sich um einfache Verbindungen handelt,
die bei der Behandlung mit alkalischen Losungen
nicht hydrolisieren, oder ob zusammengesetzte
Lipide mit Ester-, Amid- oder Glykosidbindungen
vorliegen. Zu den nicht hydrolisierbaren Lipiden
gehoren die Fettsduren und die Isoprenderivate, zu
den zusammengesetzten z.B. die Wachse, die Acyl-
glyceride, die Phospholipide und die Sphingolipide
(Tab.5.5).

5.3.3 Die Fettsduren und Fette
Fettsduren sind einfache und Fette zusammenge-
setzte Lipide.

5.3.3.1 Fettsduren - Struktur und Eigenschaften

Fettsduren bestehen aus einer hydrophilen Carboxyl-
gruppe und einem langkettigen, hydrophoben Koh-
lenwasserstoffrest, sie sind also amphiphil (Abb. 5.26).

hydrophil
COOH

Abb. 5.26 Amphiphiler Charakter der Fettsduren

Sind die Kohlenstoffatome in der Kette durch jeweils
eine Einfachbindung verkniipft, handelt es sich um
eine gesdttigte Fettsdure. Treten neben den Einfach-
auch Doppelbindungen auf, spricht man von einer
ungesdttigten Fettsdure. Alle natiirlich vorkommen-
den ungesdttigten Fettsduren besitzen an der Dop-
pelbindung eine Z- (cis-) Konfiguration.

Die Struktur der Fettsdure-Komponenten steht in en-
gem Zusammenhang mit der Konsistenz der Fette. Je
mehr Doppelbindungen die Fettsiduren enthalten,
umso fliissige wird das Fett. Fiir fliissige Fette ist
auch die Bezeichnung ,01* iiblich, diese beschreibt
aber nur die Konsistenz und nicht die chemische
Struktur (Mineral6le sind z.B. Kohlenwasserstoffe,
etherische Ole sind meistens Terpenabkémmlinge).
Wie alle Doppelbindungen kénnen auch die der Fette
hydriert werden, dadurch hdrtet man Fett. Das nutzt
man bei der Herstellung von Margarine. Tab. 5.6 zeigt

die wichtigsten natiirlichen Fettsduren. Fettsduren
protolysieren nur in geringem Umfang, sie sind
wie Carbonsduren allgemein schwache Sduren. Des-
halb reagieren Salze der Fettsdauren auch alkalisch
(Abb.5.27).

Hydrolyse
RCOONa =——== RCOO® + Na®
in Wasser
RCOO® + H,0 RCOOH + OH®

Abb. 5.27 Salze der Fettsduren reagieren alkalisch

Die essenziellen Fettséuren

Essenzielle Fettsduren konnen nicht vom tierischen
oder menschlichen Organismus synthetisiert wer-
den. Es handelt sich hierbei um mehrfach ungesat-
tigte Fettsduren, die Doppelbindungen enthalten, die
mehr als 9 C-Atome von der Carboxylgruppe entfernt
sind. Fir Linolsdure und Linolensdure werden auch
die Bezeichnungen w-6-Fettsdure und w-3-Fettsdure
verwendet. Der Name sagt aus, dass sich eine Dop-
pelbindung 6 bzw. 3 C-Atome vor dem endstdndigen
w-C-Atom befindet.

[Tabelle 55|

Lipide
Lipide Beispiele
nicht hydrolysierbare Lipide - Fettsduren
- Isoprenderivate
® Terpene
® Steroide
hydrolisierbare Lipide - Wachse

- Fette (Acylglyceride)
- Phospholipide

- Sphingolipide

- Glykolipide

5.3.3.2 Die Fette

Fette sind Ester des Glycerol (Glycerin, Propan-1,2,3-
triol) und langkettiger Carbonsduren (Fettsduren). Je
nachdem, wie viele OH-Gruppen des Glycerols ver-
estert sind, spricht man von Mono-, Di- und Trigly-
ceriden (Triglyceride = Triacylglyceride oder Neu-
tralfette).

Am Aufbau der Fette sind meistens unterschiedliche
Carbonsduren beteiligt, deshalb ist das sekunddre C-
Atom des Glycerols ein stereogenes Zentrum. Die in
den natiirlichen Fetten vorkommenden Carbonsdu-
ren haben {iberwiegend eine gerade Anzahl von C-
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Mabelle 56

Die Struktur einiger Fettsauren und ihr Vorkommen in Fetten

Fettsdure Struktur Vorkommen
Palmitinsdure R N N Palmol, Tierfett
(Hexadecansdure) COOH

Stearinsdure B T T ets T Palmol, Tierfett
(Octadecansaure)

Olsdure NN N NN TN C00H Maisél, Olivendl
(Z-Octadec-9-ensdure)

Linolsdure R S T S ] Leindl, Maisol

(9(2),12(2)-Octadeca-9,
12-diensdure)

Linolensdure
(9(2),12(2),15(2)- Octadeca-9,
12,15-triensdure)

NI TN TN NN NCO0N Leindl

Arachidonsdure
(5(2),8(2),11(2),14(2)- Eicosa-5,
8,11,14-tetraensdure)

Sardinendl,

NN TN N N NN 00N
Tierfette

Abb. 5.28 Struktur eines Triglycerids

I Il
c”) H——?—-0-{—[CHz]?—CH=CH—[CH2]?—CH3

Hi:C —[CHz];s—C—0—C—H Fettsdurebaustein 1
I

- - (Olsdure)
Fettsdurebaustein 3 | H— C—0+C—[CHa)1s—CHs
(Stearinsdure) | Il

H 0
Glycerolbaustein Fettsé_u_rel{austel‘n 2
(Palmitinsdure)
Abb. 5.29 Die alkalische Hydrolyse eines Fettes H o |i|
|
0 H—C—0—C—R' H—C—0H R'cO0®
Il | +3 NaOH | 3
R2—C— —$—H H—?—OH + R°CO0® + 3Na®
H—C—0—C—R? H—?—OH R*cO0®
| |
H 0 H

Atomen, da sie aus ,aktivierter Essigsdure“, also aus
C2-Bausteinen, synthetisiert werden (Acetyl-Coen-
zym A, s.S.155). Abb.5.28 zeigt die Struktur eines
Triglycerids. In der Mitte steht der Glycerolbaustein,
der mit drei verschiedene Carbonsduren verestert ist.

5.3.3.3 Die Hydrolyse der Fette und die
Seifenbildung (Verseifung)

Wie alle Ester konnen die Fette hydrolytisch gespal-
ten werden. Besonders leicht gelingt die Hydrolyse in
Gegenwart von Natron- (NaOH) oder Kalilauge (KOH)
(Abb.5.29, s.a.S.156). Dabei entstehen neben Glycerol
die Alkalisalze der Fettsauren (Seifen).

Um die Wirkung von Seife zu verstehen, muss man
sich die Struktur der Fettsduren nochmals vor Augen

fithren. Im Wasser lagern sich die Fettsduremolekiile
zu tropfchenformigen Gebilden zusammen (Micel-
len). Der hydrophile Teil passt sich in die Dipolstruk-
tur des Wassers ein, die hydrophoben Reste zeigen
nach innen. In diesen kugelférmigen Gebilden kon-
nen hydrophobe Teilchen wie z.B. Schmutzteilchen
eingeschlossen werden. An der Wasseroberfldche bil-
det sich zusatzlich eine Monoschicht aus: Die hydro-
philen Reste bilden Wasserstoffbriickenbindungen
mit dem Wasser aus, die hydrophoben Reste zeigen
vom Wasser weg. Dadurch wird die Oberflachen-
spannung des Wassers herabgesetzt. Der grofSe
Nachteil von Seife liegt in der alkalischen Reaktion
der wassrigen Losung. Dadurch wird nicht nur die
Haut angegriffen, sondern auch das Waschgut.
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WM(IW/W/W

0

Abb. 5.30

AuRerdem bilden die Fettsiurereste mit Ca*-lonen
und Mg?*-lonen schwer lésliche Salze, die bei har-
tem Wasser die Waschwirkung negativ beeinflussen.

| Klinischer Bezug

HDL (high density lipoproteins) und LDL (low density
lipoproteins): Der Transport von Triacylgylceriden im
Blut ist nur moglich durch die Anlagerung an be-
stimmte Proteine. Diese Lipoproteine setzen sich

dann aus zwei Komponenten zusammen: den zu trans-
portierenden Lipiden und einem Proteinanteil, der den
Komplex zusammenhalt, ihn wasserléslich macht und
an seinen Bestimmungsort transportiert. Die verschie-
denen Lipoproteine benennt man nach ihrer Dichte.
Zwei wichtige Lipoproteingruppen sind das HDL und
das LDL. Da LDL vorwiegend Cholesterinester enthalt,
ist es fir den Organismus problematisch. Cholesterin
wird ndmlich von Zellen des Immunsystems, den sog.
Makrophagen, aufgenommen und kann so zu Plaque-
ablagerungen in den BlutgefdRen und damit zur Athe-
rosklerose fiihren. HDL ist hingegen in der Lage, Cho-
lesterin aus der Peripherie zuriick in die Leber zu
transportieren. Es wirkt daher einer Atherosklerose
entgegen.

5.3.4 Die Wachse

Wachse sind Ester aus langkettigen einwertigen
Alkoholen und aus Fettsduren. Sie sind auf3er-
ordentlich hydrophob, haben aber einen niedrigen
Schmelzpunkt. Natiirlich vorkommende Wachse
sind Gemische verschiedener Ester, so enthdlt
z.B. Bienenwachs zu 75% Myricylpalmitat
C45H3,;CO0C30Hg; (Abb.5.30).

5.3.5 Die Phospholipide und die
Sphingolipide
5.3.5.1 Phospho- und einige Sphingolipide als
Ester der Phosphorsdure

Phospholipide (Phosphatide) sind ebenfalls Ester,
ndmlich Diester der Phosphorsdure (Abb.5.31). Bei
physiologischen Bedingungen liegt der Diester disso-
ziiert vor.

Myricylpalmitat, Hauptbestandteil des Bienenwachses

Die Veresterung erfolgt zum einen bei den Phospho-
lipiden mit Glycerolderivaten, vor allem Diacylglyce-
riden, oder bei den Sphingolipiden mit dem Sphin-
gosinderivat Ceramid (in Tab.5.7 ist dies die
alkoholische Komponente R'). Zum anderen erfolgt
die Veresterung mit Ethanolamin (Colamin), Cholin,
Serin, myo-Inosit oder nochmals Glycerol (in Tab.5.7
ist das die alkoholische Komponente R?).

OH OH
HO—ﬁ—OH R'O—ﬁ'—GH
0 o]
Phosphorsdure  Phosphorsduremonoester
(sauer) (sauer)
OH oRr?
R ’O—I|>—0f~‘." R'o—lll—o*k2
(I;l' Il
Phosphorsaurediester Phosphorsauretriester
(sauer) (neutral)
Abb. 5.31 Ester der Phosphorsdure

5.3.5.2 Die Glykolipide

Glykolipide sind keine Phosphorsiureester, es
handelt sich um Glykoside (s.S.180). Als Aglykon
tritt vorwiegend das Sphingosinderivat Ceramid
(s.Tab.5.7) auf. Ceramid entsteht aus Sphingosin (in
Abb.5.32 farbig unterlegt) durch Amidbildung mit
einer langkettigen Carbonsdure. Diese Glykolipide
werden deshalb auch zu den Sphingolipiden gerech-
net. Zuckerbestandteil sind Mono- oder Oligosaccha-
ride und deren Derivate. Abb.5.32 zeigt die allge-
meine Struktur.

HiC—|CH.
13— 2]12—‘\L$H_0H
R'—C—NH—?H
) CH,—0—2

Z: glykosidisch gebundener Zucker

Abb. 5.32 Struktur von Sphingolipiden (Sphingosin - farbig
unterlegt)
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Mabelle 5.7

Struktur einiger Phospholipide als Dieester der Phosphorsaure

alkoholische Komponente R’ alkoholische Komponente R? Phospholipid

Diacylglycerol Ethanolamin (Colamin) Phosphatidylethanolamin (a-Kephalin)
H © HO—CH—CHy— Ny
(I:I‘ H—|C—0—E—F‘ Cholin o Phosphatidylcholin
F2—C—0—C—H [HO—CH,—CH,—N(CHj)3] OH®
H—lc—o —H Serin Phospatidylserin
ll-l HO—CHZ—ClH—I?IHg Serinkephalin
F' und F% Fettsaurereste coo®
myo-Inosit Phosphatidylinosit
OH OH Inositphosphatid
OH
L)
OH
Ceramid (N-Acylsphingosin) Cholin Sphingosin-phosphatid

Sphingosin

0! H—Cl—(}—li

F'=CisHyp, Cotlys 1

[::]
[HO—CH;—CH,—N(CH)3] OH®

Sphingomyelin

Aggregation an Phasengrenze

%
SPA

amphiphile
Lipidmolekiile

g

spontane &

Aggregation

q 0
LA

Doppelschichten

c@ﬁé’%o

o=
spontane

o= =0
Zusammenlagerung C@g \éﬁ})

Mizelle
(Monoschicht)

5.3.5.3 Biomembranen und Lipiddoppelschichten
Biomembranen und Lipiddoppelschichten sind aus
amphiphilen Phospho- und Glykolipiden aufgebaut.
Phospho- und Glykolipide kénnen nicht nur Micellen
ausbilden, sondern auch andere ,zweidimensionale
und sphdrische Gebilde (z.B. Doppelschichten, Vesi-
kel, vesicula lat. Blaschen). Die verschiedenen Mog-

Abb. 5.33 Die Zusammenlagerung
von Lipidmolekiilen

Vesikel (Doppelschicht)

lichkeiten der Zusammenlagerung von Lipidmolekii-
len sind in Abb. 5.33 dargestellt.

Doppelschichten sind das entscheidende Struktur-
element von Biomembranen. Diese sind aus den be-
sprochenen Lipiden sowie Proteinen und Kohlenhyd-
raten aufgebaut. Die Proteine sind vor allem fiir den
Stoff-, Elektronen- und lonentransport verantwort-
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lich. Die hydrophilen Kohlenhydrate befinden sich
bevorzugt an der Oberfliche und dienen als Signal-
substanzen.

| Klinischer Bezug

Sphingolipidosen: Sphingolipidosen
Stoffwechselkrankheiten, bei denen es zu Stérungen
im Auf-, Um- und Abbau von Sphingolipiden kommt.
Als Folge werden diese Makromolekiile z.B. im Ner-
vensystem, in der Leber oder in der Milz gespeichert

sind erbliche

und verursachen schwere geistige und/oder korper-
liche Behinderungen. Die hdufigste Form dieser Er-
krankungen ist der Morbus Gaucher, bei dem sich
Ganglioside in der grauen Substanz des Gehirns und
verschiedenen anderen Organen ablagern. Eine kau-
sale Therapie gibt es nicht.

5.3.6 Die Isoprenoide

Die Isoprenoide sind Grundkérper vieler pflanzlicher
und tierischer Naturstoffe. Allen Isoprenoiden ge-
meinsam ist der Aufbau aus Isopren-Molekiilen
(Abb.5.34). Vom Isopren leiten sich zwei wichtige
Lipidgruppen ab: Die Terpene und die Steroide. Fiir
den menschlichen Organismus sind vor allem die
Vitamine A, E und K als Terpene bedeutsam. Auch
das B-Carotin, Vorstufe des Vitamin A, wird zu den
Terpenen gerechnet. Sie haben zudem einen ausge-
pragten, oft angenehmen Geruch und werden als
Duft- und Aromastoffe verwendet. Ein wichtiges Ste-
roid ist z.B. das Cholesterol, das als Baustein fiir
Biomembranen wichtig ist. Zu den Isoprenoiden zdh-
len auch die Sexualhormone.

N

hopeen

Abb. 5.34 Formel des Isopren
(2-Methyl-but-1,3-dien)

5.3.6.1 Die Terpene

Terpene erhdlt man durch Polymerisation mehrerer

Isoprenmolekiile. Es gilt folgende Nomenklatur:

= Monoterpene (10 C-Atome) zwei Isopreneinhei-
ten

— Diterpene (20 C-Atome) vierfache Terpene

= Triterpene (30 C-Atome) sechsfache Terpene

= Tetraterpene (40 C-Atome) achtfache Terpene.

Nach der Verkniipfung werden die Molekiile noch
vielfdltig verdndert, sodass die Einordnung als Iso-
prenabkdmmling mitunter schwierig ist (Tab. 5.8). Ein
sehr wichtiges Triterpen ist das Squalen, da es die
Vorstufe der Steroide in der Biosynthese darstellt.
Von einigen Terpenen existieren infolge asymmet-
risch substituierter C-Atome Stereoisomere. Treten
im Terpenmolekiil sehr viele konjugierte Doppelbin-
dungen auf, ist dieses hdufig farbig (z.B. Carotinoide
in Karotten, Milch und Eigelb). p-Carotin nennt man
auch Provitamin A, denn bei Spaltung entstehen zwei
Molekiile Retinol (Vitamin A). Werden Tausende von
Isopren-Einheiten in die Polymerisation einbezogen,
entsteht Kautschuk, der Milchsaft der Kautschuk-
baume. Durch die Polymerisation der Isopren-Ein-
heiten entsteht auch die Seitenkette von Ubichino-
nen, die in den Mitochondrien aller Pflanzen- und
Tierzellen vorkommen und in der Atmungskette als
Elektroneniibertrager von groBer Bedeutung sind.

5.3.6.2 Die Steroide

Aus dem Triterpen Squalen (s.o.) entstehen durch
Zyklisierungen letztlich iiber viele enzymatische
Reaktionen Steroide. Sie haben als gemeinsames
Strukturelement das Gonan (Steran), ein System mit
vier annellierten Ringen (s.S.127).

Die vier Ringe werden gewdhnlich mit A, B, C und D
bezeichnet (Abb.5.35). Da auch an Ringen cis-trans-
Isomerie moglich ist, muss hier die Verkniipfung ge-
nauer angegeben werden. In fast allen natiirlich vor-
kommenden Steroiden sind die Ringe B und C trans-
verkniipft. Die Verkniipfung der Ringe A und B sowie
C und D kann cis- oder trans-stdndig erfolgen.

