Stoffmenge Mol Nomenklatur von H-Bindungen mit Anionen Nomenklatur fiir Salze

Stoffinenge = Gewichig] Mit Nichtmetallen: Binire Salze aus Namen
Molgewicht[g/mol] HF Hydrogenflurid (in Wasser: Flusssaure) der Ionen. Bei unklarer
Atommasseneinheit: HC1 Hydrogenchlorid (in Wasser: Salzséure) Oxidationszahl (v.a. bei
lu=1.66-10%g HCN Hydrogencyanid (in Wasser: Blausaure) Ubergangsmetallen) wird
Anzahl Teilchen pro Mol: Mit sauerstofﬂlaltlg.en Komplex-Ionen: die OZ in Klammern
H,CO;  Kohlensédure angegeben.

6.023-10” (Avogadro-Konst.)

Molvolumen (bei idealen Gasen): HNO; Salpetersalfre Beispicle: . .
Bei 0°C: 22 4 Liter H;PO,  Phosphorsdure FeO Eisen(I)-oxid
; ’ H,SO, Schwefelsdure FE,O; Eisen(III)-oxid

Bei 25°C: 24,8 Liter HCIO,  Perchloridsidure

H-.C-COOH Essigsédure

Nomenklatur von Ionen Nomenklatur fiir Molekiile Bindungsmoglichkeiten
Anionen: Das elektropositivere Element zuerst! Endung Salze
N> Nitrid-Ion immer auf —id! - Metall-Nichtmetall-Bindung

2- . 1 = mono 6 = hexa . .
O Oxid-Ton 2 = di 7 = hepta - Tonische Bindung
s* Sulfid-Ton 3 =t 8§ = o cfa - Unendlicher Verband von Ionen, angeordnet
F Fluorid-Ion 4 =  tetra 9 = noma im Ionengitter
Cr Chlorid-Ion 5 = penta 10 = deca - z.B. NaCl, MgO
Br Bromid-Ion Beispiele: Metalle
T Jodid-Ton COKohlenmomoxid - Metall-Metall-Bindung
OH Hydroxid-Ion CO,  Kohlendioxid - positiv geladene Atomriimpfe im
0> Peroxid-Ton PCls  Phosphorpentachlorid ,»Elektronengas®
C=N" Cyanid-lon - Unendlicher Verband, angeordnet im
S-C=N"Rhodanid-Ion . . Metallgitter

. Losungen (Konzentrationen)

Komplex-Anionen n(X) - 85 Elemente des PSE

Edelgase
- Van-der-Waals-Krifte zwischen Atomen

CO;” Carbonat-Ion c(X)=
NO; Nitrat-Ion

Lésung

Vorgehen zur Konzentrationsbest.:

N023— Nitrit-Ion 1. Best. Molgewicht Mw aus Strukturformel - z.B. He’ Ne, Ar, Kr, Xe
PO, Phosphat-Ton 2. Best. Anzahl Mol des Stoffes: m/Mw Atomgitter (aus gleichen Nichtmetallatomen)
8022' Sulfit-Ion 3. Best. Konzentration ¢ in mol/l: c=n/V - kovalente Bindung
SO,* Sulfat-lIon 4. Frkenm%,"s s Slc};““;hﬁ‘ﬂekme oder - unendlicher Verband von Atomen
N onenverbindungen handelt: . . .
H;C-COO’" Acetat-Ion - Wenn Molekiil: Konzentration = ¢ - z.B. C (Dlamant’ Graphlt), B, Si
Cloy Perchlorat-Ion - Wenn Ion.v. (MX, 2> a M™ +b X* Molekiile (aus gleichen Nichtmetallatomen)
Kationen: ¢ coMT)=asc - keine Dipol (AEN=0)
(NH,)"  Ammonium-Ion © X =bee - Van der Waals-Krifte zwischen Molekiilen

. z.B. Hz, Clz, 02, Nz, F2

Molekiile (aus untersch. Nichtmetallatomen)

Losungen (Loslichkeit / Bedingungen) - kein permanenter Dipol, da symetrisches
Bei Ionenverbindung: Molekiil

Wenn ein Ion 1+ oder 1- (Ausnahmen: CuSO4 16slich / AICI nicht 1.) - Van der Waals-Krifte zwischen Molekiilen
Bei Molekiilbindung: . z.B. CHy, CCly, SiCly

Gleiches in Gleichem Molekiile (aus untersch. Nichtmetallatomen)

