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0 Organisation

0.1 Seminare

Immer nach der Montagsvorlesung, erstmals am 28.10.2013. Übungsaufgaben sind eine Woche vorher unter

http://www.uni-leipzig.de/ akschnei

zu finden und werden im Seminar mit dem Seminar zusammen besprochen.

0.2 Klausur

voraussichtlich am 10.02.2013 von 10:00 bis 12:00 in mehreren Hörsälen

0.3 Inhalt

Inhalt der Klausur ist ein erster vollständiger Durchgang durch die organische Stoffchemie, chemische Verbin-

dungsklassen, funktionelle Gruppen, chemische Reaktivität, Stereochemie, Konformationsanalyse, Naturstoffe,

Farbstoffe, Polymere, . . .
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1 Einführung

1.1 Stoffklassen

Kohlenwasserstoffe werden unterschieden in

• Alkane (gesättigte Kohlenwasserstoffe): CH4, C2H6, . . .

• Alkene (ungesättigte Kohlenwasserstoffe mit Doppelbindungen): ,

• Cycloalkane: , , , , . . .

• Alkine: , , . . .

• Aromaten: ,

Die meisten organischen Verbindungen enthalten jedoch Heteroatome:

• Halogenalkane: I,
Br,

Cl

• Alkohole: OH, OH

• Amine: NH2,

NH2

, NEt3

• Thiole: SH

• Aldehyde

• Ketone

• Carbonsäuren

• Ester

• Amide

• Säurechloride

• . . .

Die funktionelle Gruppe eines Moleküls bestimmt das Reaktionsverhalten und ordnet es einer Stoffklasse zu.

1.2 Schreibweisen für Moleküle

1.2.1 Lewis-Schreibweise

n-Butan: H
C

HH

C

H H

C

H H

C
H

H

H

Diethylether:
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1.2.2 Strichformel

In der Strichformel werden H-Atome, die an C-Atome gebunden sind, weggelassen. C-Atome werden durch

Ecken symbolisiert. Nur Heteroatome werden explizit aufgezeichnet.

• n-Butan:

• Diethylether: O

• Acrylsäure:
O

OH

• 1-Brombutan:

Br

• n-Propylamin:

NH2

• Phenol:

OH

• Butinol:
OH

1.3 Die chemische Bindung

1.3.1 Ionische Bindung

Na⊕ Cl	 K⊕ F	

Bei der ionischen Bindung kommt es zur vollständigen Übertragung des Bindungselektronenpaars zum elek-

tronegativeren Partner.

1.3.2 Kovalente Bindung

H H Cl Cl C H

Elemente gleicher oder ähnlicher Elektronegativität bilden Elektronenpaarbindungen aus, in der von jedem

Partner ein Elektron kommt.

1.3.3 Oktettregel

In beiden Fällen gilt: Jedes Atom aus der 1. und 2. Periode strebt nach vollständiger Auffüllung oder Ent-

leerung seiner Außenschale. Bei der kovalenten Bindung werden die Elektronen beiden Partnern vollständig

zugerechnet, bei der ionischen nur einem.

1.3.4 Polarisierte kovalente Bindung

Eine polarisierte kovalente Bindung liegt vor, wenn zwei Elemente unterschiedlicher Elektronegativität gebun-

den sind. Dabei zieht das elektronegativere Element die Bindungselektronen stärker an sich heran. Polarisierte

kovalente Bindungen bestimmen typischerweise die Reaktivität der meisten organischen Verbindungen.
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1.3.5 Resonanzformeln

Manche chemischen Strukturen lassen sich nicht allein durch eine Lewis-Formel beschreiben. Der tatsächliche

Zustand liegt zwischen mehreren mesomeren Grenzformeln:

Es handelt sich nicht Isomerie (auch keine Tautomerie), sondern lediglich um gedachte Strukturen, die genutzt

werden, um die Realität möglichst gut beschreiben zu können.