Vom Cholestan, einem Gonanderivat mit all-trans-
verkniipften Ringen, leiten sich die Sterole oder Ste-
rine ab, zu denen auch das Cholesterol gehort. Cho-
lesterol ist wichtig fiir biologische Membranen. Es
lagert sich dort zwischen den Phospholipidmolekii-
len an der Oberfliche der Membran ein und sorgt fiir
deren Zusammenbhalt und die Beweglichkeit der Koh-
lenwasserstoffketten im Innern der Membran. Im
Cholesterol gibt es keine Isomerie bei der Verkniip-
fung der Ringe A und B, da am fiinften Kohlenstoff-
atom eine Doppelbindung auftritt. Die Stereochemie
ist aber trotzdem bemerkenswert, denn Cholesterol
enthdlt acht asymmetrisch substituierte C-Atome
(Abb.5.36).
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Mabelle 53|

Ubersicht iiber die wichtigsten Terpene (* = stereogenes Zentrum)

Name|Klassifizierung Formel Bedeutung/Vorkommen
Menthol/Monoterpen OH im Pfefferminzol
Phytol/Diterpen Bestandteil von Chlorophyll
| H
Squalen/Triterpen wichtige Vorstufe fir die Steroide,

in Haifischleber, Hefe, Weizen-

keimaol
5

- Carotin/Tetraterpen/ Provitamin A, in vielen Friichten,
Carotinoid besonders in der Karotte
R R R R R R TR

Cis-1,4-Polyisopren Naturkautschuk

Abb. 5.35 Gonan mit Nummerierung H
und Bezeichnung der Ringe sowie all-
trans und cis-trans-Verknlpfung der
Ringe A und B

all-trans

cis-trans-trans
T

x Check-up

v Wiederholen Sie die allgemeine Struktur eines
Fettes, z. B. indem Sie sie aufzeichnen. For-
mulieren Sie die Reaktionsgleichung fiir die
alkalische Esterhydrolyse.

v Rekapitulieren Sie einige Beispiele fiir gesat-
tigte und ungesattigte Fettsduren sowie die
Grundbausteine der Phospho-, Sphingo- und
Glykolipide.

v Machen Sie sich am Beispiel des Gonan noch-
mals die cis-trans-Isomerie klar. Abb. 5.36 Struktur des Cholesterols

Cholesterol
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Abb. 5.37 Der schematische Auf-
bau der Nukleinsduren

Purin- midin- Purin-
base base base

Pentose Pentose Pentose
Phosphor- Nuldeosid Phosphor- Phosphor-
saurerest sdurerest sdurerest
Nukleinsdure
NHz o] o]
4 H H Abb. 5.38 Purin- und Pyrimidinbasen
0 T y
|
1
L " e
Grundkiorper H H H
Pyrimidin Cytosin Thymin Uracil
NH; (o]
5_N7 N LN N
INF NZ N
| 9‘)5 | \> | \>
2
N6 T KN 'f sz)*n fl*‘
H H f
Grundkiérper Adenin Guanin
Purin

5.4 Die Nukleinsduren

I

<%« Lerncoach

=  Das folgende Kapitel baut auf dem Wissen
iiber Glykoside, Ester und Anhydride auf.
Schlagen Sie daher ggf. noch einmal auf den
Seiten 134, 150, 180 die wichtigsten Grund-
lagen nach.

=  Viele der jetzt folgenden Informationen sind
fiir die Biochemie von groRer Bedeutung. Ver-
suchen Sie daher, sich bereits in diesem
Kapitel einen Uberblick iiber den Aufbau und
die Funktion der Nukleinsduren zu ver-
schaffen.

5.4.1 Der Uberblick

Nukleinsduren kommen in allen lebenden Zellen vor
und sind Trager der genetischen Informationen. Es
handelt sich um Ketten von Nukleotidbausteinen, die
aus Phosphorsdure, einem basisch reagierenden He-
terocyclus und einer Pentose aufgebaut sind.

Man unterscheidet die doppelstrangig vorliegende
Desoxyribonukleinsdure (DNA) und die meist ein-
strangige Ribonukleinsdure (RNA).

5.4.2 Der Aufbau der Nukleinsduren
Nukleinsduren enthalten folgende Bausteine: Purin-
oder Pyrimidinbasen, Ribose oder Desoxyribose so-
wie Phosphorsdure.

Die N-glycosidische Verkniipfung einer Base mit ei-
nem Zuckermolekiil fiihrt zu den Nukleosiden. Wenn
eine Veresterung der Nukleoside mit Phosphorsdure
erfolgt, erhdlt man die Nukleotide. Die Nukleinsdu-
reketten entstehen durch vielfach wiederholte Kon-
densation von Nukleotiden, also unter Ausbildung
eines Phosphordiesters und Wasserabspaltung. Das
allgemeine Bauprinzip ist in Abb.5.37 dargestellt.

5.4.2.1 Die Purin- und die Pyrimidinbasen

Die fiinf wichtigsten Basen der Nukleinsduren leiten
sich vom Grundkérper des Pyrimidins bzw. Purins ab
(Abb.5.38). Diese Verbindungen kdnnen tautomere
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Formen bilden (Abb.5.39, s.a.S.120). In den Nuklein-
sduren liegt mit Ausnahme von Adenin immer die
Amidform der Basen vor.

cyclisches tic tic
Carbonsaureamid Enol Enal
o} OH OH
H
e 5 iy
=3
O)\I?I OA\I?I HO' N
H H stickstoffanaloges
- g - g Enol
cyclisches cyclisches
Carbonsa Carbonsd

Abb. 5.39 Die Tautomerie am Beispiel des Uracils

5.4.2.2 Die Nukleoside

Nukleoside entstehen, wenn am Stickstoffatom 1 der
Pyrimidinbasen bzw. am Stickstoffatom 9 der Purin-
basen eine N-glykosidische Verkniipfung zu Mono-
saccharidbausteinen erfolgt. In den Nukleinsduren
kommen die Pentosen D-Ribose und 2-Desoxy-D-Ri-
bose vor. Nukleoside aus Purinbasen haben im Na-
men die Endung -osin, Pyrimidinbasen die Endung
-idin. Wenn das Nukleosid an Stelle der D-Ribose 2-
Desoxy-D-ribose enthdlt, wird das Suffix Desoxy-
ergdnzt. Tab. 5.9 fasst die Namen der wichtigsten Nuk-
leoside zusammen.

Ein wichtiges Nukleosid ist das Adenosin (s. Abb. 5.40).
Es handelt sich hierbei um ein N-Glykosid, das durch
Vollacetalbildung aus Adenin und der cyclischen
Form der D-Ribose (p-D-Ribofuranosid) aufgebaut
wird. Aus Adeninnukleosiden entstehen durch Phos-
phorylierung Adenosinphosphate (s.u.). Den Adeno-

[ Tabelle 5.9 |

sinbaustein findet man auch in S-Adenosylmethionin
(s.S.140) oder in NAD" (s.S.100).

| Klinischer Bezug

Nukleoside, besonders das Adenosin, spielen auch eine
wichtige Rolle als extrazelluldre Signalmolekiile. Sie
flihren u. a. zu einer Relaxation der glatten GefaRmus-

kulatur und steigern die Durchblutung in vielen Ge-
weben. Modifizierte Nukleoside kénnen z.B. in die
entstehende Nukleinsdure von Viren eingebaut wer-
den. Da dann kein weiterer Baustein gebildet werden
kann, wird die Synthese abgebrochen. Auf diese Weise
funktioniert z. B. Aciclovir (ACV, Zovirax), ein Medika-
ment gegen das Herpes-simplex-Virus. Aciclovir ist ein
Nukleosidanalog des Guanosins und wird durch die nur
in infizierten Zellen vorhandene virusspezifische Thy-
midinkinase zu ACV-Monophosphat und dann durch
zelleigene Kinasen zum ACV-Triphosphat - der eigent-
lich wirksamen Substanz - umgeformt. ACV-Triphos-
phat hemmt die Virusvermehrung durch Blockade der
viralen DNS-Replikation.

5.4.2.3 Die Nukleotide

Die Nukleotidstruktur kann man sich am Beispiel der
Adenosinphophate deutlich machen (Abb.5.40):
Wenn an der primdren alkoholischen OH-Gruppe
am C-Atom 5' der Ribose eine Veresterung mit Phos-
phorsdure erfolgt, entsteht ein Nukleotid. Bei unse-
rem Beispiel mit Adenosin entsteht so Adenosin-5'-
phosphat, das tiblicherweise als Adenosinmonophos-
phat (AMP) bezeichnet wird. Mit weiteren Molekiilen

Nomenklatur der Nukleoside

Base Abkiirzung Pentose Nukleosid Abkiirzung
Adenin Ade Ribose Adenosin A
Desoxyribose Desoxyadenosin dA
Guanin Gua Ribose Guanosin G
Desoxyribose Desoxyguanosin dG
Cytosin Cyt Ribose Cytidin C
Desoxyribose Desoxycytidin dcC
Thymin Thy Ribose Thyminribosid -
Desoxyribose Desoxythymidin dT
Uracil Ura Ribose Uridin u
Desoxyribose Desoxyuridin du

193
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Adenosindiphosphat Adenin
NH;
N%T'g NH;
2 )
K;\l‘1 N N6 3 ?N\
3\;4' gs>
N

Anhydridbildung mit H3PO4
-H,0

Veresterung mit H3PO4
-H;0

OH OH

Adenosinmonophosphat

(unter phys. Bedingungen

ist der Phosphorsaurerest
deprotoniert)

Phosphorsdure kommt man durch Bildung einer An-
hydridbindung zum Adenosindi- bzw. Adenosintri-
phosphat (ADP, ATP). Beide spielen im Energiestoff-
wechsel eine grof3e Rolle (Sdureanhydridbindungen
gehoren zu den energiereichen Bindungen).

Eine Veresterung mit Phosphorsdure kann iiberdies
auch an der OH-Gruppe des dritten C-Atoms der
Ribose erfolgen. Adenosinmonophosphat kann auch
eine Anhydridbindung mit Schwefelsdure eingehen.
So entsteht ,aktives Sulfat* (s.S.139), das exakt als 3'-
Phosphoadenosyl-5'-phosphosulfat (PAPS) bezeich-
net werden muss. Es ist zur Einfithrung von Sulfat-
gruppen z. B. in Glucosaminglykane notwendig. Nuk-
leotide sind auch Bausteine gruppeniibertragender
Enzyme wie FAD, FMN, NAD*, NADP* sowie vom Co-
enzym A.

5.4.3 DNA und RNA

Nukleinsduren sind Polynukleotide. Die einzelnen
Nukleotide enthalten verestert ein Molekiil Phos-
phorsdure und nicht wie im ADP oder ATP mehrere
Molekiile Phosphorsdure.
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Abb. 5.40 Die Bildung von
Adenosin, Adenosinmono- und
Adenosindiphosphat

beta-D-Ribofuranose

.
HOCH; 0 OH

Bildung eines Vollacetals
(-Hz0)

N-glykosidische
Verkniipfung

Adenosin

An diesem Phosphorsdurebaustein ist eine weitere
Veresterung moglich, es konnen sich Diester der
Phosphorsdure bilden (s.S.189). Die OH-Gruppe am
dritten C-Atom des Monosaccharidbausteins eines
anderen Nukleotids bildet dabei die alkoholische
Komponente (Abb.5.41). So entstehen die Nuklein-
sdurestrange. Desoxyribonukleinsdure (DNA) enthdlt
als Zuckerkomponente Desoxyribose und die Basen
Adenin, Guanin, Thymin und Cytosin. In der Ribonuk-
leinsdure (RNA) ist Ribose enthalten, sie enthdlt Ura-
cil anstelle von Thymin.

Auch Nukleinsduren besitzen eine Primdr- und Se-
kunddrstruktur. Die Primdrstruktur wird durch die
Reihenfolge der Nukleotidbausteine festgelegt und
ist vollig variabel. Die Sekundarstruktur der DNA ist
das Ergebnis der Paarung komplementdrer Basen. Sie
entsteht durch die Verdrillung von zwei Nukleotid-
strangen, die durch Wasserstoffbriickenbindungen
zwischen den Basenbestandteilen und andere zwi-
schenmolekulare Wechselwirkungen (v.a. zwischen
den Ringebenen der Basen) stabilisiert wird. Man
spricht von einer Doppelhelix. Im Kapitel zur Stereo-
chemie hatten wir bereits erwdhnt, dass auch heli-
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a b
0 NH3
0 o N 0 o N
™ . =
\/P< ¢ ﬁ:‘ Guanin \>P< ¢ ILJN Adenin
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Abb. 5.41 Der Ausschnitt aus einem Strang einer Desoxyribonukleinsdure (DNA) (a) und einer Ribonukleinsdure (RNA) (b)
Thymin Adenin Cytosin Guanin Abb. 5.42 Die Ausbildung von Was-
H H serstoffbriickenbindungen zwischen
/ \ komplementéaren Basenpaaren
H€  O--H—N Nﬁ N—H--0, Nﬁ
/4 Ay
/ N—H---NL } N‘z . 7 =il 3 N, "
N =N ucker N =N Zucker
4 _<0 / _<0---H—N>_
Zucker Zucker %
H

--+ Wasserstoffbriickenbindung

kale Strukturen chiral sind (s.S.105). Bei den
Nukleinsduren handelt es sich vorwiegend um
rechtsgdngige Helices. Neben der doppelstrangigen
DNA gibt es auch noch die einzelstrangige RNA, die
fiir die Biosynthese der Proteine verantwortlich ist.
Die Verkniipfung der zwei Nukleotidstrange ist nicht
beliebig, sondern genau festgelegt. Die Paarung er-
folgt immer so, dass Adenin- und Thyminreste sowie
Guanin- und Cytosinreste gepaart sind. Man spricht
von komplementdren Basenpaaren (Abb. 5.42).

Der Durchmesser der in vivo vorliegenden Form der
Doppelhelix betrdgt etwa 2 nm, fiir eine Windung
der Doppelhelix werden 10 Basenpaare benétigt.
Sie hat eine Hohe von 3,4nm. Die Basen befinden

sich im Innern des Stranges, wahrend die Phosphor-
sdurediestergruppen nach auen zeigen. Da die Ba-
senpaarung genau festgelegt ist, befinden sich immer
genauso viel Purin- wie Pyrimidinbasen in einem
Doppelstrang. Da die Kette lang ist, enthdlt sie sehr
viele Basen. Deshalb fasst man zur Vereinfachung
immer 1000 Basen zu einer Kilobase zusammen.
Der DNA-Gehalt von Sdugetierzellen betrdgt 4-8 pg
pro Zelle. Setzt man den DNA-Gehalt des Bakteriums
Escherichia coli gleich Eins, dann betrdgt er im Ver-
hiltnis dazu beim Menschen 10%. Wenn man die ge-
samte DNA einer Zelle als lineares Molekiil annimmt,
belduft sich die Kettenldnge bei Escherichia coli auf
1,36 um. Die humane DNA hat hingegen eine Linge
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von 1,8 m! Bei Eukaryonten ist die DNA mit Hilfe von
Proteinen im Kern kondensiert. Sie bildet eine kom-
plexe Struktur, die man Chromatin nennt.

Die DNA ist durch eine festgelegte Sequenz der vier
Basen Adenin, Thymin, Guanin und Cytosin gekenn-
zeichnet. Wie viel Basen bendtigt man zur Kodierung
der 20 proteinogenen Aminosduren? Zwei Basen rei-
chen nicht aus, da sie nur 4> Kombinationsméglich-
keiten zulassen. Mit drei Basen gibt es schon 4> =64
Kombinationsmoglichkeiten. Die kleinste Informa-
tionseinheit muss also immer eine Gruppe aus drei
Basen sein, die man als Triplett oder Codon bezeich-
net. Das Codon CAG verschliisselt z. B. Glutamin. 64
Kombinationsmoglichkeiten sind eigentlich schon zu
viel, aber es gibt eine Reihe von Aminosduren, die
durch mehrere Codons kodiert sind.

-

v

b o

®_ Check- up

Wiederholen Sie nochmals den Aufbau der
Nukleinsduren. Es ist wichtig, dass Sie die
Struktur der jeweiligen Bausteine erkennen
kénnen.

Uben Sie auch noch einmal die korrekte Mar-
kierung der Strukturelemente N-glykosid und
der Phosphorsdureester bzw. -diester.






6 Anhang

6.1 Lésungen

Kapitel Das wellenmechanische Atommodell,
s.S.15

Die Elektronenkonfiguration fiir 16 Elektronen
(Schwefelatom) ist 1522522 p°3s23 p*

Kapitel Kovalente Bindung, s.S. 26

Stickstoff N,

IN'=NJ

N - Nist nicht richtig, weil die N-Atome kein Elektro-
nenoktett erreichen.