Zum Losen in Wasser sind aktive und oder passive Stellen notwendig! - Permanenter Dipol im Molekiil; AEN>0

Je grosser Molekiil, desto mehr aktive/passive Stellen notig - Dipol-Dipol- und Van-der-Waals-Krifte
Aktive Stelle: H-Atom gebunden an N, O oder F - z.B. H,0, HCI, NH3, PCl;, H,S

Passive Stelle: Frei Elektronenpaare an N, O oder F
Wasserstoftbriicke = Verbindung zwischen aktiver und passiver Stelle

Schmelzpunkt-Bestimmung

Grundsitzlich haben Molekiile niedrigeren
Schmelzpunkt als Salze und Metalle.
Salze: je mehr Bindungen desto hoherer ist

Stochiometrie (Berechnungsbeispiel)
Wie viel g Natriumhydroxid NaOH bilden sich beim Auflésen von 23g Natrium in

Wasser?
Reaktionsgleichung: der Schm.P; bei gleicher Anzahl ist
2Na(f) + 2H20(fl) > 2NaOH (aq) + 1H2(g) der Radius/Abstand massgebend
2x23 2x 18 2 x40 1x2 g/mol (Radius kleiner Schm.P. hoher)
Berechnung: Molek.: je mehr Teile desto hoher Schm.P.
1. Gewicht von Na dividiert durch Atommasse ergibt die Anzahl mol: 23g : 23g/mol =1 Metalle: im PSE nachschauen

mol Legier.: PSE nur als Anhaltspunkte (Schm.P.

2. pro 2 mol Natrium bildet sich geméss Reaktionsgl. 2 mol NaOH, d.h. das Verhéltnis

ist 1:1. Pro mol Natrium bildet sich demnach 1 mol NaOH; dies entspricht 40g der Legierung meist tiefer als der einz.
NaOH. Metalle)

Wieso versagt das Tetraedermodell bei Kohlenmonoxid (CO)?

C hat vier, O sechs Aussenelektronen. Das Tetraedermodell ergibt ein Molekiil mit einer C=0-Bindung und zwei einfach
besetzte Orbitale des Kohlenstoffs. Die Edelgasregel wird dadurch nicht erfiillt. In Wirklichkeit weist das CO-Molekiil eine
Dreifachbindung auf: |C = O
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Zuordnung von Oxidationszahlen
Einatomige Ionen und Atome:
Ladungszahl = Oxidationszahl
Allg. gilt meist:
Alkalimetalle +I, Erdalkalim. +1I, H +1,
O -II, Halogenide -1, Edelgase 0
Mehratomige Molekiile und Komplexionen:
Einbezug der EN der beteiligten Atome.
Zuweisung von Bindungselektronen zu
Elektronegativerem Atom. Bsp:
COx  (0HC™)=(0")

Gleichgewicht (Bedingungen dndern)
Temperatur erhéhen
AH nimmt zu - endotherm
AS nimmt zu = mehr Unordnung

(bei Phaseniiberg. sprunghafte Zunahme)
Druck erhéhen

AS nimmt ab - mehr Ordnung

Das Gleichgewicht verschiebt sich auf
entsprechende Seite

Gleichgewicht (Beispiel)
2802 + 02 = 2S03 (Gasrea. - Partialdr.)
Produkte  (p(SO,))’

Edukte  (p(SO,))** (p(0,))’

Kinetik
Reaktionsgeschw. allgemein
v(t) = _AC(A,t) _Ac(B,t) _dc

At At dt
Reaktion 0. Ordnung (linear)
v(t) = —M = konst. =k (k=Geschw.konst)
c(t)=c,-k-t

Bsp: Alkoholabbau, sonst eher selten)
Reaktion 1. Ordnung (v(t) prop. C(4,t)

Thermodynamik (Ubersicht)
AG = freie Enthalpie oder Gibbs’sche Energie
AG = AH — T « AS (Gibbs-Helmholtz-Gleichung)
Treibkraft von chemischen Reaktionen und Prozessen
AG < 0 Reaktion l4uft ab (E, beachten!!!) (Exorgonischer Vorg.)
AG > 0 Reaktion lduft nicht ab (Endergonischer Vorgang)
AG ~ ( Reaktion im Gleichgewicht > T » AS = AH

AG” von Elementen = 0 kJ/mol (bei Standardbedingungen)

AG¢’ von Verbindungen: berechnet aus Reaktion von Elementen
bei Standardbedingungen