Im Fall des Benzols sind die mesomeren Grenzstrukturen vollständig äquivalent (entartet). Sie tragen zu

gleichen Teilen zum tatsächlichen Zustand bei. Ein Fall, in dem die mesomeren Grenzstrukturen nicht äquivalent

sind:

	

O

Carbanion

O
	

Enolat

⊕
N

Carbokation

N
⊕

Iminiumion

Bei nichtäquivalenten Grenzformeln gibt es folgende Regeln, welche Grenzformel bevorzugt wird:

1. Resonanzformeln mit größtmöglicher Anzahl von Elektronenoktetts sind bevorzugt.

2. Negative (positive) Ladungen sind bevorzugt am Ort der höchsten (niedrigsten) Elektronegativität.

3. Resonanzformeln mit möglichst geringer Ladungstrennung (möglichst wenige Formalladungen, möglichst

geringer Abstand zwischen Formalladungen) sind bevorzugt.

Mit der 3. Regel lässt sich beispielsweise erklären, warum Furan bevorzugt an Position 2 elektrophil substituiert

wird und weniger gut an Position 3. Weitere Beispiele für entartete Grenzformeln sind das Allylkation, das

Acetation und das Ozon.

1.3.6 Atom- und Molekülorbitale

Atom- und Molekülorbitale sind räumliche Bereiche, in denen sich Elektronen aufhalten. Es gibt kugelsymme-

trische Orbitale (s-Orbitale), rotationssymmetrische Orbitale (p-Orbitale; je nach Raumrichtung px, py, pz).

d-Orbitale werden in der organischen Chemie selten benötigt.
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Das Pauli-Prinzip besagt: Jedes Orbital kann maximal mit zwei Elektronen (mit entgegengesetztem) Spin

besetzt werden.

Die Hundsche Regel besagt: Alle entarteten Orbitale werden zunächst einfach besetzt.

Kohlenstoff hat die Elektronenkonfiguration [He]2s2p2 ([He]2s2p1
xp

2
yp

0
z). Im Methan hat man allerdings vier

äquivalente C H-Bindungen. Um diese beiden Beobachtungen miteinander in Übereinstimmung zu bringen,

wird folgende mathematische Operation durchgeführt: Das s-Orbital und n p-Orbitale werden gemischt (li-

nearkombiniert,
”
hybridisiert“). Daraus resultieren (n+ 1) spn-Hybridorbitale, die völlig äquivalent (entartet)

sind. Diese nehmen im Falle der spn-Hybridisierungen voneinander die größtmöglichen Abstände ein. Dies

führt zu tetraedrischer Orientierung für sp3 (Alkane), trigonal planarer für sp2 (Alkene) und linearer für sp

(Alkine).1 In sp2- und sp-Hybridisierungen nicht hybridisierte p-Orbitale bilden π-Bindungen aus.
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2 Kohlenwasserstoffe

• gesättigte Kohlenwasserstoffe

– Alkane (Methan, Ethan, Propan, n-Butan, n-Pentan, n-Hexan, n-Heptan, n-Octan, n-Nonan, n-

Decan, . . . )

• ungesättigte Kohlenwasserstoffe

– Alkene (Ethen, Propen, . . . )

– Alkine (Ethin, Propin, . . . )

Butan hat eine Summenformel von C4H10. Es sind aber zwei Strukturen denkbar:

n-Butan iso-Butan

Bei Pentan sind drei Summenformeln möglich:

n-Pentan iso-Pentan neo-Pentan

Je mehr Kohlenstoffatome ein Kohlenwasserstoff hat, desto mehr Verbindungen mit gleicher Summenformel

(aber unterschiedlicher Strukturformel) sind denkbar. Die Anzahl der Strukturisomere (Konstitutionsisomere)

nimmt mit wachsender Kette zu. Es stellt sich die Frage nach einer systematischen Nomenklatur.

1In der Mitschrift fehlen die Orbitaldiagramme und räumlichen Strukturen für die verschiedenen Zustände.
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2.1 Regeln zur Benennung eines Kohlenwasserstoffes

?

1. Längste Kette aufsuchen und benennen ⇒ Nonan

2. Benennen von Substituenten ⇒ Methyl-, Ethyl-

3. Nummerierung fängt an dem Ende (bei 1) an, das der ersten Substitution am nächsten liegt⇒ 3-Methyl-,

5-Ethyl-

4. Die Substituenten werden alphabetisch geordnet ⇒ 5-Ethyl-, 3-Methyl-

Die Verbindung heißt also 5-Ethyl-3-methylnonan.