Chlorwasserstoff HCI
H-d|

Wasser

S
0
H” ™H

Methan

H

1
H=C—H

i

H
Carbonation

o) 101° 0°
[ | |

Kapitel Kovalente Bindung, s.S. 29
Cl 17 Elektronen
1s225%2p®3s?3p23p,23p,’
oder: 1s%>2s?2p,?2p,? 2p,2 35% 3px*> 3p,® 3p,!
N 7 Elektronen
1s22s%2p,' 2p,' 2p,’

Kapitel Gehalts- und Konzentrationsgrof3en,
s.S.15
a) Stoffmenge von 60 mg Ethanol

n=m m=60mg =60 - 103g
M M (C,HsOH): 46 g/mol
-3
_60107g  _13.10"3 mol =1,3mmol

" 46g/mol
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Stoffmenge von 24,5 g Schwefelsdure

n=m m=245¢

M M (H,S04): 98 g/mol
ne2439  _ 055 mol

98g/mol

=2
-

Masse von 2 mol NaCl
m=n-M n=2mol

M (Nacl): 58,5 g/mol
m=2 mol - 58,5g/mol =117 ¢

Masse von 3 mmol Hz PO,
m=n-M n=3mmol=3-10"3 mol
M (H5PO.): 98 g/mol |_
m=3-10"2 mol - 98 g/mol =294 - 103 g =294 mg
¢) Volumen von 1,7 g Ammoniakgas
1. Berechnen der Stoffmenge

n=% m=17g M (NH;)=17g/mol
- _179 =0,1 mol
17g/mol

2. Berechnen des Volumens
v, =Y V=Vy-n=2241/mol - 0,1 mol =224l
n
Volumen von 24 g Os

1. Berechnen der Stoffmenge

n=m m=24¢g

M M (03) =48 g/mol
n :24—9 =0,5 mol

48g/mol

2. Berechnen des Volumens

Vy =~
M n

V=V -n=22,41/mol - 0,5 mol =11,21
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Kapitel Loslichkeit und Loslichkeitsprodukt,
s.S5.56

Ag' + (" — AgCl |

KL =Cag" - Carm

IZ

mol

mo =1414.10" 2=

h1g
21072

\
Es sind pro Liter 1,414 - 107> mol AgCl dissoziiert.

In 100 ml sind 1/10, also 1,414 - 10°® mol dissoziiert.
Berechnen der Masse:

m=n-M M (AgCl) =143 g/mol

m =1,414 - 10°® mol - 143g/mol =202,2 - 10°® ¢
=0,2022 mg.

i
= \,'Kl =

C =C
Ag Cl

Kapitel Sauren und Basenstarke, s.S. 60
Salzsdure ¢ (HCI) =0,01 mol/l
= starke Sdure, deshalb vollstindige Protolyse

z=1
pH=-lg(z - cya) =-1g 0,01=-1g 102 =2

Schwefelsdure ¢ (H,SO4) =0,01 mol/l
= starke Sdure, ebenfalls vollstindige Protolyse

z =2 (es kdnnen 2 Protonen abgegeben werden)
pH=-Ig(2-0,01)=-1g0,02=1,7

(hier handelt es sich um einen vereinfachten Rechen-
ansatz)

Kapitel Neutralisation, s.S. 61

10 ml NaOH ¢ =0,1 mol/l
= n=c-V
v
mol

n=01== - 0,01 1=
0,001 mol =103 mol
Die Stoffmenge NaOH betrigt 10~> mol.

100 ml HCl ¢ =0,01 mol/l

n=c-V

n=0,01 mol/l-0,11=
0,001 mol =107> mol

Die Stoffmenge HCl betragt 10~> mol.

Kapitel Neutralisation, s.S. 62

Losung a:

1. NH4Cl ist ein Salz, dessen wadssrige Losung sauer
reagiert.

2. Berechnung der Konzentration von NH,4CI

n m
c=— n=—
\ M
n=—239 4 01mol
53,5g/mol
e 0,01mol 0.2 mol
0,051 I

3. Berechnung des pH-Wertes

1
pH= 5 (PK, -lgc,) pKs =9,25

pH =%(9,25 ~1g0,2)

pH =%(9,25 +0,7)=4,975

Losung b:
1. Es handelt sich um das Salz eines amphoteren
Anions.

2. pH= pks; +pks;
2
HyPO, ——H, PO, T)HPO?;‘

pKs2 =2,12 pKsq =720
(Angaben fiir 22 °C)

7,2+2,12

H
P 2

= 4,66

Kapitel Sdure - Base - Titrationen, s.S. 63

a) Starke Sdure - Starke Base

z.B. HCl und NaOH

am AP (Aquivalenzpunkt) liegen vor: CI-, Na*, H,0

b) Schwache Sdure - Starke Base

z.B. CH3COOH und NaOH

am AP liegen vor: Na* sowie CH;COO~ und H,0, die
z.T. weiter reagieren.

CH3COO™ + Hy0 === CH5COOH + OH"

c) Starke Sdure - Schwache Base

z.B. HCl und NH3

am AP liegen formal vor: NH," und CI-

Da es sich um eine wassrige Losung handelt, reagiert
NH." z.T. weiter:

NH4" + HO === NHs + H30"



Kapitel Puffer, s.S. 66
Loésung a:
1. Berechnung der Stoffmengen

mol

CH; COOH: n:c-v:0,01T-0,1|:0,001m0[

mol

NaOH: n=cv= O,1T-0,OOS | =0,0005mol

Essigsdure liegt im Uberschuss vor.
2. Aufstellen der Reaktionsgleichung

0,001 mol CH3COOH +0,0005 mol NaOH

— 0,0005 mol Na* +0,0005 mol CH3COO~
+0,0005 mol H,0 +0,0005 mol CH3COOH

Es hat nur die Halfte der Essigsdure reagiert. Es
entstand ein Puffersystem:

CH3COOH |/ CH5CO0~

3. Berechnung mit der Henderson-Hasselbalch-Glei-
chung

n
pH=pK_ +lg—2-=4,75-1Ig 0.0005
n

=4,75
A 0,0005

Der pH-Wert betrdgt 4,75.
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Losung b:

1. Berechnung der Stoffmengen
CH; COOH: n:c~V:0,O1mTOI~O,1|:0,001mo|
NaOH: mol

n:C~V:O,OZT'0,05|:0,001m0|

Es liegen dquivalente Stoffmengen vor, der Aqui-
valenzpunkt wurde erreicht, an dem also formal
nur NaCH5COO und H,0 vorliegt.

2. Berechnung des pH-Wertes am AP
Das Salz NaCH3COO reagiert alkalisch!
Es liegen 0,001 mol dieses Salzes in 150 ml Losung
vor.

cn_ 0,001mol 20’0067m_ol
\' 0,151 |

pKB = 9,25

PH=14-2(pK; ~Igc)
pKg (CH5C00")
pH=14 —%(9,25 ~1g0,0067) = 14 —%(9,25 +2,17)

=14-5,71=8,29
Der pH-Wert betrdgt 8,29.

Kapitel cis-trans-Isomerie, s.S. 104

Cyclohexan-1,3-diol

Ho"m
OH HO
OH
da,a ee

OH
a, e
cis-lsomer trans
Cyclohexan-1,4-diol
OH
HO
OH
OH OH
a,a ee a, e

trans-lsomer cis

OH HO

HO OH
OH
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Kapitel Amine, s.S.143
1. Aufstellen der Reaktionsgleichung

Ny, = =
N2 Vu  22,41/mol

4. Wegen des Gesetzes der konstanten Proportionen

H H
| |
H—C—COOH + HNO2 * N, + H;0 + H—C— COOH M ? i
N
NH, OH ;N\ [ >=o
. o7 N N
2. Berechnen der Stoffmenge von Stickstoff: Jl H
Vy, 11211071
==t = 20510 *mol OH

N&

(o) N
| |

miissen auch 0,5 - 10 mol Glycin vorgelegen -
haben (vollstandige Umsetzung vorausgesetzt).

Berechnung der Masse Glycin: OH »ic
MgGlycin = Nalycin * Malycin -~ Malycin: 75 g/mol NZ SN

| =0
HOkN fl\l
H

=0,5- 1072 mol - 75 g/mol

H H

jgel

sp

Tautomere Formen der Harnsdure

|

|

Mgiyein =37,5 - 1073 g =37,5mg
5. Berechnung des Massenanteils

mges =1 g l‘nGlycin =37v5 ° 10_3 g

m
W(,|y(,n - Glycin _ 0,0375 _ 0'0375
ges

Der Massenanteil Glycin betrdgt 0,0375 oder

3,75%.
Kapitel Bindungsverhiltnisse am Kohlenstoff-
atom, s.S. 92

sp? sp? sp? sp? sp sp sp?  sp?  sp sp?

b4 do I !
H,C=C—C H3C—C=C—CH=CH—CH; 3

[ \ 5p* —- - 5P

H\"N
OJ\ITI

Kapitel Die Heterocyclen, s.S. 160

o]

H

OH

N
[ Y—on
N

|
H

|

|



Kapitel Einleitung und Nomenklatur organi-
scher Verbindungen, s.S. 100

Im Diphosphat ist die mittlere Bindung eine Anhy-
drid-, die beiden duReren sind eine Esterbindung.

Nicotinsdureamid (Grundkérper Pyridin)

CONH,

Diphosphat

N-glycosidische Bindung

D-Ribose (Grundkérper Furan)

6.2 Wichtige Zahlen und Formeln

6.2.1 Angabe von Zahlenwerten als Zehner-
potenzen

Zahlenwerte konnen immer als Dezimalzahlen ange-

geben werden:

a) 2,38 m

b) 0,00000000000012 m

€) 300000000 m.

Durch die vielen Nullen werden die Angaben uniiber-

sichtlich. Es ist deshalb ratsam, mit Zehnerpotenzen

zu arbeiten. Wir stellen die Zahl also als Produkt aus

einer {ibersichtlichen Zahl und einer Potenz von 10

(wiederholte Multiplikation oder Division von 10)

dar.

1000 =10-10-10 =103
100 =10-10 =102
10 =10 =10!
01 =1/10 =101
001 =1/10-1/10 =107
0,001 =1/10-1/10-1/10 =103

Nun kénnen wir (b) und (c) vereinfachen.
(b)1,2-103 m
(c)3-108m

—\CH£03 FI‘@‘I’CHZ o
S OH OH

b o
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AuRerdem erkennt man alkoholische Hydroxygrup-
pen (rot), eine Aminogruppe (grau) und eine Sdure-
amidgruppe (grau hinterlegt).

Adenin (Grundkdrper Purin)

N

N-glycosidische Bindung

OH OH
D-Ribose (Grundkdrper Furan)

6.2.2 Einheiten und ihre Vielfachen

Zahlen mit Einheiten konnen vereinfacht werden,
indem man folgende Vorsdtze bei den Einheiten ver-
wendet:

Fiir (c) kénnen wir also 3 - 10° km schreiben.

[Tabelie 1

Einheiten und ihre Vielfachen

Vorsatz Kurzzeichen Faktor, mit dem die
Einheit multipliziert
werden kann

Exa E 10"8

Peta P 10"°

Tera T 10"

Giga G 10°

Mega M 108

Kilo k 10°

Hekto h 10°

Deka da 10

Dezi d 107"

Zenti c 1072

Milli m 1073

Mikro n 107°

Nano n 107°

Pico P 10712

Femto f 107"

Atto a 10718

203
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6.2.3 Naturkonstanten und BasisgréRen

[Tabelle 2

Naturkonstanten

Bezeichnung

Formelzeichen

Betrag

Elementarladung
Ruhemasse des Elektrons
Ruhemasse des Protons
Ruhemasse des Neutrons
atomare Masseneinheit
Avogadro-Konstante
Faraday-Konstante
universelle Gaskonstante
absoluter Nullpunkt
Normdruck

Pn

1,60219 - 10" A - s
0,91095 - 10 kg
1,67265 - 10% kg
1,67495 - 10?7 kg
1,66057 - 10727 kg
6,02204 - 102

9,64853 - 10* A - s - mol’
8,3145) - K" - mol’!

0 K; -273,15°C
101325Pa; 1,01325 bar

Die benutzten Einheiten miissen in Ubereinstim-
mung mit dem Internationalen Einheitensystem (SI)

stehen.

[abelle 3

Folgende BasisgroRen und Basiseinheiten sind in der
Medizin wichtig:

BasisgroRen und Basiseinheiten

BasisgroRRe Basiseinheit Einheitenzeichen Definition

Lange Meter m Das Meter ist die Lange der Strecke, die Licht im Vakuum
wahrend der Dauer von 1/299792458 Sekunden durchlauft.

Masse Kilogramm kg Das Kilogramm ist die Masse des internationalen Kilo-
grammprototyps.

Stoffmenge Mol mol Das Mol ist die Stoffmenge eines Systems, das aus ebenso
vielen Einzelteilchen besteht, wie Atome in 0,012 kg des
Kohlenstoffnuklids '2C enthalten sind.

Temperatur Kelvin K Das Kelvin ist der 273,16. Teil der thermodynamischen
Temperatur des Tripelpunktes von Wasser.

Zeit Sekunde s Die Sekunde ist die Dauer von 9192631770 Perioden der

Strahlung, die dem Ubergang zwischen den beiden Hyper-
feinstrukturniveaus des Grundzustands des Atoms Caesium
133 entspricht.

6.2.4 Beispiele fiir abgeleitete SI-Einheiten

[Tabelle 4

Abgeleitete SI-Einheiten

GroRe Formelzeichen Name der Einheit Einheitenzeichen Beziehungen zwischen den
Einheiten
Kraft F N .
ra ewton N N ]kgzm
s
Geschwindigkeit v Meter je Sekunde oder m/s km 1 m
Kilometer je Stunde km/h 1? “36s
Energie EW Joule J ”:1N'm:1kg-zmz
s
Newtonmeter Nm 1]=1W s
Fliche A Quadratmeter m? 1TmZ2=1m-1m
Hektar ha 1ha=10*m*
Volumen Y Kubikmeter m’ 1Tm’=Tm-1m-1m
Liter | 11=0,001 m*=1dm?
Druck Pascal Pa
! P A 1N g ke

m m-s



6 Anhang Wichtige Zahlen und Formeln

[ Tabelle 5 |
Umrechnung von Energieeinheiten (unter Beriicksichtigung SI-fremder Einheiten)
] kw - h cal eV
1) 1 2,7778 - 1077 0,23885 6,2414 - 10'®
1kw - h 3,6 - 10° 1 8,5985 - 10° 2,2471 - 10%°
1cal 4,1868 1,1630 - 10°® 1 2,6131-10"°
1eV 1,6022 - 107" 4,4502 - 10°2° 3,8268 - 10°%° 1
[ Tabelle 6 |
Umrechnung von Druckeinheiten (unter Beriicksichtigung SI-fremder Einheiten)
Pa bar atm Torr
1Pa 1 1-107° 9,86923 - 10°° 7,50064 - 1073
1 bar 1-10° 1 0,986923 750,064
1 atm 1,01325 - 10° 1,01325 1 760
1 Torr 133,322 1,33322 - 1073 1,31579 - 1073 1

6.2.5 Rechnen mit Potenzen und Logarithmen

.
! Heute wird fast alles mit dem Taschenrechner
gerechnet. Dabei besteht die Gefahr, dass die
Eingabe und damit das Ergebnis fehlerhaft
sein konnen. Bitte priifen Sie daher immer mit
einer Uberschlagsrechnung, ob Ihr Ergebnis

tiberhaupt richtig sein kann.

Da wir im Kapitel {iber Gleichgewichte (s.S.37) mit
Zehnerpotenzen und Logarithmen arbeiten, sollen
hier die wichtigsten Regeln zusammengefasst wer-
den.

Addieren bzw. Subtrahieren von Zahlen in Zehner-
potenzangabe

Addition und Subtraktion ist nur bei gleichen Zeh-
nerpotenzen moglich:
z.B:a-10>°+b-103=(a+b)- 10°

Wenn die Zehnerpotenzen nicht {ibereinstimmen,
miissen Sie diese entsprechend umwandeln:
a-10°+b-10°=a-10-10*+b-10>=(10-a+b)- 10?

Multiplikation von Zahlen in Zehnerpotenzen
Die Exponenten werden addiert.
a-10®>-b-10°=a-b-10°*+5=a-b.10®

Division von Zahlen in Zehnerpotenzen
Die Exponenten werden subtrahiert.

a10° a 53 a9
T 203 =20
b-10° b b
Logarithmen

Jede Zahl a >0 kann man in einer beliebigen Potenz-
schreibweise darstellen:

a=b

b ist die Basis und c der Logarithmus von a. Fiir ¢
schreibt man:

c=logya

Uns interessiert vor allem das dekadische System mit
10 als Basis.

a =100

100 =10%

2 =log,0 100=1g 100

Es ist also ohne Taschenrechner sofort méglich, den
dekadischen Logarithmus von 0,01 anzugeben. Sie
geben diese Zahl als Zehnerpotenz an:

0,01=1072

Der Exponent (-2) ist der Logarithmus von 0,01 zur
Basis 10!

Uns wird aber auch der natiirliche Logarithmus be-
gegnen. In diesem System ist die Zahl e (=2,718...)
die Basis, deren Potenz e* zum Beschreiben natiir-
licher Vorgidnge (Anwachsen eines Waldbestandes
oder der Bevdlkerungszahl der Erde) geeignet ist.