AG von Phasenumwandlungen: bei T = Tppasenumw. ilt:
AG=0->AH=T-*AS

AG chemischer Reaktionen: berechnet aus bekannten AG, bei
Standardbedingungen mit folgender Gleichung:
AG’ = 2(n;e AGfOProdukte) -2 e AGfOEdukte)

AH = Enthalpie
AH’ = ¥ (1; * AHY produite) - 205 * AH Eauiee)
Wdérmehaushalt
AH < 0 Reaktion exotherm (System gibt Energie ab = Ty, ni. zu)
AH > 0 Reaktion endotherm (System nimmt E. auf = Ty, ni. ab)

AH von Phasenumwandlugen: kalometrisch bestimmbar

AH" von Elementen = 0 kJ/mol (bei Standardbedingungen)

AH’ von Verbindungen berechnet aus Reaktion von Elementen
bei Standardbedingungen

AS = Entropie
AS =Q/T (Q=mit der Umg. austauschb. Energiem. [kJ/mol*K] / T in Kelvin)
Unordnung
AS < 0 Ordnung wird grosser (Unordnung nimmt ab - weniger Teile)
AS > 0 Unordnung wird grosser (mehr Teile)

AS° von Elementen bei 0K (-273°C) = 0KJ/mol*K

AS’ von chem. Reaktionen berechnet aus bekanten SO bei
bei Standardbedingungen geméss der Gleichung
AS” = ¥ (0; ¢ AS produice) - (05 * AS kukee)

Die Entropie S nimmt bei irreversiblen, spontan und ohne
Aktivierung ablaufenden Prozessen immer zu!

vy = -2 A
At
c(t)=c,—e™" t,, = lnl((ﬁ
Reaktion 2. Ordnung
v(t) = _AcAD k-c(A,t)’
At
Katalyse

Katalysatoren beschleunigen die Reaktion
(erhdhen k und erniedrigen E,). Werden
selber jedoch nicht verbraucht. Ermoglichen
eine leichtere Bildung von
Zwischenprodukten bzw. Spaltung von
Bindungen.

Heterogene Katalyse

Duch Kontakt der Edukte an
Festkorperflachen (Metallen, Keramik, ...)
Homogene Katalyse

In einphasiger Losung, iiber reaktive
Zwischenprodukte (z.B. Alkoholabbau durch
Enzyme)

Inhibitoren bzw. Stabilitoren

Verzogern die Reaktion (erniederigen k,
erhohen E,)

Aktivierungsenergie
k=A-e™®D  (Arrhenius-Gleichung)
A = Aktivierungsfakt.; T = Temp. in K; R = Gaskonst.; k = Geschw k.

Bereich von EA fiir iibliche Reaktionen:

60 bis 250 kJ/mol fiir bei RT kinetisch gehemmte R. = benétigt E5
< 60 kJ/mol fiir bei RT ablaufenden Reaktionen

Faustregel: pro ca. +10°C Temperaturerh6hung verdoppelt sich die
Reaktionskonstante k!

Chemisches Gleichgewicht
Ein chemisches Gleichgewicht stellt sich ein! Die Einstellungsdauer ist
abhingig von der Reaktionsgeschwindigkeiten (k(=), k(<) und E,, der
Konzentrationen (c(A) und ¢(B)), der Temperatur T und vom Druck p!
Gleichgewichtskonstante K
5 5

Fiir Losungen: K = w Fiir Gasmischungen: g = M

c(A)*-c(B)’ p(A)* - p(B)’
A,B,C&D = reine Stoffe; Alpha,Beta,Gammad&Delta = stochiometr.
Koef.; ¢ = Konzentration in mol/l; p = Partialdruck in bar; Produkte in
Zahler; Edukte in Nenner; Feststoffe = 1!!! K [ (mol/])"] oder [ (bar)"]; K
abhingig von Temp. und Druck!
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Zusammenhang zwischen K und AG' Loslichkeitsprodukt K;, von Salzen
(zwischen Gleichgew. und fr. Energie) Allgemeine Formel fiir Loslichkeit eines Salzes des Typs M, X,

“AG° /(R f K
K =€ AGTART) c(M,X, geliisr) =y ﬁ (c in mol/l)
R = allg. Gaskonstante 8,314 J/(mol*K) m--n

T = Temperatur in Kelvin
AG’ = freie Energie in J/mol

Komplexverbindungen (Begriffe)

Sédure/Basen (Definition nach Bronsted)