3-Ethyl-6,6-dimethylnonan

4-(Methylethyl)-5-(1’-methylpropyl)decan

Gebräuchliche Trivialnamen:

(Methylethyl)- iso-Propyl-

(Methylmethylethyl)- tert-Butyl-

(2’-Methylpropyl)- iso-Butyl-

Phenyl-

Benzyl-

neo-Pentyl-

2.2 Physikalische und chemische Eigenschaften

Gesättigte Kohlenwasserstoffe haben nur kovalent C H- und C C-Bindungen. Es handelt sich folglich um

sehr unpolare Verbindungen ohne Dipolmoment. Sie sind lipophil (hydrophob). Die Konformationsanalyse

zeigt, dass Alkane typischerweise in Zickzackketten vorliegen, wie etwa

Die C1. . . C4-Alkane sind gaförmig, C5. . . C17-Alkane flüssig, Alkane ab C18 fest.
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2.2.1 Siede- und Schmelztemperaturen

CH4 NH3 H2O

M 16 g mol−1 17 g mol−1 18 g mol−1

Siedepunkt −161 ◦C −33 ◦C +100 ◦C

Ursache für diesen Unterschied ist hauptsächlich, dass im Wasser viele starke Wasserstoffbrücken vorliegen,

während im Ammoniak weniger schwächere Wasserstoffbrücken auftreten. Im Methan gibt es gar keine Was-

serstoffbrücken.
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2.2.2 Reaktionsverhalten

Cyclohexan reagiert nicht mit H2SO4, HNO3, KMnO4, während Cyclohexen sehr schnell mit H2SO4 unter

Hitzeentwicklung und Gelbfärbung, HNO3 und KMnO4 unter Entfärbung reagiert. Allgemein sind Alkane inert

gegenüber starken Oxidationsmittel und starken Säuren, was durch das Fehlen funktioneller Gruppen begründet

ist. Unter Hitzeeinwirkung lassen sich Alkane jedoch sehr schnell und leicht mit O2 oxidieren:

CH4 (g) + 2 O2 (g) CO2 (g) + 2 H2O (g) {1}

Die Reaktion erfolgt explosionsartig unter Wärmeabgabe.

Zur Energiebilanz ist festzustellen

Bindungsbrüche Bindungsbildung

4 ·+440 kJ mol−1 2 · −830 kJ

2 ·+500 kJ mol−1 4 · −500 kJ

Es gilt ungefähr

∆H−◦ =
∑

(Bindungsenergien gebrochener Bindungen)−
∑

(Bindungsenergien geknüpfter Bindungen)

= −891 kJ mol−1

Die molaren Verbrennungsenthalpien der Kohlenwasserstoffe nehmen in der homologen Reihe zu:

Stoff ∆cH
−◦
m

CH4 −891 kJ mol−1

C2H6 −1560 kJ mol−1

C3H8 −2222 kJ mol−1

C4H10 −2878 kJ mol−1

2.2.3 Gibbs-Energie

In der Thermodynamik beschreibt die Gibbssche freie Energie die Freiwilligkeit chemischer Reaktionen:

∆G = ∆H − T ·∆S (1)

Reaktionen mit ∆G < 0 (⇒ K > 1) sind exergonische Reaktionen, sie laufen freiwillig ab. Reaktionen mit

∆G > 0 (⇒ K < 1) sind endergonische Reaktionen, die nicht freiwillig ablaufen.
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2.2.4 Mechanismus der Methan-Oxidation

Die Oxidation von Methan verläuft über Radikale (Radikalkettenmechanismus):

CH4
∆

CH3 + H 2 ∆RH
−◦ = +440 kJ mol−1

Die Radikale sind hochenergetische Elektronenmangelverbindungen, die ihren Elektronenmangel durch Reak-

tion mit O2 zu reagieren suchen. Dabei wird ein reaktives Peroxyradikal gebildet. Dieses reagiert mit einem

weiteren Methanmolekül zu einem Hydroperoxidmolekül:

CH3 + O2 H3C O O

H3C O O + CH4 H3C O OH + CH3

Das Hydroperoxid ist in dieser Umgebung instabil und reagiert weiter:

H3C O OH H3C O + HO

H3C O H2CO + H

. . .
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2.3 Halogenierung von Kohlenwasserstoffen

Experiment: Chlorierung von Methan

CH4 + Cl2
∆
h · ν CH3Cl + HCl ∆RH

−◦ = −105 kJ mol−1

Die Reaktion ist exotherm (und exergonisch). Sie läuft jedoch nicht ohne Weiteres ab, da der Übergangszustand

energetisch sehr ungünstig ist (hohe Aktivierungsenergie). Da die Aktivierungsenergie bestimmt, wie schnell

die Reaktion ablaufen kann, ist die Reaktion bei Raumtemperatur so langsam, dass sie praktisch nicht abläuft.

Die Enthalpien sind

Bindung Vorgang Enthalpie ∆H−◦

kJmol−1

C H Bindungsbruch +440

Cl Cl Bindungsbruch +242

C Cl Bindungsbildung −356

H Cl Bindungsbildung −431

−105

Mechanismus

Ein Mechanismus ist die detaillierte Beschreibung der Vorgänge während der Reaktion. Die Halogenierung von

Methan verläuft über einen Radikalkettenmechanismus. Die Startreaktion ist die Bindungsspaltung

Cl2
h · ν
∆

2 Cl ∆RH
−◦ = +242 kJ mol−1
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Die Fortpflanzungsreaktionen

Cl + CH4 CH3 + HCl ∆RH
−◦ = +9 kJ mol−1

CH3 + Cl2 CH3Cl + HCl ∆RH
−◦ = −114 kJ mol−1

laufen mehrfach ab. Schließlich kommt es einem Kettenabbruch:

Cl + CH3 CH3Cl

CH3 + CH3 C2H6

Cl + Cl Cl2

Für die Thermodynamik der Reaktion sind ausschließlich die Fortpflanzungsreaktionen entscheidend, da sie

vielfach häufiger auftreten als die entsprechenden Startreaktionen und Kettenabbrüche.

Halogenierung höherer Kohlenwasserstoffe

Auch höhere Kohlenwasserstoffe wie Propan können chloriert werden. Im Propan gibt es zwei Arten von

Bindungen (primäre und sekundäre). Die Monochlorierung von Propan liefert folglich zwei Produkte: 1-Chlor-

und 2-Chlorpropan. Statistisch wäre zu erwarten, dass 75 % 1-Chlorpropan und 25 % 2-Chlorpropan entstehen.

Cl

Cl

statistisch 75 % 25 %

experimentell 43 % 57 %

Bei den Brompropanen ist der Unterschied noch ausgeprägter

Br

Br

statistisch 75 % 25 %

experimentell 9 % 91 %

Im ersten Teilschritt ist die Substitution in 2-Stellung bevorzugt.

+ Cl + HCl −21 kJ mol−1

+ Cl + HCl −35 kJ mol−1

Im zweiten Teilschritt unterscheiden sich die Schritte nicht.

+ Cl2
Cl + Cl −115 kJ mol−1

+ Cl2

Cl

+ Cl −115 kJ mol−1

Entscheidend ist der ∆∆H‡-Wert. Die Ursache liegt im ∆∆H−◦ -Wert von 14 kJ mol−1. Der Unterschied

zwischen den ∆H‡-Werte liegt nur bei einigen kJ mol−1,

Prof. Dr. Schneider
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Der Übergangszustand ist von der unterschiedlichen Stabilität der Intermediate bereits mit einigen kJ mol−1

betroffen, sodass die Bildung des sekundären Radikals kinetisch gegenüber der des primären Radikals begünstigt

ist. Bei der Bromierung sieht es wie folgt aus:

+ Cl + HCl +46 kJ mol−1

+ Cl + HCl +32 kJ mol−1

Dies bedeutet, dass der Unterschied zwischen den beiden Reaktionsenthalpien wieder 14 kJ mol−1 beträgt.