206 Wichtige Zahlen und Formeln 6 Anhang

a =100

100 - e4,605

4,605 =log. 100=1In 100

Der dekadische und der natiirliche Logarithmus las-
sen sich leicht ineinander umwandeln:
Inx=2,302-1g x

lgx=0434-Inx

Fiir das Rechnen mit Logarithmen gelten folgende
Regeln, die hier fiir die dekadischen dargestellt wer-
den:

Addition von Logarithmen:

Subtraktion von Logarithmen

a
Iga-Igb=Ig—
ga-lg Qb

Potenzieren und Wurzelziehen:
Iga"=n-Iga

Ingézlg_a
n

Beachten Sie folgende Grenzfille:
Ig1 =In1=0

10° =1

Igl0=Ine=1

Iga+lgb=Ig(a -

b)

6.2.6 Sdure- und Basenkonstanten

[ Tabelle 7.
Sdure- und Basenkonstante bei 22 °C
Saurestdrke Ks in mol - I? pKs Formel der Saure Formel der korrespon-  pKg Kg in mol - I"! Basenstirke
dierenden Base
extrem stark ~ 1,1-10""  -11 HI r 25 1,0-10%  extrem
schwach

1,1-10" -10 HCIO, Clo4- 24 1,010
1,0 -10° -9 HBr Br- 23 1,0-10%
1,0 - 107 -7 HCl cl- 21 1,0-102
1,0 -10° -3 H,S04 HSO4- 17 1,0-10"
55,5 -1,74  H;0" H,0 1574 1,8-107°
2,1-10" -1,32 HNO; NO;~ 1532 4,8-107°

sehr stark 561072 1,25 HOOC-COOH HOOC-COO" 12,75 1,77 -10"%  sehr schwach
1,5-107? 1,81 H,S05 HSO5" 12,19  6,5-10"
1,2-107? 1,92 HSO4 504> 12,08 83-10"
7,510 2,12 HsPO, H,PO, 11,88  1,3-107"2
6,010 2,22 [Fe(H0)6]** [Fe(OH)(H,0)s]** 11,78 1,7-107"?

schwach 7,2-10% 3,14 HF F 10,86 1,4-10""  schwach
1,8-10 3,75 HCOOH HCOO 10,25 56-10"
2,6 -107° 4,58 CeHsNH5" CeHsNH; 9,42 3,8-107°
1,8-10° 4,75 CH3COOH CH;COO 9,25 56107
1,4-107 4,85 [Al(H,0)6]** [AI(OH)(H,0)s]** 9,15 7,010
3,0-107 6,52 H,CO; HCO5 7,48 3,3-10°®
1,2-107 6,92 H,S HS 7,08 8,3-10°®
9,110 7,04 HSO5" S05% 6,96 1,1-107
6,2-10°8 7,20 H,PO, HPO,> 6,80 1,6-107
56-10"0 9,25 NH,* NH; 4,75 1,8-107°
4,0-10"° 9,40 HCN CN 4,60 2,5-107°
1,3-10"° 9,89 CgHsOH CeHsO 4,11 7.8-107
40-10" 10,40 HCO5 COs* 3,60 2,5-10%

sehr schwach ~ 4,4-10"% 12,36 HPO,* PO, 1,64 2,3-107 sehr stark
1,0-10" 13,00 HS S* 1,00 1,010

extrem schwach 1,8-10'® 1574  H,0 OH" -1,74 555 extrem stark
1,0-102 23 NH; NH," -9 1,0-10°
1,0-10%* 24 OH o* -10 1,0-107°




6.3 Geschichte im Uberblick

Chemie und Medizin - ein historischer Abriss
,Ich betrachte das Krankenhaus nur als die Vorhalle
der wissenschaftlichen Medizin, es ist ihr erstes Be-
obachtungsfeld, in das der Arzt eintreten muss, aber
das Laboratorium ist das wahre Heiligtum der medi-
zinischen Wissenschaft.“

Claude Bernard

Diese Worte provozierten schon 1865, als sie von
Bernard formuliert wurden, zahlreiche Diskussionen
dartiber, in welchem Verhaltnis Medizin und Chemie
stehen, welche Bedeutung Laborversuche haben.
Chemische Vorgdnge werden schon seit der Urzeit
beherrscht, sie konnten aber nicht erkldrt werden,
sondern wurden philosophisch oder mythologisch
gedeutet. Vorstellungen iiber den atomaren Aufbau
der Materie, iiber Wasser, Luft, Feuer und Erde als
Elemente und iiber Stoffumwandlungen findet man
schon bei den griechischen Naturphilosophen wie
Demokritos, Leukippos oder Aristoteles. Auch die
pharmazeutische Wirkung von Pflanzen war be-
kannt. So beschrieb Hippokrates schon 400 v.Chr.
den Saft der Weidenrinde als Mittel gegen Schmer-
zen. Dass es sich dabei um den Wirkstoff Salicylsaure
handelt, wusste er genauso wenig, wie er den Wirk-
mechanismus nicht erkldren konnte. Neben pflanz-
lichen und tierischen Stoffen benutzte dieser antike
Arzt aber auch Schwefel, Natron, Kalk, Alaun oder
Verbindungen der Metalle Blei, Eisen und Kupfer.
Kupfervitriol, also eine Kupfersulfatlosung, war als
Brechmittel bekannt, Alaunlésungen wurden fiir
Umschldge und zum Gurgeln genutzt.

Den Alchemisten, die nicht nur auf der Suche nach
dem Stein der Weisen waren, sondern dabei selbst
einen hoheren Seinszustand erreichen wollten, ver-
danken wir sowohl Verfahren zur Herstellung von
Mineralsduren als auch verbesserte Destillationsver-
fahren und Analysentechniken zur Reinheitspriifung
von Metallen.

Im 16. Jahrhundert kam durch Paracelsus der Anstof3,
mineralische, insbesondere metallische Verbindun-
gen vermehrt in den Arzneischatz aufzunehmen.
Die Herstellung und therapeutische Anwendung die-
ser chemischen Verbindungen war Gegenstand der

6 Anhang Geschichte im Uberblick

latrochemie (iatros gr. Arzt), der Chemie in der Hand
des Arztes.

Das langlebigste aller iatrochemischen Arzneimittel
ist {ibrigens das Glaubersalz (Na,S0,), das ,,sal mira-
bile“, dem man eine universelle Heilwirkung zuord-
nete. Spdter wurde dem Salz nur noch eine laxie-
rende Wirkung zugestanden, die man heute bei
Na,SO4-haltigen Mineralwdssern immer noch
schatzt.

Zu Beginn des 17.]Jahrhunderts wurde in Marburg der
fiir Deutschland erste Lehrstuhl fiir latrochemie ge-
schaffen. Der Inhaber, Johannes Hartmann, bildete in
seinem ,,Laboratorium chymicum publicum* Medi-
zinstudenten vieler Nationen aus und gab der latro-
chemie innovative Impulse. Das ,Laboratorium
chymicum® war fiir den Mediziner so selbstverstiand-
lich wie der ,,Hortus medicus* oder das ,,Theatrum
anatomicum?®. Im 18. Jahrhundert nahm das wechsel-
seitige Interesse an Chemie bzw. Medizin ab, obwohl
gerade zu dieser Zeit - dank so manchem Medizin-
studenten, denn Chemiestudenten findet man in den
Matrikelbiichern gewdhnlich erst im 19. Jahrhundert
- in der Chemie ungeheure Fortschritte zu verzeich-
nen waren. Der Sauerstoff wurde von Scheele und
Priestley entdeckt, der Verbrennungsvorgang konnte
von Lavoisier erkldrt werden, quantitatives Vorgehen
wurde selbstverstdndlich.

Lavoisier, Berzelius und viele andere Gelehrte began-
nen, sich mit der Untersuchung organischer, speziell
tierischer Materialien zu beschadftigen. Sie entwickel-
ten neue analytische Methoden, die organische Ele-
mentaranalyse brachte Liebig zur Vollendung.

Von der Chemie erhofften sich die Mediziner sowohl
Wege zur Gewinnung von Arzneimitteln, aber auch
Unterstiitzung in der Diagnostik und eine Basis fiir
ihre theoretischen Konzepte.

Parallel dazu dnderte sich die Ausbildung in der Me-
dizin. Der medizinische Unterricht wurde zuneh-
mend an das Krankenbett verlagert, es erfolgte eine
sorgfdltige Beobachtung des Kranken und seiner
Symptome. In dieser Situation entstand ein vollig
neuer Typ von Labor, das klinische Labor, das der
Krankenversorgung und der klinischen Lehre dienen
sollte. Weder die klinischen noch die reinen For-
schungslaboratorien konnten aber die in sie gesetz-
ten Hoffnungen erfiillen, da z.B. die Chemie der Na-
turstoffe noch nicht ausreichend erforscht war und

207
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biochemische und physiologische Kenntnisse fehl-
ten.

Diese Situation dnderte sich zu Beginn des 20.]Jahr-
hunderts schlagartig. Es lagen nun nicht nur die nd-
tigen Kenntnisse iiber Kohlenhydrate, Purine und
Proteine vor, auch Hormone und Vitamine wurden
isoliert, Enzyme untersucht. Das Prinzip der Nerven-
leitung als Freisetzung chemischer Stoffe und die
DNA als Trdgerin der Erbinformationen wurden er-
kannt. Der Kohlenhydrat-, Protein- und Fettstoff-
wechsel konnte weitgehend erkldrt werden. Parallel
dazu kam es zu grof3en Fortschritten bei der Bereit-
stellung synthetischer Arzneimittel. Fast alle Firmen

der chemisch-pharmazeutischen Industrie griinde-
ten eigene chemotherapeutische Forschungsinsti-
tute.

Mediziner, Chemiker, Biologen und Physiker arbeiten
heute Hand in Hand, gemeinsam gelang es, den ge-
netischen Code des Menschen aufzukldren und da-
mit ,,Mensch* auf molekularer Ebene zu verstehen.
Mit dieser Information jedoch human umzugehen,
liegt in der Verantwortung eines jeden.

Die folgende Tabelle fasst einige der Gelehrten zu-
sammen, deren Erkenntnisse in das chemische Wis-
sen eingeflossen sind, das Ihnen in diesem Buch ver-
mittelt werden sollte.
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Name Geb.datum Sterbedatum Studium und einige wichtige Leistungen
Vorname und -ort und -ort
Arrhenius, Svante  19.02.1859 02.10.1927 Studium der Naturwissenschaften, umfassende Formulierung der
August Vik bei Uppsala Stockholm Dissoziationstheorie, exakte Bestimmung der Neutralisationswédrme,
Untersuchung der Reaktionsgeschwindigkeit bei der Rohrzuckerin-
version, Nobelpreis 1903 (Chemie)
Avogadro (Conte  09.08.1776 09.07.1856 Jurastudium, autodidaktische Aneignung der Naturwissenschaften,
de Quaregna), Turin Turin Feststellung, dass alle Gase in einem definierten Volumen die gleiche
Amadeo Anzahl Molekiile enthalten, wenn Druck und Temperatur gleich
sind; Hypothese, dass die kleinsten Teilchen der Gase Chlor,
Wasserstoff und Stickstoff zweiatomige Molekiile sind
Baeyer, von Adolf  31.10.1835 20.08.1917 Studium der Mathematik, der Physik und der Chemie, Konstitu-
Berlin Starnberg tionsaufklarung und Synthese des Indigo, Untersuchung der Stabilitdt
von Ringsystemen, Engagement fiir die Verbesserung der Ausbildung
fiir Chemiker, Nobelpreis 1905 (Chemie)
Becquerel, Henri  15.12.1852 25.08.1908 Studium der Physik, Untersuchungen zum Verhalten von Gasen und
Paris Le Croisic Dampfen im Magnetfeld, zur Lichtabsorption in Kristallen, zur
Einwirkung phosphoreszierender und lumineszierender Substanzen
auf Fotoplatten, Nobelpreis 1903 (Physik)
Beer, August 31.07.1825 18.11.1863 Studium der Mathematik und der Naturwissenschaften, Zusam-
Trier Bonn menfassung der Theorie tber das Licht, Untersuchungen zu
Brechungsindizes wassriger Salzlosungen
Bernard, Claude  12.07.1813 10.02.1878 Apothekerlehrling, Schriftsteller, Medizinstudium, Begriindung der
St. Julien (Rhéne)  Paris Physiologie als selbstandige Wissenschaft, Untersuchung der che-
mischen Vorgange bei der Verdauung, Isolation von Glycogen,
Untersuchung der alkoholischen Garung, Studien iiber den Blut-
kreislauf
Berthelot, Pierre  25.10.1827 18.03.1907 Studium der Medizin und der Chemie, Arbeit auf dem Gebiet der
Paris Paris Zucker, Terpene und Glyceride, erstmals Durchfiihrung einer
Fettsynthese, Pragung der Namen Acetylen fiir Ethin, Entdeckung
des Enzym Invertin
Berzelius, J6ns 20.08.1779 07.08.1848 Studium der Medizin und Chemie, Aufstellung einer Tabelle der
Jacob Véversunda Stockholm Atom- und Verbindungsmassen, hervorragende analytische Fahig-
keiten, Verbesserung der Laboratoriumstechnik (Ltrohrprobe,
Reagenzgldser, Spritzflaschen, Bechergldser etc.), Entwicklung der
chemischen Zeichensprache, Isolation von Fleisch-Milchsaure,
Casein, Starke, Aconitsaure, Brenztraubensaure, Ausbildung vieler
auslandischer Chemiker
Biot, Jean-Baptiste 21.04.1774 03.02.1862 Naturwissenschaftliche Ausbildung, Beobachtung der optischen
Paris Paris Aktivitdt der Glucose u. a. organischer Stoffe, Entwicklung eines
Polarimeters
Boerhaave, 31.12.1668 23.09.1738 Studium der Naturphilosophie und der Medizin, bedeutendster
Hermann Voorhout Leiden Kliniker und medizinischer Lehrer seiner Zeit, fiihrte den klinischen
Unterricht ein, Isolation von Harnstoff aus Harn
Bohr, Niels 07.10.1885 18.12.1962 Studium der Physik und Mathematik, aber auch der Astronomie und
Kopenhagen Kopenhagen Chemie, Weiterentwicklung des Atommodells, theoretische Erkla-
rung des PSE, Nobelpreis 1922 (Physik)
Boltzmann, Ludwig 20.02.1844 05.09. 1906 Physikstudium, wesentliche Beitrage zur kinetischen Gastheorie,
Erhard Wien Duino bei Triest Entdeckung des Zusammenhangs zwischen Entropie und Wahr-
scheinlichkeit
Boyle, Sir Robert 25.01.1627 30.12.1691 Studium der Rechtswissenschaften, der Philosophie und der Mathe-
Lismore Castle London matik, Definition der Elemente als einfache ungemischte Koérper, in
(Irland) die zusammengesetzte Korper zerlegt werden kénnen, Vertreter
einer atomistischen Korpuskulartheorie, Anwendung von Pflanzen-
farbstoffen als Indikatoren, Bestimmung der Neutralisationswdrme,
Beobachtung der Anomalie des Wassers
Braun, Karl 06.06. 1850 20.04.1918 Physikstudium, Untersuchungen zum thermodynamischen Gleich-
Ferdinand Fulda New York gewicht, Erfindung einer Elektronenstrahlréhre und der drahtlosen
Telegrafie, Nobelpreis 1909 (Physik)
Broglie, Prinz Louis 15.08.1892 19.03.1987 Studium der Geschichte und Physik, Arbeiten zur Theorie der
Victor de Dieppe Louveciennes Materiewellen, Nobelpreis 1929 (Physik)

(bei Paris)
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Name Geb.datum Sterbedatum Studium und einige wichtige Leistungen
Vorname und -ort und -ort
Brensted, Johannes 22.02.1879 17.12.1947 Studium des Chemie-Ingenieurwesens und der Chemie, Messungen
Nicolaus Varde Kopenhagen der EMK galvanischer Zellen, experimentelle Bestimmung von
Aktivitdtskoeffizienten, Definition der Sduren als Protonendonatoren
und der Basen als Protonenakzeptoren
Bunsen, Robert 31.03.1811 16.08.1899 Studium der Chemie, der Mineralogie, der Physik und der Mathe-
Wilhelm Gottingen Heidelberg matik, Entwicklung gasanalytischer Methoden und Apparate (Bun-
senbrenner), Entwicklung der lodometrie, Verbesserung der
Spektralanalyse
Butenandt, Adolf ~ 24.03.1903 18.01.1995 Studium der Naturwissenschaften, Untersuchung von Steroidhor-
Bremerhaven Minchen monen (Isolation von Ostron, Androsteron, Progesteron, Testosteron
und Konstitutionsaufklarung), Untersuchungen zum Ab- und Umbau
des Tryptophans bei Insekten, Nobelpreis 1939 (Chemie)
Butlerow, 25.08.1828 05.08.1886 Studium der Chemie, Prdgung der Begriffe ,,Struktur® und ,Struk-
Alexander M. Tschistopol Butlerowka turformel“, systematische Studien der Polymerisationsreaktionen,
Durchfiihrung von Zuckersynthesen, Beobachtung der Tautomerie
Cahn, Robert 09.06. 1899 15.09. 1981 Chemiestudium, Beitrdge zur Stereochemie, Tdtigkeit bei der Royal
Sidney Society of London
Cavendish, Henry  10.10.1731 24.02.1810 Universitdtsstudien ohne Abschluss, herausragende Leistungen auf
Nizza London dem Gebiet der Gase, Entdeckung von Wasserstoff und Kohlendioxid,
Nachweis, dass Wasser aus Wasserstoff und Sauerstoff entsteht,
Konstruktion genauer Thermometer, Arbeiten (ber die elektrische
Leitfahigkeit von Salzlosungen
Chevreul, 31.08.1786 09.04.1889 Chemiestudium, Begriinder der Fett- und Seifenchemie, syste-
Michel Eugéne Angers Paris matische Bearbeitung der Farbereichemie, Isolation von Cholesterin
aus Gallensteinen
Claisen, Ludwig 14.01.1851 05.01.1930 Studium der Naturwissenschaften, Beobachtung der Kondensation
Koln Godesberg CH-acider Verbindungen mit einem Ester, Beschaftigung mit
Tautomerieproblemen, Entwicklung der fraktionierten Destillation
unter vermindertem Druck
Crick, Francis H.C. 08.07.1916 Physikstudium, Entwicklung des Doppel-Helix-Modells der DNA,
Northampton Nobel-Preis 1962
Curie, Marie 07.11.1867 04.07.1934 Studium der Physik und Chemie, Untersuchungen zur Radioaktivitat,
Warschau Sancellemoz Nachweis von Polonium und Radium, Nobelpreis 1903 (Physik) und
1911 (Chemie)
Dalton, John 06.09. 1766 27.07.1844 Autodidakt, bereits mit 12 Jahren Tétigkeit als Lehrer, Untersuchun-
Eaglesfield Manchester gen zum Partialdruck und zur Loslichkeit von Gasen in Fliissigkeiten,
Aufstellung einer Atommassentabelle, Feststellung des Gesetzes der
multiplen Proportionen, Weiterentwicklung der Atomtheorie,
Einfiihrung einer neuen Symbolik, Entdeckung der Farbblindheit an
sich selbst
Daniell, John 12.03.1790 13.03.1845 Privatausbildung, Bearbeitung von Problemen der Kristallbildung und
Frederic London London ihrer Auflésung, Entwicklung eines Hygrometers zur Bestimmung der
Luftfeuchtigkeit, Erfindung des Zink-Kupfer-Elements
Davy, Sir Humphry 17.12.1778 29.05.1829 Lehre bei einem Chirurgen, Untersuchung der Einwirkung von Gasen
Penzance Genf auf den menschlichen Kérper, Entdeckung der berauschenden
(Cornwall) Wirkung des Lachgases, Begriinder der Elektrochemie, Arbeiten zur
Elektrolyse, Entdeckung von Kalium und Natrium, Wasserstoff ist der
charakteristische Bestandeteil einer Sdure
Demokritos aus um 460 v. Chr. um 371 v. Chr. Gilt neben Leukippos als Hauptvertreter der griechischen Atomistik,
Abdera Pragung des Begriffs ,atomos“, die Welt besteht aus Atomen, die
sich im leeren Raum stdndig bewegen
Débereiner, 13.12.1780 24.03.1849 Apothekerlehre, Errichtung der ersten Starkezuckerfabrik, Herstel-
Johann Wolfgang  Bug Jena lung von Farbstoffextrakten aus Pflanzen, Untersuchung katalytischer
Vorgdnge, Untersuchung der Oxidation von Ethanol, Ausarbeitung
der Triadenlehre als Vorldufer des PSE
Donnan, Frederick 06.09.1870 16.12.1956 Studium der Physik und Chemie, Arbeiten zur Kolloidchemie,
George Colombo Canterbury Messung des osmotischen Drucks, Trennung von lonen unter-
schiedlicher GroRBe an Membranen
Ehrlich, Paul 14.03.1854 20.08.1915 Medizinstudium, Verwendung synthetischer Farbstoffe zum Anférben
Strehlen Bad Homburg von Zellen und Geweben, Entwicklung von Salvarsan als

