Bindungskonzepte in der
Organischen Chemie

In diesem Kapitel...

Die Organische Chemie wird gemeinhin als die Chemie der Kohlenstoffver-
bindungen bezeichnet. Dies ist natiirlich weitgehend richtig, auch wenn es
einige Kohlenstoffverbindungen wie Kohlenmonoxid, Kohlendioxid, Carbonate
und Carbide gibt, die der Anorganischen Chemie zugerechnet werden. Um die
Verbindungen des Kohlenstoffs verstehen zu kénnen, miissen wir die elektro-
nische Struktur des Kohlenstoffatoms verstehen. Wir miissen verstehen, wie
viele Bindungen das Kohlenstoffatom eingehen kann, welche dies sind, wie sie
aussehen und welche Struktur diese Bindungen der Kohlenstoffverbindung
geben.

Wenn wir die Bindungen und die Struktur verstanden haben, kénnen wir
auch die Reaktivititen dieser Bindungen verstehen und mit ihnen die gesamte
Organische Chemie. Das erscheint zunichst viel, aber wir kénnen auf unser
Wissen der Allgemeinen Chemie zuriickgreifen. Wir kennen bereits die elek-
tronische Struktur von Atomen im Allgemeinen, wir wissen um Orbitale und
ihr Aussehen und wir kennen die wichtigsten Bindungstypen. In der Organi-
schen Chemie benétigen wir tiberwiegend die polare und die unpolare kova-
lente Bindung.

Schliisselthemen

« Hybridisierung

o Bindungsstirke

e Mehrfachbindung

1.1 Hybridisierung

Das Kohlenstoffatom hat die Ordnungszahl 6 und somit vier Valenzelektronen in
der zweiten Schale. Es ist der erste Vertreter der IV. Hauptgruppe und hat vier
Valenzorbitale, das 2s- und die drei 2p-Orbitale. Im Grundzustand ergibt das die
Elektronenkonfiguration [He]2s?2p* und damit die Moglichkeit, zwei Einfachbin-
dungen durch die zwei ungepaarten Elektronen in den 2p-Orbitalen zu bilden.

Organische Chemie — fiir Lebenswissenschaftler, Mediziner, Pharmazeuten..., 1. Auflage, Editiert durch Olaf Kiihl
© 2012 Wiley-VCH Verlag GmbH & Co. KGaA.
Published 2012 by Wiley-VCH Verlag GmbH & Co. KGaA.



2

1 Bindungskonzepte in der Organischen Chemie

Diese Verbindungsklasse gibt es tatsichlich, sie wird Carben genannt. Carbene
sind im Allgemeinen sehr instabil, da sie ein freies Elektronenpaar fiir eine
Donorbindung und ein leeres Orbital fiir eine Akzeptorbindung haben. Viel
hiufiger sind Verbindungen, in denen das Kohlenstoffatom vier Einfachbindun-
gen aufweist. Es muss also noch eine zweite Elektronenkonfiguration des Kohlen-
stoffatoms geben, die zu vier Einfachbindungen fiihrt.

Wir haben einen Satz von vier Valenzorbitalen fiir das Kohlenstoffatom, das 2s-
und die drei 2p-Orbitale. Diese haben zwei verschiedene Energieniveaus, wobei die
drei 2p-Orbitale, das 2p,-, 2p,- und 2p,-Orbital, untereinander 4quivalent sind.

Wir kénnen jetzt zwei Dinge tun, fiir die wir jeweils Energie aufwenden miissen:
Wir koénnen ein Elektron vom 2s- ins 2p-Niveau anheben. Dann haben wir die
Elektronenkonfiguration 2s'2p’. Und wir kénnen das 2s- und die drei 2p-Orbitale
miteinander mischen, um vier energetisch gleichwertige, d. h. entartete, Orbitale zu
erhalten (Abbildung 1.1). Die vier neuen Orbitale nennen wir sp*>-Orbitale. Es sind
Hybridorbitale, da sie aus mehreren unterschiedlichen Orbitalen generiert wurden.

Wichtig zu wissen

Die Hochzahl kann zwei Dinge bedeuten. In der Elektronenkonfiguration
bezeichnet sie die Anzahl der Elektronen in einem bestimmten Orbital-
niveau, z. B. 2p*: drei Elektronen in den drei 2p-Orbitalen. In der Orbitalbe-
zeichnung bezeichnet die Hochzahl die Anzahl der Orbitale, die fiir diesen
Satz Hybridorbitale verwendet wurden, z. B. sp®: ein Hybridorbital, das aus
einem s- und drei p-Orbitalen hervorgegangen ist.
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Abb. 1.1 Die sp-Hybridisierung
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Abb. 1.2 Die sp>Hybridisierung

Es gibt natiirlich noch andere Méglichkeiten, das eine 2s- und die drei 2p-Orbitale
miteinander zu kombinieren. Wir miissen ja nicht alle drei 2p-Orbitale verwenden.
Kombiniert man nur zwei der drei 2p-Orbitale mit dem 2s-Orbital, so erhilt man
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Abb. 1.3 Die sp-Hybridisierung
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Abb. 1.4 Ubersicht tber die Hybridorbitalsitze

drei sp?-Hybridorbitale (Abbildung 1.2). Ein 2p-Orbital bleibt dabei iibrig und ist
daher unverindert in Gestalt und Orientierung.