Der Unterschied liegt, dass der erste Teilschritt nicht mehr exotherm, sondern endotherm ist. Dadurch ist

(anders als bei der Chlorierung) der Übergangszustand der Bromierung dem Intermediat ähnlicher als dem

Edukt. Er wird deshalb mehr durch die Effekte stabilisiert, durch die auch das Intermediat stabilisieren. Die

Energiedifferenz des Übergangszustandes ist deshalb wesentlich größer.

2.3.1 Hammond-Postulat

Das Hammond-Postulat besagt: In einer endothermen Reaktion ähnelt der Übergangszustand einer Reak-

tion von seiner Energie und Struktur her eher dem (Zwischen-)Produkt als dem Edukt. Dies bedeutet, das

(Zwischen)-Produkt ist ein gutes Modell für den Übergangszustand.

Umgekehrt ähnelt in einer exothermen Reaktion der Übergangszustand eher dem Edukt, sodass das Edukt das

bessere Modell für den Übergangszustand ist.

Das Postulat erklärt, warum die stark exotherme Fluorierung praktisch ein statistisches Verhältnis liefert, die

mäßig exotherme Chlorierung selektiver ist und die Bromierung sehr selektiv ist.

2.3.2 Halogenierung tertiärer CH-Bindungen

Die Reaktion

H(CH3)3 + X2
hν

X(CH3)3 + H(CH3)2(CH2X) {2}

müsste statistisch zu 90 % das 2-Halogen- und zu 10 % das 1-Halogen-Produkt entstehen. Experimentell ergibt

sich
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Halogen 2-Halogen-Produkt 1-Halogen-Produkt

F 86 % 14 %

Cl 64 % 36 %

Br <1 % 99 %

2.3.3 Zusammenfassung

In Kohlenwasserstoffen werden bevorzugt tertiäre vor sekundären und sekundäre vor primären C H-Bindungen

halogeniert. Dabei ist die Selektivität abhängig vom Halogen. Die Fluorierung ist nahezu unselektiv, da sie zu

exotherm ist. Die Bromierung ist dagegen sehr selektiv, weil der geschwindigkeitsbestimmende 1. Teilschritt

endotherm ist.

3 Präparativ wichtige radikalische Substitutionsreaktionen

3.1 Bromierung von Toluol

CH3

+ Br2
∆ oderhν

Br
+ HBr

Hier wird selektiv an der Metyhlgruppe bromiert, da die H-Atome am Kern mit 450 kJ mol−1 eine um

100 kJ mol−1 höhere Bindungsenergie aufweisen. Daraus folgt die Regel:
”
Siedehitze, Sonnenlicht, Seitenkette“

(gegenüber
”
Kälte, Katalysator, Kern“).

Der Mechanismus erfolgt analog wie bei den Alkanen. Zunächst wird Br2 photolytisch oder thermisch gespalten.

Die gebildeten Br -Radikale greifen die CH3-Gruppe am Toluol, wodurch ein Toluyl-Radikal entsteht. Dieses

reagiert mit Br2 zum Benzylbromid und einem weiteren Br -Radikal.

Alternativ zu Br2 wird im Labor gern NBS (N-Bromsuccinimid) eingesetzt, welches ebenfalls Br -Radikale

freisetzen kann. Als Radikalstarter wird AIBN (Azo-bis-iso-butyronitril) eingesetzt.

O

N Br

O

NBS AIBN

NBS ist im Gegensatz zu Br2 fest und nicht flüchtig. Dadurch ist es leichter zu handhaben. Außerdem entsteht

als Nebenprodukt Succinimid, welches (aus Toluol) als weißer Feststoff ausfällt.

Die Startreaktion ist der Zerfall von AIBN nach

NC N N CN N2 + 2 C(CH3)2CN

mit einer Dissoziationsenergie von 130 kJ mol−1. Die gebildeten Radikale (im folgenden als In bezeichnet),

reagieren mit dem NBS nach
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O

N Br

O

+ In*

O

N

OIn

+ Br*

Das freigesetzte Br* reagiert mit Toluol (Fortpflanzung) nach

CH3

+ Br*

CH.
2

+ HBr

Das gebildete HBr setzt dann weiteres Br2 frei:

O

N Br

O

+ HBr

O

N H

O

+ Br2

Dieses reagiert nach

CH.
2

+ Br2

CH2Br

+ Br*

mit dem Toluol.