Chemotherapeutikum, Nobelpreis 1908 (Medizin)
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Erlenmeyer, Emil ~ 28.06.1825 22.01.1909 Medizin- und Chemiestudium, Postulat der Doppelbindung fiir Ethen
Wehen Aschaffenburg und der Dreifachbindung fir Ethin, Bildung des Begriff der
Wertigkeit, Beschaftigung mit der Frage, wie viel OH-Gruppen ein
C-Atom tragen kann, Erfindung des Erlenmeyer-Kolbens
Faraday, Michael 22.09.1791 25.08.1867 Einer der bedeutendsten Naturforscher aller Zeiten, Autodidakt,
Newington Butts Hampton Court Entdeckung des Elektromagnetismus, Isolation von Benzen und
Buten, Isomerie des Butens, Entdeckung der elektrolytischen
Grundgesetze, Erfindung des Elektromotors, Entwicklung von rost-
freiem Stahl
Fehling, 09.06.1812 01.07.1885 Studium der Naturwissenschaften, besonders der Chemie, Ent-
von Hermann Libeck Stuttgart wicklung analytischer Methoden fiir technische Zwecke (Bestim-
mung der Wasserhdrte, Zuckernachweis)
Fischer, 09.10.1852 15.07.1919 Chemiestudium, Arbeit Gber Purine und Zucker, spater Amino-
Emil Hermann Euskirchen Berlin saureforschung, Entwicklung von Veronal als Schlafmittel, Nobelpreis
1902 (Chemie)
Galenos, Claudius 129 um 199 Ausbildung in Mathematik, Philosophie und Medizin, Reprasentant
Pergamon Rom der antiken Medizin, Bestimmung der Dichte von Salzsole
Galvani, Luigi 09.09.1737 04.12.1798 Studium der Literatur, der Philosophie und der Medizin, Annahme
Bologna Bologna einer tierischen Elektrizitdt, vergleichende Untersuchungen zur
Anatomie
Geiger, Hans 30.09.1882 24.09.1945 Physikstudium, Versuche zur Ablenkung von a-Strahlen beim
Neustadt/Weinstr.  Potsdam Durchgang von Materie, Feststellung der Identitdt von Ordnungs-
und Kernladungszahl
Gerhardt, Charles 21.08.1816 19.08.1856 Chemiestudium, Beitrdge zur Klarung der Begriffe Atom und
Strasbourg Strasbourg Molekiil, Pragung des Begriffs ,homologe Reihe*, Entdeckung von
Phenol
Gibbs, Josiah W. 11.02.1839 28.04.1903 Mathematik- und Physikstudium, bedeutende Ergebnisse zur statis-
New Haven New Haven tischen Mechanik, Thermodynamik und chemischen
Gleichgewichtslehre
Glauber, 1604 10.03.1670 Apothekerlehre, Entdeckung zahlreicher Stoffklassen und einzelner
Johann Rudolph Karlstadt Amsterdam Stoffe, Ordnung der Metalle nach dem Grad ihrer Auflosbarkeit in
Mineralsduren, Gewinnung organischer Naturstoffe, breite Anwen-
dung chemischer Substanzen fiir medizinische Zwecke
Guldberg, 11.08.1836 14.01.1902 Naturwissenschaftliches Studium, Untersuchung von Problemen der
Cato Maximilian Kristiania Kristiania chemischen Affinitat, Entdeckung des Massenwirkungsgesetzes
Hartmann, 15.01.1568 17.12.1631 Studium der Mathematik, Inhaber des ersten Lehrstuhls fiir
Johannes Amberg Kassel latrochemie in Deutschland, Griindung eines chemischen Univer-
sitdtslaboratoriums
Hasselbalch, 1874 1962 Medizinstudium, Beschreibung einer geeigneten Methode, um den
Karl Albert Jutland Blut-pH mit einer Wasserstoffelektrode zu messen, spéter Landwirt,
Einfilhrung der Bestimmung des Boden-pH
Haworth, Sir Walter 19.03. 1883 18.03.1950 Chemiestudium, Forschungen zum Vitamin C, Konstitutionsbestim-

Norman
Heisenberg,

Werner Karl

Helmholtz, von
Hermann Ludwig

Henderson, Lau-
rence Joseph

Henry, Thomas

Henry, William

White Coppice

05.12.1901
Wiirzburg

31.08.1821
Potsdam

03.06.1878

Lynn
(Massachusetts)
28.09.1734
Wrexham (Wales)

12.12.1774
Manchester

Barnt Green
bei Birmingham
01.02.1976
Miinchen

08.09. 1894
Berlin

10.02.1942

Boston

18.06.1816
Manchester

02.09.1836
Pendlebury

mung von Kohlenhydraten, Ermittlung der Struktur von Cellulose
und Amylopektin, Nobelpreis 1937 (Chemie)

Mathematik- und Physikstudium, Begriindung der Quantenmecha-
nik, Formulierung der Unbestimmtheitsrelation

Studium der Medizin und Chirurgie, Begriindung des Gesetzes von
der Erhaltung der Energie, Beweis, dass Garung und Faulnis
chemische Vorgange sind, Versuche bei Stoffwechselvorgangen,
Untersuchungen zum Sehvorgang, Arbeiten (iber reversible Prozesse

Chemiestudium, eingehende Untersuchung der Sédure-Base- Gleich-
gewichte im Korper, Einfiihrung von Nomogrammen in die Bio-
chemie

Apothekerlehre, Untersuchung des Faulnisprozesses bei Fleisch,
Milch und Friichten, besonders das Stoppen durch Kohlendioxid,
Herstellung von Sodawasser durch Einleiten von CO, in Wasser

Medizinstudium, stellte fest, dass die Menge des in einer Fliissigkeit
gelosten Gases dem Druck des iiber der Flissigkeit befindlichen
Gases proportional ist, Identifizierung des Methans als Bestandteil
des Leuchtgases
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Hess, Hermann 07.08.1802 12.12.1850 Studium der Medizin und Chemie, Untersuchung der bei chemischen
Heinrich Genf St. Petersburg Reaktionen freiwerdenden Wéarmemengen

Hippokrates von ~ um 460 v. Chr. um 370 Einer der bedeutendsten Arzte der Antike, Beschreibung von 236
Kos Kos wahrscheinlich Pflanzendrogen und der Metalle Kupfer, Silber, Gold, Zinn, Blei und

Hoppe-Seyler, Felix

Hund, Friedrich

Ingold, Sir
Christopher Kelk

Joule, James
Prescott

Jungius, Joachim

Kekulé von Strado-
nitz, August

Kirchhoff,
Gustav Robert

Kjeldahl,
Johann Gustav

Knoevenagel, Emil

Kossel, Albrecht

Lambert, Johann
Heinrich

Lavoisier, Antoine
Laurent

Le Chatelier, Henry
Louis

Leukippos aus Milet
Lewis,

Gilbert Newton

Libavius, Andreas

26.12.1825
Freyburg
(Unstrut)

04.02.1896
Karlsruhe

28.10.1893
lIiford

24.12.1818
Salford

(bei Manchester)
22.10.1587
Libeck

07.09.1829
Darmstadt

12.03.1824
Kénigsberg

16.08. 1849
Jaegerspris
(Danemark)
18.06. 1865
Linden

(bei Hannover)
16.09. 1853
Rostock

26.08.1728
Milhausen (Elsass)

26.08.1743
Paris

08.10.1850
Paris

um 490 v. Chr.

23.10.1875
Weymouth
(Massachusetts)

um 1550
Halle

Larisa

10.08. 1895
Wasserburg
(Bodensee)

31.03.1997
Gottingen
08.12.1970
London

11.10.1889
Sale (bei London)

23.09.1657
Hamburg

13.07.1896
Bonn

17.10.1887
Berlin

18.07.1900
Tisvildeleje
(Danemark)
11.08.1921
Berlin

05.07.1927
Heidelberg

25.09.1777
Berlin

08.05.1794
Paris

17.09.1936
Miribel-les-chelles

um 420 v. Chr.

23.03.1946
Berkeley
(Kalifornien)
25.07.1616
Coburg

Eisen, Gesundheit ist die richtige Mischung der Kérperséfte: Blut,
Schleim, gelbe und schwarze Galle

Medizinstudium, belegte auch chemische und physiologische Vorle-
sungen, Einflihrung neuer physikalisch-chemischer Analysenmetho-
den bei der Untersuchung von Korperflissigkeiten, Untersuchungen
zum Sauerstofftransport im Blut

Mathematik-, Physik- und Geographiestudium, bedeutende Arbeiten
zum Atombau und zur Quantentheorie, Entwicklung der MO-Theorie

Chemiestudium, exzellenter Chemiker, Physiker und Mathematiker,
bearbeitete alle Teile der theoretischen Chemie, Pragung der Begriffe
Mesomerie, elektrophil, nucleophil, induktiver Effekt

Privatstudium der Chemie, Physik und Mathematik bei Dalton,
Untersuchung elektromagnetischer Kréfte, Bestimmung des me-
chanischen Warmedquivalents

Studium der Mathematik und der Logik, spater der Medizin,
Weiterentwicklung der Atomistik, Forderung nach Anwendung der
Waage bei chemischen Experimenten, Erkldrung der Rotfarbung
eines Eisenstabes beim Eintauchen in eine Kupfersulfatlosung

Architektur-, spater Chemiestudium, Formulierung der Vierwertig-
keit des Kohlenstoffatoms, Lehre von der direkten Kohlenstoff-
Kohlenstoff-Bindung, Entwicklung des Benzenmodells und der
Oszillationshypothese

Studium der Mathematik und Physik, entscheidender Anteil an der
Entdeckung der Grundgesetze der elektromagnetischen Strahlung,
Methode der Spektralanalyse als neues analytisches Verfahren,
Entdeckung von Caesium und Rubidium

Chemiestudium, Beschaftigung mit zuckerbildenden Enzymen, Ent-
wicklung einer neuen Methode zur Stickstoffbestimmung in organ-
ischen Substanzen

Chemiestudium, Untersuchung der Kondensation der Malonséure
mit Aldehyden oder Ketonen und andere Arbeiten auf anorgani-
schem, organischem und physiko-chemischem Gebiet

Medizinstudium, Untersuchung der Chemie des Zellkerns, Entde-
ckung von Adenin, Thymin, Cytosin, Uracil, Nobelpreis 1910
(Medizin)

Autodidakt, Mathematiker, Astronom, Philosoph, Vorstellungen vom
absoluten Nullpunkt, Entwicklung von Messmethoden fiir die
Lichtstérke und Lichtabsorption

Jurastudium, spéter intensive Beschdftigung mit Chemie, wissen-
schaftliche Aufkldrung des Verbrennungsvorgangs unter Benutzung
der Waage, Untersuchung des Atmungsvorgangs, wesentliche
Elemente der heutigen anorganischen Nomenklatur, neues Symbol-
system, Neudefinition von Element, Saure, Base, Salz

Studium der Chemie, Physik und des Ingenieurwesens, Formulierung
des Prinzips des kleinsten Zwangs, Erfindung eines Thermoelements,
Ermittlung der spezifischen Warme von Gasen

mit Demokrit Begriindung der spekulativen Atomtheorie

Chemie- und Okonomiestudium, Verbreitung der Thermodynamik in
Amerika, Arbeiten (ber die Valenztheorie, Untersuchung von Bin-
dungsenergien, Weiterentwicklung der Sdure-Base-Theorie

Studium der Philosophie und Medizin, in Form von Briefen an
beriihmte Arzte Behandlung praktischer Operationen wie Lésen,
Destillieren und Sublimieren, Forderung nach Einrichtung chemischer
Laboratorien, Beschaftigung mit der Darstellung von Mineralsduren
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Liebig, Freiherr von, 12.05.1803 18.04.1873 Chemiestudium ohne Abschluss, Einrichtung des chemischen Prak-
Justus Darmstadt Miinchen tikums als Erganzung zur Experimentalvorlesung, Lehrer vieler
beriihmter Chemiker, Weiterentwicklung der organischen Elemen-
taranalyse, Forcierung der Entwicklung der Agrikulturchemie, Ver-
such, eine naturwissenschaftliche Grundlage fir die Medizin zu
schaffen, Bearbeitung von praktischen Problemen (Fleischextrakt,
Herstellung von Backpulver und Sauglingsnahrung), wesentliche
Beitrdge zur Popularisierung der Chemie
Lomonossow, 19.11.1711 15.04.1765 Studium der Philosophie, Mathematik, Chemie und Mineralogie,
Michail Denisovka (bei St. Petersburg Tatigkeit auf vielen Gebieten der Kiinste und der Naturwissenschaf-
Wassiljewitsch Archangelsk) ten, durch Wagungen Beweis fiir die Erhaltung der Masse bei
chemischen Reaktionen, Beschaftigung mit der Ursache fiir Krankheit
London, 07.03.1900 30.03.1954 Studium der Philosophie, spater der theoretischen Physik, beschéf-
Fritz Wolfgang Breslau Durham tigte sich mit Spektroskopie und Quantenmechanik, quantenme-
chanische Deutung zwischenmolekularer Wechselwirkungen,
Mitbegriinder der VB-Theorie
Loschmidt, Joseph 15.03.1821 08.07.1895 Philologie- und Philosophiestudium, spater Naturwissenschaften,
Putschirn Wien Berechnung des Durchmessers von Molekiilen mit der kinetischen
(bei Karlsbad) Gastheorie, daraus Schitzung der Anzahl der Molekdile je Milliliter
eines Gases, Vermutungen zu Doppel- und Dreifachbindungen und
zur Struktur des Benzens
Markownikow, 10.12.1838 29.01.1904 Studium der Staatswissenschaften, spater der Chemie, Untersuchung
Wladimir W. Tschjernoretschje  Moskau der Addition von Halogenwasserstoffen an unsymmetrische Alkene,
wesentliche Arbeiten zur Chemie des Erddls, Entdeckung von
Naphthenen im Erdol
Mendelejew, Dmitri 08.02. 1834 02.02.1907 Chemiestudium, Entwicklung des Periodischen Systems der Ele-
Iwanowitsch Tobolsk St. Petersburg mente, weitreichende Schlussfolgerungen fiir bis dahin unbekannte
Elemente, Untersuchung des Erdols
Menten, 20.03.1879 02.07.1960 Medizinstudium, Konzepte zur Beschreibung biologischer Reaktio-
Maud Leonora Port Lambton Ontario nen, Untersuchungen zu Blutzucker und Hamoglobin, studierte
auRerdem Sprachen, Musik und Kunst
Meyer, Julius 19.08.1830 12.04.1895 Medizinstudium, spéter der mathematischen Physik, Untersuchun-
Lothar Varel (Oldenburg)  Tiibingen gen der Gase des Blutes und zur Einwirkung von Kohlenmonoxid auf
Blut, Entwicklung des kurzperiodischen Systems der Elemente,
Neuberechnung von Atommassen, Ermittlung von physikalisch-
chemischen Konstanten
Michaelis, Leonor  16.01.1875 09.10.1949 Medizin- und Chemiestudium, Arbeiten zu Redoxreaktionen in
Berlin New York lebenden Systemen und zu enzymkatalysierten Reaktionen
Mitscherlich, 07.01.1794 28.08.1863 Philologie-, spater Medizinstudium, fand mit Liebig die Formel fiir
Eilhard Neuende Schonberg (Berlin) Milchsaure, konnte die Zusammensetzung von lodoform, Harnsaure
und Hippursdure kldren, Untersuchungen zur Inversion des Rohr-
zuckers und der optischen Inaktivitdt der Traubensdure
Mobhr, Karl Friedrich 04.11.1806 28.09.1879 Studium der Botanik, Chemie, Physik und Mineralogie, wichtige
Koblenz Bonn Arbeiten auf dem Gebiet der analytischen Chemie, Ausbau der
MaRanalyse, Konstruktion verschiedener Laborgerdte
Mulder, 27.12.1802 18.04.1880 Medizinstudium, Entwicklung der Proteintheorie, nach der die im
Gerardus Johannes Utrecht Bennekom Tierreich entstehenden eiweiRartigen Stoffe auf dieselbe Ausgangs-
(Niederlande) substanz (Protein) zuriickgefiihrt und in Pflanzen synthetisiert
werden kénnen.
Nernst, 25.06. 1864 18.11.1941 Physikstudium, Arbeit an der Dissoziationstheorie, Kldrung von
Walter Hermann  Briesen Ober-Zibelle Vorgdngen an galvanischen Zellen und zum Verteilungsgleichgewicht
(WestpreuRen) (Oberlausitz) eines Stoffes in zwei nicht miteinander mischbaren Lésungsmitteln,
Berechnung von Gleichgewichtslagen bei Reaktionen von Gasen
Newman, Melvin  10.03.1908 30.05.1993 Chemie- und Mathematikstudium, Untersuchung sterischer Effekte