Zentralatom, -ion: Ubergangsmetalle bzw. Ionen, Metallkationen; meist Séuren sind Stoffe, die imstande sind,
(min. partiell) positiv geladen. Bindung zu Ligand z.B. iiber freie d-Orbitale Protonen (Wasserstoffionen) abzugeben;
Ligand: an das Zentralatom gebundenes Molekiil oder Ion mit freien es sind ,,Protonendonatoren®.
Elektronenpaaren; min. partiell negativ geladen Saureprotonen sind an
Koordinationsstruktur: geometrisch-rdumliche Umgebung um das elektronenanziehenden Atomen gebunden
Zentralatom,-ion (polare H-X-Bindung)
Koordinationszahl: Anzahl Atome oder Ionen, die direkt mit dem Basen sind Stoffe, die imstande sind,
Zentralatom bzw. —ion verbunden sind (2-9) Protonen (Wasserstoffionen)

Darstellung von Strukturformel: Komplexion in eckigen Klammern: z.B. aufzunehmen; es sind

[Co(NH;3)4]Cl;s »Protonenakzeptoren. Basen verfiigen

daher tiber freie Elektronenpaare.

Séiure/Basen

Unterschiedlich Stérke von Sédure bzw. Base: stark = vollstédndige Reaktion

nach rechts; schwach = nur teilweise Reaktion

Der Puffer (Puffergleichung)

Berechnung des pH-Wertes: _ c(A7)
Starke Séuren: pH = —log(c) pH = pK,+ log(C(HA)
Starke Basen: pOH = -log(c) und pH = pK,(=14) - pOH ¢(A) = Konz. der Base

Schwache Sauren: pH =0,5-(pK —log(c))

Schwache Basen: pOH =0,5-(pK, —log(c)) und pH =14 - pOH

c(HA) = Konz. der Sdure

Redox (Begriffe) Standard-Reduktionspotentiale E’ Zusammenhang AE’ und AG®
Oxidation: Atomen werden AEO = EORed(a) + Eoox(b): EORed(a) - EORed(b) AGO =-neFe AEO

Elektronen entzogen - OZ Achtung: auf Tabelle sind die AG’ = freie Enthalpie in J/mol

nimmt zu! Reduktion: Atomen Halbreaktionen als Reduktionen n = Anzahl iibertragener Elektronen
werden Elektronen zugefiihrt dargestellt!!! > EOOX(b) =- EORed(b) F = Faraday-Konstante = 96500 C/mol

- OZ nimmt ab!
Redox-Reaktion:
Elektroneniibertragungsreaktion

Beachten: Reaktion lduft nur ab wenn:
AG <0 bzw. AE > 0!

AE’ = Potentialdifferenz in Volt bei St.b.

Konzentrationsabhiingigkeit des Redoxpot.
Nernst’sche Gleichung: Fiir allgemeine Redox-
Reaktionen in einer galvanischen Zelle gilt:

AE = AE’ —ﬂ-ln(l(*)
n-F

R = Universelle Gaskonstante (8,314 J/(mol*K))
T = Temperatur in Kelvin
n = Anzal an der Reaktion beteiligten Elektronen
F = Faraday-Konstante (96500 As/mol)
K" = Reaktionsquotient der Redoxreaktion:
e c(C) - ¢(D)°

c(A)* - c(B)’
K" beschreibt Konzentration wiihrend Redox-
Reaktion; K* # K (kein Gleichgew.) Gleichgew.
erreicht, wenn AE = 0!
Umrechnung fiir T=298K und log (statt In):
Galvanische Zelle mit 2 Halbzellen:

0,059V x
AE =AE° - —=—"""-log(K")
n
Potentialbeitrag einer einzelnen Halbzelle:

E=E° —M'log(l(*)
n

Elektrochemische Zellen

Kathode: An der Kathode nehmen Teilchen Elektronen aus dem
Leiter auf: Ort der Reduktion

Anode: An der Anode geben Teilchen Elektronen an den Leiterdraht
ab: Ort der Oxidation

Unterscheidung zwischen 3 elektrochemischen Zellen:

1. galvanische Zelle (z.B. Batterie)

2. kurzgeschlossene Zelle (z.B. Lokalelement bei Korrosion)

3. Elektrolyse Zelle (durch Gleichstromquelle erzw. Redox-Reaktion)

Spannungsreihe der Metalle

Metall M
leicht oxidierbar kaum oxidierbar

Mg [zn| Fe Pb [Cu| Ag Au Pt

unedel « S

Mgz+ Fe2+ Pb2+ Ag+ Au+ Pt2+

kaum reduzierbar leicht reduzierbar
Metall-Kation M"*
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Galvanische Zelle ohne Stromfluss (z.B. Batterie)
Hochohmiges Spannungmeter