3.2 Chlorierung von Cyclohexen

Cyclohexen

reagiert mit Sulfurylchlorid SO2Cl2 und Dibenzoylperoxid (DBPO, Dissoziationsenergie von 150 kJ mol−1) als

Radikalstarter zu

Cl

Die substituierte C H-Bindung ist mit einer Bindungsenergie 350 kJ mol−1 die schwächste im Cyclohexen.

Die Startreaktion ist

DBPO
∆

2 In* + SO2 {3}

In* + SO2Cl2 InCl + SO2Cl* {4}

SO2Cl* + C6H10 C6H
*
9 + HCl + SO2 {5}

C6H9 + SO2Cl2 C6H9Cl + SO2Cl* {6}

{7}

Das gebildete Radikal
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.

ist deshalb so stabil, weil es direkt in Konjugation zur π-Bindung steht.

4 Halogenalkane

4.1 Physikalische Eigenschaften

Halogenalkane haben als funktionelle Gruppe ein Halogen-Atom Hal. Die C Hal-Bindung weist dabei ein

permanentes Dipolmoment auf, welches die Reaktivität dirigiert. Im Vergleich der Bindungen ergibt sich

Bindung Bindungsenergie 1
kJmol−1 Bindungslänge 1

pm

C F 461 138,5

C Cl 356 178,5

C Br 297 192,9

C I 239 213,9

Die Siedepunkte steigen in der homologen Reihe

Stoff CH4 CH3F CH3Cl CH3Br CH3I

ϑb
◦C

−162 −78 −24 4 42

Dies ist damit begründet, dass in den höheren Homologen starke Dipol-Dipol-Wechselwirkungen vorherrschen.

4.2 Interessante Halogenalkane

• Dichlormethan CH2Cl2 (DCM, Methylenchlorid, % = 1,2 kg L−1) ist ein sehr gutes Lösungsmittel.

• Trichlormethan CHCl3 (Chloroform, % = 1,3 kg L−1) war früher ein beliebtes Anästhetikum.

• Tetrachlormethan CCl4 (Tetrachlorkohlenstoff, % = 1,6 kg L−1) ist nicht entflammbar und kann deshalb

auch in Feuerlöschern eingesetzt werden. Aufgrund seiner akuten Toxizität wird es im Labor kaum noch

verwendet.

”
Haben Sie noch mit Tetra gearbeitet?“ –

”
Ja.“ –

”
Wo denn?“ –

”
Im AC-Praktikum.“ –

”
Naja, es dauert

immer eine Weile, bis neue Erkenntnisse in die anorganische Chemie einfließen.“

• Fluorchlorkohlenwasserstoffe (FCKW) wurden bis vor 25 Jahren in allen Kühlschränken verwendet, da

sie nicht entflammbar sind. Sie sind sehr inert und steigen in die Atmosphäre auf, wo sie photolytisch

gespalten werden und in einer Radikalkettenreaktion die Ozonschicht abbauen. Aufgrund des Verbots

regeneriert sich die Ozonschicht heute wieder und ist auf dem Niveau von vor etwa 40 a.

4.3 Halogenalkane

Chlorbutan-, Brombutan- und Iodbutanlösungen werden mit AgNO3 versetzt. In der Lösung von Iodbutan

bildet sich ein intensiver gelblicher Niederschlag.
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I + H2O
AgNO3

schnell I AgI↓

Es kommt zu einer Substitutionsreaktion, die auch bei den anderen Halogenen stattfindet, jedoch bei Brombu-

tan langsamer verläuft und bei Chlorbutan sehr langsam abläuft. Die Reaktivität nimmt also in der homologen

Reihe der Halogene zu.

Ursache für die Abstufungen in der Reaktivität sind die Bindungsenergien und -längen.
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Inhalt waren Polypeptide (Primär-, Sekundär- und Tertiärstruktur) sowie Zucker (Monosaccharide: Glucose,

Fructose, Galactose; Disaccharide: Maltose, Saccharose, Lactose).
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