Spencer

Newton, Isaac

Ostwald Wilhelm

New York, City

25.12.1642
Woolsthorpe
(Lincolnshire)
02.09.1853
Riga

Columbus (Ohio)

21.03.1727
Kensington
(London)
04.04. 1932
GroRbothen
(Leipzig)

und von ,overcrowded“ Molekiilen, Arbeiten zu polycyclischen
Kohlenwasserstoffen

Studium der Sprachen, Geschichte, Optik und Mathematik, Ausar-
beitung der Korpuskulartheorie, der Gravitationstheorie, der Infini-
tesimalrechnung, Herstellung niedrig schmelzender Legierungen

Chemiestudium, Untersuchung von Elektrolytlésungen, Erkenntnis,
dass mehrprotonige Sauren stufenweise dissoziieren, Kinetik- und
Katalyseforschung, Nobelpreis 1909 (Chemie)
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Paracelsus, Ende 1493 24.09.1541 Unterricht in Chemie und Medizin, Studium an verschiedenen
Theophrastus Einsiedel Salzburg europdischen Universitdten, Begriindung der latrochemie, schuf die

(bei Ztrich) Voraussetzung dafiir, dass die Chemie zum Ausbildungsbestandteil
der Arzte und Apotheker wurde, Verwendung von Metallen und ihren
Verbindungen in der Medizin

Pasteur, Louis 27.12.1822 28.09.1895 Chemiestudium, Arbeiten (iber optisch aktive Verbindungen,

Déle Villeneuve 'Etang  Begriindung der modernen Stereochemie, Feststellung, dass Garung
eine physiologische Funktion der Hefe ist, Ziichtung von Mikroben
der Milchsdure-, Buttersdure- und Essigsauregarung, Zuriickdran-
gung der anaeroben Garung durch Sauerstoffzutritt, auch durch
Erhitzen auf 45-65 °C kénnen Zersetzungsprozesse verlangsamt
werden

Pauli, Wolfgang 25.04.1900 15.12.1958 Physik- und Mathematikstudium, wesentliche Beitrdge zur Rela-

Wien Ziirich tivitatstheorie und zur Quantenmechanik

Pauling, Linus Carl 28.02.1901 19.08.1994 Studium der chemischen Verfahrenstechnik, theoretische Arbeiten

Portland (Oregon) Palo Alto zur Natur der chemischen Bindung, Untersuchungen zur Struktur von
Antikérpern und Proteinen, molekulare Grundlagen der Andsthesie,
Nobelpreis 1954 (Chemie), Friedensnobelpreis 1962

Pettenkofer, 03.12.1818 10.02.1901 Studium der Pharmazie und Medizin, zwischenzeitlich Schauspieler,
von Max Joseph Lichtenheim Miinchen spater Studium der Chemie, Versuche zur Ermittlung der mensch-
lichen Stoffbilanz mit einem Respirationsapparat, Untersuchung von
Problemen der Hygiene
Pfeffer, Wilhelm  09.03.1845 31.01.1920 Chemiestudium, Arbeiten auf dem Gebiet der Pflanzenphysiologie,
Grebenstein Leipzig Messung der bei den Vorgangen an den Zellwanden wirkenden
(Kassel) osmotischen Kréfte, Bau eines Osmometers
Pitzer, Kenneth 06.01.1914 26.12.1997 Chemiestudium, quantentheoretische und thermodynamische
Sanborn Pomona Berkeley Studien zur Struktur und zu den Eigenschaften von Molekilen

(Kalifornien)

Prelog, Vladimir ~ 23.07.1906 07.01.1998 Chemiestudium, bedeutende Arbeiten zur Stereochemie, tber

Zarajevo Zrich Alkaloide und Antibiotika, Nobelpreis 1975 (Chemie)

Priestley, Joseph 13.03.1733 06.02.1804 Studium der Theologie, der Philosophie und der Naturwissenschaf-

Richter,
Jeremias Benjamin

Rontgen, Wilhelm
Conrad

Rutherford, Lord
(Baron of Nelson),
Ernest

Sala, Angelus

Sanger, Frederick

Scheele, Carl
Wilhelm

Scherer von,
Johann Joseph

Schiff, Hugo

Fieldhead (Leeds)

10.03.1762
Hirschberg

27.03.1845
Lennep

30.08.1871
Brightwater
(Neuseeland)

1576
Vicenza (Venetien)

13.08.1918
Rendcomb
(Gloucestershire)
09.12.1742
Stralsund

13.03.1814
Aschaffenburg

26.04.1834
Frankfurt/Main

Northumberland
(Pennsylvania)

04.04.1807
Berlin

10.02.1923
Minchen

19.10.1937
Cambridge

02.10.1637
Glstrow

21.05.1786
Koping

17.02.1869
Wiirzburg

08.09.1915
Florenz

ten, Untersuchung verschiedener wasserloslicher Gase, Entwicklung
der pneumatischen Wanne, Entdeckung von Sauerstoff, Herstellung
von Chlorwasserstoff, Ammoniak, Kohlenmonoxid etc.

Studium der Philosophie und Mathematik, autodidaktische Ausbil-
dung in Chemie, Einfiihrung der Mathematik in die Chemie

Ausbildung zum Maschineningenieur, dann Physikstudium, Arbeiten
zur Kristallphysik, Entdeckung und Untersuchung von Réntgen-
strahlen

Studium der Mathematik und Physik, Forschungen an radioaktiven
Substanzen, Postulat von der Existenz eines Atomkerns, Voraussage
der Existenz von Neutronen, Erkenntnis, dass Wasserstoffkerne
Protonen sind, Nobelpreis 1908 (Chemie)

Anhanger von Paracelsus bei der Anwendung von quecksilber- und
antimonhaltigen Heilmitteln, kldrte den fiir eine Mutation gehaltenen
Vorgang der Bildung von Kupfer an einem in Kupfersulfatlésung
eingetauchten Eisenstab, erkannte das Prinzip der Unzerstdrbarkeit
des Stoffes

Chemiestudium, Strukturbestimmung von Proteinen, Klarung der
Peptidsequenz des Insulins, Sequenzanalyse der DNA eines Bakte-
riophagen, Nobelpreis 1958 und 1980 (Chemie)

Apothekerlehre, war maRgeblich an der Entdeckung vieler Elemente
(Wasserstoff, Fluor, Chlor, Sauerstoff u.a.) beteiligt, erweiterte die
Anzahl der damals bekannten organischen Sduren (Harnsaure,
Milchsdure, Schleimsdure), Weiterentwicklung analytischer Metho-
den

Medizin- und Chemiestudium, Mitbegriinder der Klinischen Chemie,
quantitative Analysen von Blut, Harn, Galle, Isolierung von Inosit und
Hypoxanthin aus Fleischsaft

Chemiestudium, beschéftigte sich mit vielen Problemen der Orga-
nischen Chemie, befasste sich mit der Biuretreaktion und mit der
Reaktion von Aminen mit Aldehyden
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Schmidt, Carl 13.06. 1822 27.02.1894 Studium der Naturwissenschaften und der Medizin, zahlreiche
Mitau (bei Riga) Dorpat bahnbrechende Arbeiten {iber Verdauung, Stoffwechsel, Blut, Lym-
phe u.a., pragte den Begriff ,,Kohlenhydrat“
Schrédinger, Erwin  12.08. 1887 05.01.1961 Physik- und Mathematikstudium, Begriindung der Wellenmechanik,
Wien Wien Nobelpreis 1933 (Physik)
Seignette, Elie 1632 1698 Apotheker, Entwicklung einer Herstellungsmethode fiir Kalium-
La Rochelle Natrium-Tartrat
Sirensen, 09.01.1868 12.02.1939 Studium der Medizin und Chemie, beschaftigte sich mit der
Siren Peter Laurits Havrebjerg Kopenhagen Reindarstellung von Salzen, Untersuchung an Proteinen und Enzy-
(Danemark) men, Synthese von Aminosduren, Untersuchung des Einflusses der
Wasserstoffionenkonzentration auf die Enzymaktivitét, Einfiihrung
des Begriffs ,,pH-Wert“
Stahl, Georg Ernst 21.10.1660 14.05.1734 Medizinstudium, begriindete die Phlogistontheorie als Erklarung fiir
Ansbach Berlin die Verbrennung bzw. fiir die Oxidation der Metalle, aber auch die
Atmung und die Garung, erstmalige Kopplung von Oxidations- und
Reduktionsvorgangen, Deutung von Salzen als Verbindungen von
Sauren und Basen, Schopfer des animistischen Systems
Teclu, Nicolae 07.10.1839 26.07.1916 Architektur-, spater Chemiestudium, Beschéftigung mit Verbren-
Kronstadt Wien nungsvorgangen, Entwicklung eines leicht zu regulierenden Gas-
(Ruménien) brenners
Thomson, 26.06.1824 17.12.1907 Naturwissenschaftliches Studium, gehort zu den Begriindern der
Sir (Lord Kelvin of  Belfast Netherhall Thermodynamik, fiihrte die absolute Temperaturskala ein, Aufstel-
Largs), William lung der Zustandsgleichung der Gase
Tollens, Bernhard ~ 30.07.1841 31.01.1918 Chemiestudium, maRgebliche Beteiligung an der Erforschung von
Christian Gottfried Hamburg Gottingen Zucker, fand den Zuckerabbau mit Schwefelsiure und die spez.
Drehung bei Trauben- und bei Rohrzucker
Traube, Moritz 12.02.1826 28.06.1894 Chemie- und Medizinstudium, untersuchte den Stoffwechsel in
Ratibor (Schlesien) Berlin Pflanzen und im Muskel sowie die Garung und Fermentierung, Modell
zum Einfluss des osmotischen Drucks auf Zellvorgange
Trommsdorff, Jo-  08.05.1770 08.03.1837 Apothekerlehre, griindete das erste pharmazeutisch-chemische
hann Bartholomaus Erfurt Erfurt Institut Deutschlands, Isolierung von Zimtsdure, Darstellung von
Oxal- und Apfelsaure
Tswett, Michail 14.05.1872 26.06.1919 Studium der Naturwissenschaften, Forschungen tber Blattpigmente,
Semjonowitsch Asti Woronesh Benutzung chromatografischer Methoden
Tyndall, John 21.08.1820 04.12.1893 Physikstudium, Untersuchung der Lichteinwirkung in Rauch und
Leighlin (Irland) Hindhead Stauben
van der Waals, 23.11.1837 08.03.1923 neben der Tétigkeit als Lehrer Studium der Mathematik und Physik,
Johannes Diderik  Leiden Amsterdam Beschreibung des Zusammenhangs der ZustandsgroRen der realen
Gase und der Flissigkeiten, Beschreibung der in Fliissigkeiten
wirkenden Molekularkréfte, Nobelpreis 1910 (Physik)
van Slyke, Donald 29.03.1883 04.05.1971 Chemiestudium, physikochemische Beschreibung der Gas- und
Dexter Pike, N. Y. Upton, N.Y. Elektrolytgleichgewichte im Blut
Van't Hoff, Jacobus 30.08.1852 01.03.1911 Technologiestudium, Konzept des asymmetrischen
Henricus Rotterdam Berlin Kohlenstoffatoms, Grundlagen der modernen chemischen Kinetik,
Untersuchungen zur Temperaturabhéngigkeit der Geschwindig-
keitskonstanten und des chemischen Gleichgewichts, Berechnung
des osmotischen Drucks
Waage, Peter 29.06.1833 13.01.1900 Studium der Medizin, Chemie und Mineralogie, Arbeiten zur
Flekkefjord Kristiania (Oslo) chemischen Affinitat, Formulierung des Massenwirkungsgesetzes
(Norwegen)
Walden, Paul 26.07.1863 22.01.1957 Studium der Chemie und Physik, Beobachtung der Inversion der

Warburg, Otto
Heinrich

Rosenbeck bei Riga

08.10.1883
Freiburg (Breisgau)

Gammertingen

01.08.1970
Berlin

Konfiguration an einem asymmetrisch substituierten Kohlenstoff-
atom bei Substitutionsreaktionen, Forschungen zu Elektrolyse,
Osmose und Oberfldchenspannung

Chemie- und Medizinstudium, grundlegende Entdeckungen auf dem
Gebiet der Garung, der Fotosynthese und des Stoffwechsels von
Geschwiilsten, Nobelpreis 1931 (Medizin)




216 Geschichte im Uberblick 6 Anhang

Name Geb.datum Sterbedatum Studium und einige wichtige Leistungen

Vorname und -ort und -ort

Watson, James 06.04.1928 Biologie- und Zoologiestudium, Erarbeitung von Strukturmodellen

Dewey Chicago fiir die DNA, Untersuchung der Rolle der RNA in der Proteinsynthese

Watt, James 19.01.1736 19.08.1819 Arbeit als Mechaniker, Entwicklung von betriebsfahigen Dampf-
Greenock Heathfield maschinen, Vermutung, dass Wasser kein Element ist, Einfiihrung
(Glasgow) (Birmingham) von Lackmus als Indikator

Wiegleb, Johann  21.12.1732 16.01. 1800 Apothekerlehre, entdeckte die Oxalsdure, untersuchte die Salpeter-

Christian Langensalza Langensalza bildung und Borsdureester

Wilson, Charles 14.02.1869 15.1.1959 Studium der Meteorologie, Entwicklung einer Methode zur Sicht-

Thomson Rees Glencorse Edinburgh barmachung elektrisch geladener Teilchen durch Nebelspuren

Wislicenus, 24.06.1835 05.12.1902 Studium der Mathematik, der Naturwissenschaften, der Chemie,

Johannes Kleineichstedt Leipzig Durchfiihrung der Milchsauresynthese, Riickfiihrung deren Isomerie
(Querfurt) auf unterschiedliche raumliche Anordnung der Atome, Untersuchung

von Acetessigester und seiner Derivate

Wohler, Friedrich  31.07.1800 23.09.1882 Studium der Medizin, Methode zur Herstellung des metallischen

Eschersheim Gottingen Aluminiums, Synthese von Harnstoff aus Ammoniumcyanat, Arbei-

ten Giber die Natur der Harnsdure, Entdeckung des Calciumcarbids als
Grundlage fiir die Ethinherstellung
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Halbfette Seitenzahl = Haupttextstelle

A

a-Helix 171

o-Ketoglutarat 153

a-Ketoglutarsdure 153

a-Strahlen 9

a-Tocopherol 137

o-Zerfall 9

Acetaldehyd 114, 145

Acetanhydrid 154

Acetat 151

Acetessigsdure 153

Acetoacetat 153

Aceton 145

Acetophenon 145

Acetyl-Coenzym A 154f

Acetylcholin 142

Acetylen 94,129

Acrolein 145

Acrylat 151

Acrylnitril 129

Acrylsdure 151

Additions-Eliminierungs-Reak-
tion 154

Additions-Reaktion 118

Adenin 193

Adenosin  193f

Adsorption 79

Adsorptionschromatografie 112

Aerosol 5

- Inhalationstherapie 6

Affinitatschromatografie 113

Agar-Agar 184

Aggregatzustand 4

- Anderung 5

Aglykon 180

Aktivierungsenergie 51

Aktivitdt 55

- Enzyme 53

- optische 106

Alanin 168

Aldehyd 95, 144, 178

- Addition von Wasser 146

- Beispiele 145

Aldol 149

Alkalimetall 18

Alkaloid 160

Alkan 125

Alken 127

Alkin 129,134

Alkohol 94,132

- Konzentrationsbestimmung 114

Alkylhalogenid 131

Alkylrest 93

Aluminium 19

Amalgam 75

Ameisensdure 135, 151ff

Amid-Lokalandsthetikum 111

Amin 95, 141

- Beispiel 143

- biogenes 143

- Salzbildung 141

Aminogruppe

- Aminosduren 169

- Transaminierung 147

Aminosdure 165

- D/L-Nomenklatur 107

- essenzielle 165f

- Klassifikation 165

- neutrale 167

- proteinogene 165f
Ammoniak 141

- Protolysereaktion 58

- Puffer 65

- Sdure-Base-Theorie 58
Ammoniumchlorid

- Neutralisation 61

- Puffer 65

Amphetamin 143
Ampholyt 58

- Aminosduren 167

- Neutralisation 61

- Proteinlosungen 173
Amylopektin 184
Amylose 184
Andsthetika 79
Anfangsgeschwindigkeit 48
Anhydrid 154

Anilin 141f

Anion

- Definition 4

- Ionenradius 26

- lonenverbindung 24

- nucleophile Teilchen 117
Anode

- Definition 4

- Elektrophorese 167
Anomer 176
Anpassungstheorie, Enzyme 53
Antimon 20

Antipode, optische 106
Apfelsdure 153
Aquivalentdosis 10
Aquivalentkonzentration 39

Aquivalenzpunkt, Aminosduren 168

Ar-Sdure 178
Arachidonsdure 187
Aren 130

Argon 21
Arrhenius-Gleichung 51
Arsen 20

Arylrest 93
Ascorbinsdure 162, 179
Asparaginsdure 168

Astat 21

Atom 7

- Aufbau 7

- Avogadro-Zahl 7, 204
- Bausteine 7

- Bindigkeit 27

- Definition 3

- Dimension 7

- Elektronegativitdt 31
- Kernladungszahl 8
- Nuklid 8

- Orbital 13

- Ordnungszahl 8

- Symbol 4
Atombindung 26, 33
- Elektronegativitdt 31
- Orbitaliiberlappung 29
- polare 29
Atommasse 8f

Atommodelle 12
Atomorbital siehe Orbital
Atomradius 16

Atto 203
Aufschlimmung 5
Autoprotolyse 59
Avogadro-Zahl 7,204
Azomethin 147

B

p-Carotin 191
p-Eliminierung 118
B-Faltblatt 172
B-Strahlen 9

p-Zerfall 9
Baeyer-Spannung 126
Barbitursdure 120
Barium 18

Base 57

- Gleichgewichtskonstante 59
- konjugierte 58

- Konzentration 63

- Nukleinsduren 192f

- pH-Wert-Berechnung 61
- Stdrke 59
Basenkonstante 60
Basenpaare, komplementdre 195
Basiseinheit 204
Basisgrofle 204
Bence-Jones-Protein 173
Benzaldehyd 145
Benzen 91,130