Unedleres Metall: . & @
Ort der Oxidation

Minuspol

() Zn(f)

Edleres Metall:
Ort der Reduktion

Eselsbriicke:

SO,*

1 mol/L Pluspol
Reduktion
| IS
Minuspol
Oxidation

Zn unedler als Cu:

—> Zn hat grosseren Auflasungsdruck als Cu

- bei Zn-Elektrode sammmeln sich mehr ¢ als bei Cu-Elek.
- Zn-Element negativ - Cu-Element positiv

- Zn-El Ort der Oxidation (Zn -> Zn*" + 2¢") & Anode

- Cu-EL Ort der Reduk. (Cu®" + 2¢” -> Cu) 2 Kathode

- Reaktion lduft NICHT ab

Kurzgeschlossene Zelle (z.B. Lok.element bei Korrosion)

e .

Oxidation Reduktion
Anode Kathode
Pluspol Minuspol
(). 2n(f) . Cu(f),(-)
Eselsbriicke:
Zn2t . Cu?* KNAP
8042" 8042' Kathode -> Negativ
1 mol/L 1 mol/L Anode  -> Positiv

Zn unedler als Cu:

- ¢ konnen fliessen, Reaktion lduft unkontrolliert ab

- bei Zn-Elektrode ¢ -Mangel, bei Cu-EL e-Uberschuss
- Zn-Element positiv 2 Cu-Element negativ

- Zn-EL Ort der Oxidation (Zn -> Zn** + 2¢”) © Anode
- Cu-EL Ort der Reduk. (Cu*" + 2¢” -> Cu) > Kathode

Elektrolyse Zelle (z.B. galvanische Abscheidung von Me.)

e .

Oxidation Reduktion
Anode Kathode
Pluspol Minuspol
(+), Cu(f) Me (f), (-)

Eselsbriicke:

KNAP

Kathode => Negativ

cu?t Anode  => Positiv

Elektrolyse scheidet Kupfer auf Metall-Elektrode Me ab:
- In Metall-Elektrode werden e hineingepumpt

- Me-Element negativ; = Cu-Element positiv

- Me-EL = Ort der Red. (Cu** + 2¢” -> Cu) > Kathode
= Cu-EL = Ort der Ox. (Cu -> Cu*" + 2¢") > Anode

- Reaktion lauft ab

Elektrolyse (Quantitative Aspekte)

Q=I*t=(nez)*F

Q =die durch die Elektrolysez. gefl. Ladungsmenge [As]

I = Stromstérke [A]

t = Zeit in Sekunden [s]

n = abgeschiedene Stoffmenge des Metalls [mol]

z = Zahl der verschobenen Elektronen gemaiss Reak.-Gl.
(n*z) = Anzahl Mol zur Reduktion benét. Elektronen [mol]
F = Faradaysche Konstant (96500As/mol)

Organische Chemie: Funktionsgruppen

Klasse Gruppe Beispiele Klasse Gruppe Beispiele
¢ Kohlenwasserstoffe: ' Benzi H
—Alkane c—¢C el Aldehyd R—C, Zimtaldehyd
/ N\ Heizol ' ehyde ‘ imtaldehy
o]
— Alkene Je=c_ Ethylen 7=
¢ Ketone (Carbonyle) R—C Aceton
— Alkine c=cC Acetylen o
O—H o
c—C 5 R C ssigsaure,
c c Benzol, * Carbonsauren 5 Zitronensaure
— Aromaten Toluol
c—¢C O—R o
e Ester R—C Essigsaure-
% ethylester
e Halogenierte c—X
Kohlenwasserstoffe Ly s RGHH H.
: N—R Polyamid,
* Amide R—C Proteine
e Ether “/C 0—C Diethylether 5
o Ausgangsstoff
c—o s [ocyenate RGO fir Polyurethan
o Alkohole Ethanol . o
4 H o Nitrile R-C=N Polyacrylnitril
H L]
e Amine LN Methylamin R-, R- = Substituent, tiblicherweise Kohlenwasserstoff C,H,-
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Lineare Kohlenwasserstoffe (C,Hzn+2) Reaktionstypen (Ubersicht mit Merkmalen)
Formel | Schmelz- | Siede- | Dichte - Loslichkeit .