- Bindungsverhaltnisse 91
- elektrophile Substitution 119
- Formelschreibweisen 92
Benzin 126

Benzoat 151
Benzoesdure 151

Benzol siehe Benzen 91
Bequerel 10

Beryllium 18

- Nuklide 9
Bienenwachs 188
Bildungsenthalpie 42
Bindigkeit 27

Bindung

- chemische 23

- dative 31

- glykosidische 181

- intermolekulare 31

- intramolekulare 31

- koordinative 31

- kovalente 26,113

- metallische 23
Bindungsenergie 91
Bindungsmodell

- Metalle 23

- quantenchemisches 28
Bindungsspaltung 117
Bindungswertigkeit 27
Biomembran 189

Biotin 162

Bismut 20

Biuretbildung 157

Blei 19



Blut

- Ethanolgehalt 135

- Gefrierpunktserniedrigung 81
- pH-Wert 60
Bohr-Atommodell 12

Bor 19

- Nuklide 9

Bortrifluorid 59
Brenztraubensdure 120, 153
2-Brom-1-chlor-propen 102
Brom 21

Bronsted-Theorie 58
Briickenringsystem 127
Buta-1,3-dien 129

Butan 94, 125f

Butanol 133

Butansdure 151
Buttersdure 151

Butyrat 151

C

C-Atom, asymmetrisch substituier-
tes 106, 176
C-Nucleophile 148
Cadmium 22

Calcium 18

Carageen 184
Carbonsdure 95, 150

- Additions-Eliminierungs-Reak-
tion 154

- Derivate 154

- Fett 186
Carbonsdureamid 95, 157
Carbonsdreanhydrid 154
Carbonsdureester 95,154
Carbonsdurehalogenid 154
Carbonsdurethioester 95, 154
Carbonylaktivitit 152
Carbonylgruppe 144, 146
Carboxylgruppe 150
Cdsium 18

Cellobiose 182

Cellulose 182ff
Chalkogen 20
Chelatkomplex 67
Chemie

- Begriffserklairung 3

- Geschichte 207
Chemisorption 79
Chinhydron-Elektrode 136
Chinon 136

Chiralitat 105

Chitin 184

Chlor 21

- Lewis-Formel 27

- Oxidationsmittel 75

- Reaktion mit Natrium 25
Chlordifluormethan 132
Chloressigsdure 153
Chlorethen 129
Chlormethan 131
Chloroform 131
Chlorophyll 159
Cholestan 190
Cholesterol 190

Cholin 142, 155, 189

- Acetylgruppeniibertragung 155
Chrom 22

Chromatin 196
Chromatografie 112
Chromoprotein 171

CIP-System 107
cis-trans-Isomer 101
Citrat 153
Citronensdure 153
Cobalt 22

Codon 196
Coenzym A 162
Cycloalkan 126
Cycloalken 130
Cyckloalkin 130
Cyclobutan 126
Cyclohexan 94

- Konformere 103
Cyclohexan-1,2-diol 104
Cyclohexanol, Sesselformen 104
Cyclohexanon 145
Cyclohexen 94
Cyclopentan 126
Cyclopropan 126
Cysteamin 139
Cytosin 193

D

D-Aldose-Stammbaum 174
D-Enantiomer 107
D-Fructose 174
D-Glucose 177
D-Glycerinaldehyd 174
d-Orbital 14
D-Penicillamin 139
D-Ribose 193
D/L-Nomenklatur 107
Dalton, Elementdefinition 3
Daniell-Element 73
Decan 125
Dehydratisierung 118

- Alkohol 134

- Carbonsdure 155
Dehydrierung 118

- Aldehyde 144

- Doppelbindung 118
Dehydrohalogenierung 118
Deka 203

Dekantieren 112
Desorption 79
2-Desoxy-D-Ribose 193
Desoxyribonukleinsdure 194f
2-Desoxy-ribose 176
Desoxyribose 194
Destillieren 112
Deuterium 8

Dextran 184

Dezi 203

Diabetes mellitus 81
Diacylglycerol 189
Dialyse 81
2,3-Dihydroxy-butan-1,4-disdure 153
Diastereomerie 101
Dichlordifluormethan 132
Dichlormethan 131
Diederwinkel 102
Diffusion 80

Dimension, atomare 7
Dimer 151

Dimethylamin 141f
Dipeptid 169

Dipol 30

Disaccharid 181
Disproportionierung 72
Dissoziation 55
Dissoziationsgrad 55
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Distickstoffmonoxid, Lewis-For-
mel 27

Distomer 110

Disulfid 139
Disulfidbriicke

- Peptide 170

- Proteine 139

- Tertidrstruktur 172
Diterpen 190
Dithioglycerin 140
Dodecan 125
Doppelbindung 90

- Alkene 127

- Dehydrierung 118

- Fettsduren 186

- Formen 91

- Hydrierung 118

- isolierte 91

- Kohlenwasserstoff 97
- Konfigurationsieomere 101
- konjugierte 90

- kumulierte 91

- Stereoisomerie 110
Doppelhelix 194
Dreifachbindung 90

- Alkine 129

- Kohlenwasserstoff 97
Druck 204

- Chromatografie 114
- Enthalpie 42

- Léslichkeit, Gas 79
- molares Volumen 38
- osmotischer 80

- Reaktionsenthalpie 41
Diinnschichtchromatografie 113

E

E/Z-Nomenklatur 102
Edelgas, Oktettregel 23
Edelmetall 74

EDTA (Ethylendiamintetraacetat) 68
Edukt (chemische Reaktion) 37
Effekt

- induktiver 117

- mesomerer 117
Eigenschaft, kolligative 81
Einfachbindung

- Kohlenwasserstoffe 93, 125
- Konfigurationsisomerie 101
Einheit (GréBenordnungen) 203
Eisen 22

- Redoxpaar 75

- Spannungsreihe 75

Eiweil8 siehe Protein 165
Elektrolyse 77

Elektrolyt 54

- amphoterer 58

- echter 54

- potenzieller 54

Elektron 7

- -Strahlen 9

- Bohr-Atommodell 12

- Eigenrotation 14

- Hund-Regel 15

- Hiille 11,16

- lonisierungsenergie 17

- Welle-Teichen-Dualismus 12
Elektronegativitat 16, 31
Elektronenaffinitit 16
Elektronenbilanz 70
Elektronengasmodell 23
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Elektronenhiille 11, 16
Elektronenkonfiguration 15
- Hybridisierung 89

- Kohlenstoff 87f

ElektronenpaarabstoBungsmodell
Elektronenpaarbindung 26
Elektronenwelle, Eigenschwin-

gung 12

Elektronenwolke 13

Elektrophile 117

Elektrophorese 167
Element, chemisches

- Definition 8

- Eigenschaften 16
- Periodensystem 16

- Symbole 4

Element, galvanisches
Elementarladung, negative 7, 204
Elementarreaktion 111
Elementarteilchen 7

73

Eliminierungsreaktion 118

Emulsion

5

Enamin 147
Enantiomer 101
Energie 204
- freie 43,51
- innere 41
Energiebedarf 42
Energiedosis 10
Energieerhaltungssatz 41

Energieverteilungskurven 50

Enthalpie

41

- Anderung 42
- Bildungsenthalpie 42
- freie 43

- Losungsenthalpie 43

- Reaktionsenthalpie 41
Entropie 43
Enzym 52

- Alkoholdehydrogenase 136

- pH-Wert-Anderung 66

Enzym-Substrat-Komplex 52

Ephedrin

Epimerisierung 109

143

Erdalkalimetall

Erdmetall

Essigsdure 151, 153
- Reaktion mit Ethanol
- Titrationskurve 64

Ester

19

- Fett 186

- Phospholipid 188
- Phosphorsdure 188

- Wachs

188

Esterbildung

- Alkohol

- intramolekulare 156

134

18

44

Esterkondensation 156

Ethan 89,125,133

- Orbitaldarstellung 90
Ethanal 145
Ethandisdaure 152

Ethanol

133,135

- chemische Reaktion 134

- Darstellungsmdglichkeiten 96
- Konzentrationsbestimmung 114

- Siedepunkt 133
- Wirkung 135
Ethanolamin 189
Ethansdure 151

Ethanthiol

139

28

Ethen 94, 128f

- Orbitaldarstellung 90
- sp?-Hybridisierung 90
Ether 94,137

Ethin 94, 129
Ethylamin 141f
Ethylen 94, 128f
Ethylenglykol 133
Eutomer 110

Exa 203

Extinktion 114
Extrahieren 112

F

Faltblattstruktur, Proteine 171
Faraday-Konstante 75, 204
Farbindikator (pH-Wert-Messung) 62
Fehling-Losung 149, 179
Femto 203

Fett 186

Fettsduren 150, 186
Filtrieren 112
Fischer-Projektion 106

- 2-Desoxy-ribose 176

- D-Fructose 176

- L-Milchsdure 106

- Zucker 176

Fliche 204
Flavinmononucleotid 161
FlieBgleichgewicht 47
Fluor 21

Fliissigkeit

- Eigenschaften 4

- Loslichkeit, Gas 79

- Verteilung einer Substanz 78
Folgereaktion 50
Folsdure 162
Formaldehyd 145
Formeleinheit 26
Formelmasse 38
Formeln, wichtige 203
Formiat 151

Francium 18

Fructose

- Intoleranz 185

- Reduktion 178

- Tautomerie 179
Fumarat 152

Fumarsdure 152
Furanose 176f

G

Galaktosdmie 185
Gallium 19

Gdrung, alkoholische 135
Gas

- Eigenschaften 4

- ideales 4

- Loslichkeit in Fliissigkeit 79
- reales 4

Gasembolie 79
Gaskonstante, universelle 204
Gefrierpunktseriedrigung 81
Gefriertrocknen 112
Gelchromatografie 113
Gemenge 5

Gemisch 5

Germanium 19

Geschichte 207
Geschwindigkeit 204
Geschwindigkeitsgleichung 48

Gesetz

- Erhaltung der Masse 37

- Henry-Dalton-Gesetz 79

- konstante Proportionen 37
- Lambert-Beer-Gesetz 114

- multiple Proportionen 37

- van't-Hoffsches Gesetz 80
Gibbs-Donnan-Gleichgewicht 82
Gibbs-Energie 43
Gibbs-Helmholtz-Gleichung 43
Giga 203

Gitterenergie 25
Glaselektrode 76
Gleichgewicht

- Gibbs-Donnan-Gleichgewicht 82
- heterogenes 77

- Membranen 80

- Salzlésung 55

- thermodynamisches 44
Gleichgewicht, chemisches 45
- Beeinflussung 46

- Kinetik 50

- Ubungsaufgabe 46
Gleichgewichtskonstante 45
- Kompexbildung 67

- Protoneniibertragungsreaktion 59
Gleichung, chemische 37

- Aufstellen 38

- Redoxgleichung 70

- Stéchiometrie 37

Glucose

- Diabetes mellitus 81

- Oxidation 179

- Reduktion 178

- Verbrennung 38

Glycerin 133

Glycerol 133

- Fett 186

Glycerolnitrat 134

Glykan 183

Glykogen 184

Glykolipid 188

Glykoprotein 171

Glykosid 180

Gold 22

Gonan 190f

Gray 10

Grenzstrukturen, mesomere 91
GrofRenordnungen 203
Grundumsatz 42

Gruppe

- funktionelle 93

- prosthetische 170

Guanin 193

H

Halbacetal, Zucker 176
Halbdquivalenzpunkt 64
Halbedelmetall 74
Halbwertszeit

- Radioisotope 10

- Reaktionsordnung 49
Halbzelle 73

Halogen 21
Halogenkohlenwasserstoff 94,131
Hdm 159

Harnsdure 160
Hauptquantenzahl 14
Haworth-Darstellung 177

HDL (high density lipoprotein) 188
Hektar 204



Hekto 203

Helium 21

- Nuklide 9

Helixstruktur, Proteine 171
Hemicellulose 184
Hemmung

- kompetitive 53

- nichtkompetitive 53
Henderson-Hasselbalch-Glei-
chung 65
Henry-Dalton-Gesetz 79
- Atmung 79

Heptan 125

Hess-Satz 42
Heteroaromat 158
Heterocycloalkan 158
Heterocycloalken 158
Heterocyclus 96, 158

- mehrkerniger 160
Heteroglykan 183
Heterolyse 116
Hexadecansdure 187
Hexan 100,125

Histamin 142
Hohenkrankheit 47
Homoglykan 183
Homolyse 116
Hund-Regel 15
Hybridisierung

- sp-Hybridisierung 87

- sp>-Hybridisierung 87

- sp>-Hybridisierung 88
Hybridisierungsmodell 87
Hydratisierung 54, 118
Hydrierung 118

- enantioselektive 109
Hydrochinon 136
Hydrolyse 44

- alkalische 187

- Fett 187
2-Hydroxy-1,2,3-propan-tricarbon-
sdure 153
2-Hydroxy-butan-1,4-disdure 153
3-Hydroxy-butansdure 98
2-Hydroxy-propansdure 153
Hydroxylapatit 56
Hypophysenadenom, MRT 116

|

I-Effekt 117

Imidazol 96

Indikator (pH-Wert-Messung) 62
- Farbumschlag 63

- Umschlagspunkte 62

Indium 19

Indol 96

Internationales Einheitensystem 204
lod 21

Ion

- Definition 4

- Elektrolyte 54

- Hydratisierung 54
Ionenaustauscherchromatografie 113
Ionenbindung 23, 33
Ionendosis 10

Ionenprodukt, Wasser 59
Ionenradius 26
lonenverbindung 4, 23

- Bildung 25

- Eigenschaften 24

- Elektrolyte 54

- Nomenklatur 24
Ionisierungsenergie 17
IR-Spektroskopie 115
Isobutyl 97
[somaltose 183
Isomerie 100

- cis-trans 101

- Enantiomere 101

- Konfigurationsisomerie 110
- optische 105
Isopren 128f, 190
Isoprenoid 190
Isopropyl 97

Isotop 8

- medizinisches 11

]

Joule 204
K

Kalium 18

Karies 185

Katalysator 51

- Enzyme 52

- Vitamin 160

Katalyse 51

- heterogene 52

- homogene 52

Kathode

- Definition 4

- Elektrophorese 167

Kation

- Beispiele 25

- Definition 4

- elektrophile Addition 128

- elektrophile Teilchen 117

- lonenradius 26

- lonenverbindung 24
Keil-Strich-Projektion 96

- L-Milchsdure 106

Kelvin 204

Kernladungszahl 8
Keto-Enol-Tautomerie 120, 148
Keton 95,144

- Beispiele 145

Kilo 203

Kilogramm 204

Kinetik 48

- chemisches Gleichgewicht 50
- Michaelis-Menten-Gleichung 52
Knallgas-Reaktion 72

Koffein 160

Kohlendioxid, Lewis-Formel 27
Kohlenhydrat 174

- D/L-Nomenklatur 107

- Klassifizierung 174
Kohlenstoff 19, 87

- Bindungsverhaltnisse 87

- Eigenschaften 87

- Elektronenkonfiguration 87f
- Valenzelektronen 87
Kohlenwasserstoff 125

- aromatischer 130f

- cyclischer 98

- gesattigter 125

- Klassifizierung 93

- Konformationsisomerie 102
- Mehrfachbindungen 97

- ungesdttigter 127

- verzweigter 97
Komplexbildung 66
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Komplexbildungskonstante 67
Konfigurationsisomerie

- o-Diastereomere 110

- Doppelbindung 101
Konformationsisomerie 102
Konglomerat 5
Konstitutionsisomerie 100
Konzentration

- Massenkonzentration 40

- Osmolaritdat 81

- Reaktionsgeschwindigkeit 48
- Stoffmenge 39
Koordinationszahl 31
Korperfliissigkeit, pH-Wert 60
Kraft 204

- elektromotorische 73
Kristall 25

Kristallisieren 112

Krypton 21

Kupfer 22

- Redoxpaar 75

L

L-Aldohexose 175

L-Aminosdure 165

L-Ascorbinsdure 162

L-Cystein 139

L-Dopa 110

L-Enantiomer 107

L-Methionin 139

L-Milchsdure 106

Lachgas, Lewis-Formel 27

Lackmus 62

Lactam-Lactim-Tautomerie 120,
193

Lactat 153

Lactobacillinsdure 127

Lacton 156

Lactose 182

Lambert-Beer-Gesetz 114

Lavoisier, Elementdefinition 3

LDL (low density lipoprotein) 188

Linge 204

Levodopa 110

Lewis-Formel 26

Lewis-Modell 26

Lewis-Sdure-Base-Theorie 59

Ligand 31

- Aminosduren 169

- Komplexbildung 67

Ligandenaustausch 67

Linolensdure 187

Linolsdure 187

Lipid 185f

Lipiddoppelschicht 189

Lipoprotein 171, 188

Lithium 18

- Nuklide 9

Logarithmus 205

Lokant 97

Loschmidt-Zahl 7

Loslichkeit 55

- Feststoff 78

- lonenkristall 78

- Molekiilkristall 78

-Gas 79

- Stickstoff 79

Loslichkeitsprodukt 55

Losung 6, 54

- echte 6

- hypertonische 81
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- hypotonische 81

- isotonische 81

- kolligative Eigenschaft 81
- kolloidale 6

- wdssrige 54
Losungsenthalpie 43
Losungsmittel 54

- Hydratisierung 54

- Loslichkeit 78

- Osmose 80

- Tautomeriegleichgewicht 149
Lysin 168

M
M-Effekt 117
M-Helix 108

Magensaft, pH-Wert 60
Magnesium 18
Magnetquantenzahl 14
Makropeptide 169
Malat 153