Name CoHams p[l:gl](t p[l:gl](t ({g;::ns‘;s]]*) -- Auﬂosungs-Rpak‘uon: Edukte: Eest & F1., Produkt FI. '
Nieithan che T Ty 0.42 -- Féllungsreaktion: Edukte: Flissig, Produkt Fest & Fliissig
Ethan CaHs -183 -89 0,55 - Komplexe
Propan CaHs 188 42 0,58 -- Komplex-Bildungsreaktion: Produkt ist ein Komplex
Butan CasHio 138 05 0,60 -- Ligand-Austausch: Edukt und Prod. sind Komplexe, Ligand éndert
Pentan CsHiz -130 +36 0,63 - Séure-Base-Reaktion: min. ein H-Atom, Dipol, siche Tabelle
Hexan CeHia -95 69 0,66 - Redox-Reaktion: Elektronenaustausch
Hep&n Crhhe i 98 0.68 - Organische Reaktion
i SElin =i 125 gz -- Addition: 2 Stoffe reagieren zu einem neuen Stoff
Nonan CoH2o -54 151 0,72 ., - . .

D&caR CioHa 30 174 073 -- Substituion: Austausch eines Substituenten
Dodecan CiaHas 10 216 0,75 -- Elimination: Abspaltung eines Molekiils
Heptadecan | Ci/Hss +22 302 0,78 -- Kondensation: 2 Stoffe reagieren unter der Bildung eines
* beim Siedepunkt bzw. bei 20°C leichtfliichtigen Stoffes
Je grosser das Alkan, umso mehr Van-der-Waals-
Wechselwirkungen
Je verzweigter das Alkan, umso weniger Van-der-
Waals-Wechselwerkungen!

Instrumentalanalytik (Ubersicht Spektrometrie)
Methoden fiir die Elementaranalytik

Methode Abk. Typ Merkmale
. Emission: e Zerstorungsfrei
:I?uogrfsezne_nz- RFA Anregung der ’ E:imz:::?s:ysgé ab ca. Na
analyse Rumgggr:?ktroner}ldurch  Quantifizierung:
SENquEie Messbereich: ca. 0.01 bis 100%
« Nicht zerstérungsfrei

absorptions- AAS Anregung von ¢ Elementanalytik:

Sektrometrie VaIenz«eAI?:;;Znen der fast alle Elemente messbar

Quantifizierung mit Lambert-Beer:
Messbereich meist < 0.1%

Methoden fiir die Charakterisierung von Molekiilen & Molekiilstrukturen

Methode
UV/VIS-

Spektrometrie

Infrarot-
Spektrometrie

Abk. Typ

Absorption:

UVIVIS Anrggur)g der Elektronen
in Bindungen von
Molekilen

Absorption:
Anregung von
IR Schwingungen zw.
Atom- bzw. Molekdil-
gruppen %

Merkmale

VIS: Farb-Charakterisierung:
Komplementarfarbe wird absorbiert!
UV: Erkennen von Aromaten,

C=0 & C=C-Bdg.

Quantifizierung mit Lambert-Beer

Molekdl-Charakterisierung:

- Gruppenfrequenzbereich:
funktionale Gruppen

- Fingerprintbereich:
Identifikation mit Datenbank

Quantifizierung mit Lambert-Beer

Instrumentalanalytik (Ubersicht Chromatographie)
Diinnschichtchromatographie (DC)

Eignung fiir wenig fliichtige Stoffe, z.B. organische
Farben, Wirkstoffe in Medikamenten, Zusatzstoffe in
Kunststoffen. Einsatz z.B. zur Uberwachung des
Synthesefortschrittes in F+E-Labors oder Pilotanlagen
High Performance Liquid Chromatography (HPLC)
Eignet sich fiir hohermolekulare, nicht fliichtige Stoffe
(z.B. Lackharze, Kunststoffadditive, Pestizide,...),
temperaturempfindliche Stoffe, ...
Gaschromatographie (GC)

Eignung: Gepackte Sdule fiir niedermolekulare,
leichtfliichtige Gase. Kapillarsdule fiir alle bis ca. 450°C
unzersetzt verdampfbare Stoffe

Kernresonanz-
Spektrometrie

Massen-
Spektrometrie

Spezial: Resonanzin | e

NMR magn. Feldern

Spezial: lonisierung & | e
MS lonenablenkung in el.
od. magn. Feldern

Molekdlstruktur-Charakterisierung

Molekdlstruktur-Charakterisierung
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