Maleinat 152
Maleinsdure 152
Malonat 152
Malonsdure 152f
Maltose 182

Mangan 22
MaRlosung 63

Masse 204

- Berechnung 39

- molare 38
Masseanteil 39
Masseneinheit 204

- atomare 8
Massenkonzentration 40
Massenspektrometrie 115
Massenwirkungsgesetz
- Loslichkeit 55

- pH-Wert 62

- Pufferlésung 64

- Wasser 59
Massenwirkungskonstante 45
Massenzahl 8

Materie

- Aggregatzustand 4
- Einteilung 3

Mega 203

Membran

- Dialyse 81

- Gibbs-Donnan-Gleichgewicht 82

- Gleichgewichte 80
- Osmose 80

- semipermeable 80
Menthol 191
Mesomerie 27

- Carbonsdureamid 157
- Peptidbindung 170
- Pyridin 159

- Pyrrol 158
Metall
- edles 74

- Eigenschaften 23

- Oxidationszahl 69
- Spannungsreihe 74
- unedles 74
Metallbindung 33
Metallprotein 171
Meter 204

Methan 88, 125f

- Lewis-Formel 28

- Orbitaldarstellung 89

Methanal 145

Methanol 133,153
Methansdure 151
2-Methyl-buta-1,3-dien 128f
Methyl-phenyl-keton 145
Methylamin 141f
Methylchlorid 131
Methylenchlorid 131
5-Methyl-hex-1-en-3-on 98
Methylorange 62
2-Methyl-pentan 101
Methylrot 62
Michaelis-Konstante 52

Michaelis-Menten-Gleichung 52

Michaelis-Menten-Theorie 52
Mikro 203

Milchsdure 153

Milli 203

Mischelement 8

Mol 7, 37,204

Molekiil 4

- achirales 105

- chirales 105

- stereogenes Zentrum 106
- Wechselwirkung 32
Molekiilorbitaltheorie 28
Molekiilverbindung 4
Momentangeschwindigkeit 48
Monocarbonsdure 151
Monosaccharid 174
Monoterpen 190
Mutarotation 176
myo-Inosit 189
Myricylpalmitat 188

N

N-Nucleophile 147
Nano 203
Naphthalen 130
Natrium 18

Natrium-Ammonium-Tartrat, Enantio-

merie 104
Natriumchlorid 25
Naturkonstante 204
Nebenquantenzahl 14
Neon 21
Neopentan 94
Nernst-Gleichung 77
Nernst-Verteilungssatz 78
Neutralisation 61
Neutralisationsenthalpie 61
Neutralpunkt 63
Neutron 7
Newman-Projektion 96
- Butan-Konformere 103
Newton 204
Newtonmeter 204
Niacin 162
Nichtelektrolyt 54
- osmotischer Druck 81
Nickel 22
Nicotinsdure 151
Nicotinsdureamid 162
Nitroglycerin 134
Nitroverbindung 95
NMR-Spektroskopie 115
Nomenklatur
- cis/trans-Nomenklatur 104
- D/L-Nomenklatur 107
- E/Z-Nomenklatur 102
- Komplexbildung 67

- Nukleosid 193
- organische Verbindung 92, 97
- R/S-Nomenklatur 107
- Substituenten 97

- Terpene 190

Nonan 125

Normalitdt 39
Normdruck 204
Nucleophile 117

- Ether 137
Nucleoprotein 171
Nukleinsdure 192
Nukleon 8

Nukleosid 193
Nukleotid 193

Nuklid 8

Nullpunkt, absoluter 204

(0}

O-Nucleophile 146
Octadecansdure 187
Octan 125
OH-Gruppe

- Alkohol 132

- Carbonsdurederivate 154
- D/L-Nomenklatur 107
- Disaccharide 181

- glykosidische 176, 180
- Konformationsisomerie 103
- mesomerer Effekt 118
Oktettregel 23
Oligopeptid 169
Oligosaccharid 182
Olsaure 187

On-Sdure 178

Orbital 13

- Ethan 90

- Ethen 90

- Methan 89

- Uberlappung 29
Ordnungszahl 8
Ordnungszustand 43
Organische Chemie 87
Osmol 81

Osmolalitit 81
Osmolaritdt 81
Osmose 80
Oxalacetat 153

Oxalat 152
Oxalessigsdure 153
Oxalsdure 152f
Oxidation 69

- Alkohol 135

- Cystein 140

- Glucose 179

- Hydrochinon 137

- Thiol 139
Oxidationszahl 69
Oxo-butan-disdure 153
Oxobernsteinsdure 153
2-Oxoglutarat 153
2-Oxopropansdure 153

P
n-Bindung 88, 90

- Konfigurationsisomerie 101
n-Diastereomere 110
P-Helix 108
p-Hydroxyacetanilid 155
p-Orbital

- Hybridisierung 90



- Kohlenstoff 87
Palmitinsdure 187
Pantothensdure 162
Papierchromatografie 113
Parallel-Reaktion 50
Parkinson, Morbus 110
Pascal 204
Pauli-Prinzip 15

Pektin 184

Pentan 125

Peptid 169
Peptidbindung 169

- Mesomerie 170
Periodensystem, Elemente 16
Peroxid 137f

Peta 203

pH-Wert 57

- Berechnung 61

- Blut 66

- isoelektrischer Punkt 167
- Korperfliissigkeit 59
- Messung 62, 76

- Nernst-Gleichung 76
- neutrale Aminosdure 167
- Pufferlosung 64

- Sdure-Base-Titration 63
Phase 5

- heterogenes Gleichgewicht 77f
- Katalyse 52

- reine 76

- stationdre (Chromatografie) 112
Phenol 94,136, 153
Phenolphtalein 62
Phosgen 131
Phospholipid 188
Phosphoprotein 171
Phosphor 20
Phosphorsdure

- Ester 188

- Titrationskurve 64
Photometrie 114

Phytol 191

Pico 203
Pitzer-Spannung 127
Plasmozytom 173
Platin 22

pOH-Wert 58

Polonium 20
Polyacrylnitril 129
Polybutadien 129
Polyethylen 129
Polyisopren 129
Polymer 128
Polymerisation 128
Polypeptid 169
Polypropylen 129
Polysaccharid 183
Polystyrol 129
Polytetrafluorethylen 129
Polyvinylchlorid 129
Porphin 159

Positron 9
Primdrstruktur

- Nukleinsdure 194

- Protein 171
Prochiralitit 106
Produkt (chemische Reaktion) 37
Prop-2-ensdure 151
Propan 125f, 133
Propanon 145
Propansdure 151

Propen 129

Propenal 145

Propionat 151
Propionsdure 151
Propylen 129

Protein 165, 170

- fibrilldres 170

- globuldres 170

- Struktur 171
Protolysegleichgewicht 62
- Wasser 59
Protolysereaktion 58
Proton 7
Protonendonator

- Brensted-Theorie 58

- Phenol 136
Protoneniibertragungsreaktion 58
- Gleichgewichtskonstante 59
Puffer 64
Pufferkapazitit 65
Pufferlosung 64
Puffersystem

- Korper 66

- Proteine 173

Punkt, isoelektrischer 167
Purin 96, 160

Purinbase 193

Pyranose 176f

Pyridin 96

- Mesomerie 159
Pyridin-3-carbonsdure 151
Pyridoxin 162

Pyrimidin 96
Pyrimidinbase 193
Pyrrol 96

- Mesomerie 159
Pyruvat 153

Q
Quantenzahl 14
Quartdrstruktur

- Hiamoglobin 172
- Protein 173
Quecksilber 22

R

R/S-Nomenklatur 107
Racemat 108

Radikal

- Definition 26

- radikalische Reaktionen 116
- radikalische Substitution 119
Radioaktivitit 9

- Messung 10

- natiirliche 11

Radioisotop 9

- Forschung 10

- medizinische Diagnostik 10
- Strahlungsarten 9
Radionuklid siehe Radioisotop 9
Radiotherapie, interstitielle 11
Radium 18

Radon 21

Reaktand 37

Reaktion

- endergone 44

- endotherme 41f

- exergone 43

- exotherme 41f

- gekoppelte 44

- komplexe 116

Sachverzeichnis 223

- polare 116

- radikalische 116

- Typen 116

Reaktion, chemische 37

- 0.Ordnung 49

- 1. Ordnung 49

- 2.0rdnung 49

- Alkane 125

- Alkene 128

- Alkohol 134

- Amin 141

- Aminosdure 167,173

- Carbonsdure 151

- Carbonylgruppe 144

- Ether 136

- freiwilliger Ablauf 43

- Gesetze 37

- Halogenwasserstoff 131

- Kinetik 48

- Monosaccharide 178

- Phenole 135

- Stochiometrie 37

- Thermodynamik 40

- Thiole 138

- Typen 116

Reaktionsenthalpie 41

- Berechnung 42

- Hess-Satz 42

- Redoxpaare 75

Reaktionsgeschwindigkeit 48

- Substratkonzentration 52

- Temperaturabhdngigkeit 50

Reaktionsgleichung siehe Gleichung,
chemische 37

Reaktionsordnung 48

Redoxamphotherie 72

Redoxgleichung 70

Redoxpaar 69

Redoxpotenzial, pH-Abhdngigkeit 76

Redoxreaktion 69

- Aldehyd 149

- Alkohol 135

- quantitative Beschreibung 72

Redoxverhalten

- Aldehyde 149

- Alkohol 135

- Carbonsduren 152

- Monosaccharide 178

Redoxvorgang 69

Reduktion 69

Reinelement 8

Re-Wert 113

Riboflavin 161

Ribonukleinsdure 194f

Ring

- Cycloalkane 126

- Heterocyclen 158

- kondensierter 127

- kondensierter, aromatischer 130

- Steroide 191

- Zucker 176

Ringspannung 126

Ringsystem

- Ascorbinsdure 179

- Beispiele 127

- Kohlenwasserstoffe 130

- Pitzer-Spannung 127

- Steroide 190

Rubidium 18

Ruhemasse

- Elektron 204
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- Neutron 204
- Proton 204

S

o-Bindung 88

o-Diastereomere 110

s-Orbital 13

Saccharose 182

Salbutamol 99

Salicylaldehyd 145

Salz 23

- Amine 141

- Carbonsduren 153

- Fettsduren 186

- inneres 166

- Loslichkeit 55

- medizinisch relevantes 23

- Monocarbonsduren 151

Salzsdure

- Pufferung 65

- Titration 63

Sdttigung 55

Sauerstoff 20

Sdulenchromatografie 113

Sdure 57

- Gleichgewichtskonstante 59

- Konzentration 64

- korrespondierende 58

- pH-Wert-Berechnung 61

- salpetrige 142

- Starke 59

Sdure-Base-Reaktion, Amino-
sdure 167

Sdure-Base-Theorie

- Bronsted 58

- Lewis 59

Sdure-Base-Titration 62

Sdurekonstante 60, 206

Schiff-Base 147

Schliissel-Schloss-Prinzip 53

Schmelzpunkt 5

Schrodinger-Gleichung 12

Schwefel 20

Seifenbildung 187

Sekundadrstruktur

- Nukleinsdure 194

- Protein 171

Sekunde 204

Selen 20

Serin 166, 189

Sesselkonformation 178

SH-Bindung 139

SI (Internationales Einheitensys-
tem) 204

SI-Einheit 204

Sichelzellandmie 173

Siedepunkt 5

- Aldehyd 144

- Alkohol 144

- Ether 137

- gesdttigter/ungesattigter Kohlen-

wasserstoff 144

- Kohlenwasserstoff 133
Sievert 10

Silber 22

- Reduktionsmittel 75
Silberchlorid 56
Silicium 19
Skleroprotein 170
Solvatation 54

Sorbat 151

Sorbinsdure 151
sp-Hybridisierung 88
sp?-Hybridisierung 88
- Ethen 90
sp3-Hybridisierung 88
Spannungsreihe, elektrochemi-
sche 74

Speichel, pH-Wert 60
Spektroskopie 114
Sphdroprotein 170
Sphingolipid 188
Sphingolipidose 190
Spiegelbildisomerie 105
Spinquantenzahl 14
Spiran 127

Squalen 191
Standard-Bildungsenthalpie 42
Standardwasserstoffelektrode 73
Starke 183
Stearinsdure 187
Sterculinsdure 127
Stereochemie 100
Stereoisomerie 101
Steroid 190

Stickstoff 20

- Léslichkeit 79
Stochiometrie 37
Stoff 5

- polarer 78

- unpolarer 78
Stoffgemisch 5
Stoffklassen 125
Stoffmenge 7, 37f, 204
- Mol 37

- Osmol 81

- Osmolalitdt 81

- osmotischer Druck 81
Stoffmengenkonzentration 39
Stofftrennung 112
Strahlenbelastung 11
Strahlentherapie 11
Strahlungsart 9
Strontium 18
Strukturaufklarung 112
Strukturformel 93
Styrol 129
Sublimieren 112
Substanz

- Charakterisierung 114
- hydrophile 78

- hydrophobe 78

- Reindarstellung 112
- Verteilung 78
Substituent

- elektronenschiebender 117
- elektronenziehender 117
Substituenteneffekt 117
Substitution

- elektrophile 119, 130
- nucleophile 119f

- radikalische 119

Substitutionsreaktion, Benzen 130

Sulfon 140

Sulfonsdure 95,139

Sulfoxid 140

Summenformel 93
Suspension 5
Svante-Arrhenius-Gleichung 51
Symbol

- elektrophile Reaktion 117

- Elemente 3

- Enthalpie 42

- nucleophile Reaktion 117

- radikalische Reaktion 116
System

- abgeschlossenes 41

- geschlossenes 41

- grobdisperses 6

- heterogenes 5

- homogenes 5

- kolloidal-disperses 6

- mesomeres 27

- molekular-disperses 6

- offenes 41

- Ordnungszustand 43

- Zustandswahrscheinlichkeit 43
Szintigramm, Schilddriise 10f

T
Tartrat 153
Taurin 139

Tautomerie 120

- Fructose 179

- Keto-Enol-Tautomerie 120, 148
- Lactam-Lactim-Tautomerie 120,
193
Tautomeriegleichgewicht 149
Technetium 11, 22

Teilchen

- elektrophiles 117

- nucleophiles 117

- radikalisches 26

Tellur 20

Temperatur 204

- Enthalpie 42

- Konformationsisomerie 102
- Loslichkeit eines Gases 79
- molares Volumen 38

- Nernst-Gleichung 76

- osmotischer Druck 80

- Reaktionsgeschwindigeit 50
- Tautomeriegleichgewicht 149
Tera 203

Terpen 190

Tertidrstruktur

- Myoglobin 172

- Proteine 172
Tetrachlormethan 131
Tetrafluorethen 129
Tetrahydrofolsdure 162
Tetrahydropyran 96
Tetraterpen 190
Thalidomid 111

Thallium 19

Theophyllin 160
Thermodynamik 40

- 1. Hauptsatz 41

- 2. Hauptsatz 43

Thiamin 161

Thioether 140

Thiol 95,138

Thymin 193

Titer 63

Titrationskurve

- Alanin-Hydrochlorid 168
- Aminosdure 168

- Essigsdure 64

- Farbindikator 64

- Sduren mit Lauge 63
Tollens-Reagens 150, 179
Toluen 130

Torsionswinkel 102



Tracer-Methode 10
Transaminierung 147
Trehalose 182
Trichloressigsdure 153
Trichlorfluormethan 132
Trichlormethan 131
Triglycerid 186
Trimethylamin 141f
Triplett 196
Triterpen 190
Tritium 8

Tryptamin 142

u

Ubungsaufgaben, Lésungen 199
Unbestimmtheitsbeziehung 13
Uracil 193

Urease 157

Urin

- Gefrierpunktserniedrigung 81
- pH-Wert 60

Uronsdure 178
UV/VIS-Spektroskopie 114

\'

Vaginalsekret, pH-Wert 60
Valenzbindungstheorie 28
Valenzelektron

- Chlor 27

- Kohlendioxid 27

- Kohlenstoff 87

- Lewis-Modell 26

- Wasserstoff 27
van't-Hoff-Gesetz 80
Van-der-Waals-Wechselwirkung 32
van-Slyke-Reaktion 143
Vanadium 22
Verbindung

- diastereomere 176

- epimere 175

- heterocyclische 93,158

- metastabile 44
Verbindung, chemische 4
Verbindung, organische

- Klassifizierung 93

- Reaktionstypen 116

- Stereochemie 100

- Strukturaufklarung 112
Veresterung

- Carbonsdure 154

- Ethanol 134

- Phosphorsdure 188
Verseifung 187
Verteilungschromatografie 112
Vinyl 97

Vinylchlorid 129
Vitamin

- B, 161

- B, 161

- Bs 162

-C 162

-E 137

Vollacetal, Monosaccharide 180
Volumen 204

- Berechnung 39

- molares 38

- Reaktionsenthalpie 41
- van't-Hoff-Gesetz 80
Volumenanteil 39
VSEPR-Modell 28

W

Wachs 188
Walden-Umkehr 120
Wasser

- Autoprotolyse 59
- Gleichgewichtskonzentration 60
- Hydratisierung 54
- Hydrolyse 44

- Ionenprodukt 59
Wasserstoff

- Lewis-Formel 27
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- Nuklide 9
Wasserstoffbriickenbindung 31
- Alkohol 133

- Cellulose 183

- Denaturierung 173

- Nukleinsduren 195

- Sekundarstruktur, Proteine 171
Wasserstoffelektrode 76
Wasserstoffperoxid 72

- Zerfallsreaktion 44
Wechselwirkung

- hydrophobe 32

- Van der Waals 32
Weinsdure 153

- Stereoisomere 110
Welle-Teilchen-Dualismus 12
Wilson, Morbus 140

X
Xenon 21

Xylen 130
: -

Zahlen

- wichtige 203

- Zehnerpotenzangaben 203
Zehnerpotenz 203

Zeit 204

Zeitgesetz 49

Zelle, galvanische 73

Zenti 203

Zentralatom, Komplexbildung 67
Zentralion 31

Zentrum, stereogenes 106
Zimtsdure 151

Zink 22

Zinn 19

Zucker 176
Zustandswahrscheinlichkeit 43
Zwitterion 166
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