Verwendet man gar nur eines der drei 2p-Orbitale in der Kombination mit dem
2s-Orbital, so erhilt man zwei sp-Hybridorbitale und behilt zwei in Gestalt und
Orientierung unverinderte 2p-Orbitale (Abbildung 1.3).

Wie sehen diese Hybridorbitale aus? Zunichst einmal entstehen sie ja aus einer
Kombination aus Orbitalen mit unterschiedlicher Symmetrie, dem kugelfsrmigen
s-Orbital und den hantelfsrmigen p-Orbitalen. Die Hybridorbitale sind eine Kom-
bination aus beiden und sehen den p-Orbitalen dhnlich, haben aber deutlich
andere riumliche Parameter (Abbildung 1.4).

Wichtig zu wissen

Je mehr p-Orbitale zur Bildung der Hybridorbitale herangezogen werden,
desto kleiner ist der Anteil des kugelférmigen s-Orbitals und desto kleiner ist
auch der Winkel zwischen den einzelnen Hybridorbitalen (Tabelle 1.1).

Tabelle 1.1 Hybridisierung

Hybridorbitalsatz s-Anteil Winkel zwischen den Orbitalen
sp’ 25% 109,5°; tetraedrisch

sp* 33 % 120°; trigonal-planar

sp 50 % 180°; linear

Wie sind die Winkel zwischen den einzelnen Hybridorbitalen zu erkliren?
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Die vier sp>-Hybridorbitale verwenden alle vier verfiigbaren Valenzorbitale des
Kohlenstoffatoms. Daher miissen sie auch den ganzen Raum um das Atom herum
dreidimensional abdecken. Dies geschieht am besten, wenn die vier sp*-Hybridor-
bitale in die vier Ecken eines Tetraeders, eines euklidschen Korpers, zeigen. Daher
stehen die vier sp*>-Hybridorbitale in einem Winkel von 109,5°, dem sogenannten
Tetraederwinkel, zueinander.

Bei den drei sp>Hybridorbitalen #ndert sich die rdumliche Situation schlagartig,
da nun ein p-Orbital tibrig bleibt, das nicht zur Hybridisierung verwendet wurde.
Dieses p-Orbital wird meistens willkiirlich als p,-Orbital angenommen und steht
senkrecht auf der Ebene der sp?-Hybridorbitale. Da diese jetzt nur noch eine Ebene
und keinen Raum mehr aufspannen miissen, betrigt der Winkel zwischen den
Hybridorbitalen nunmehr 120° und die Geometrie ist trigonal-planar, also eine in
drei gleiche Sektoren geteilte Ebene.

Bei sp-Hybridorbitalen verfiigt das Kohlenstoffatom noch iiber zwei p-Orbitale,
p, und p,. Die beiden sp-Hybridorbitale kénnen also nur noch eine Gerade
aufspannen. Der Winkel zwischen den sp-Hybridorbitalen betrigt daher 180°.

Wichtig zu wissen

o Zwei Punkte definieren eine Gerade, drei Punkte eine Ebene und vier ?
Punkte einen Raum. Daher besetzen vier Hybridorbitale (sp’) einen
Raum mit dem Tetraederwinkel 109,5°, drei Hybridorbitale (sp?) eine
Ebene mit dem Winkel 120° (trigonal-planar) und zwei Hybridorbitale
(sp) eine Gerade mit dem Winkel 180°.

o Ein einzelnes, tibriges p,-Orbital besetzt eine Raumrichtung, ein zweites,
tibriges p,-Orbital eine zweite Raumrichtung. Die sp*-Hybridisierung ist
daher dreidimensional, die sp*“Hybridisierung zweidimensional und die
sp-Hybridisierung nur eindimensional.

o Die p-Orbitale stehen immer senkrecht zu den Hybridorbitalen.

Die Anhebung des einen 2s’-Elektrons in das 2p-Niveau kostet Energie (etwa
300 kJ mol™). Ebenso kostet die Hybridisierung Energie (etwa 100 k] mol™).
Damit der Gesamtvorgang Energie liefert und daher freiwillig abliuft, miissen die
Bindungen durch die Hybridorbitale energetisch erheblich giinstiger sein als die
Bindungen der unhybridisierten Orbitale.

1.2 Die kovalente Bindung

Eine kovalente Bindung entsteht immer, wenn mindestens zwei Orbitale von
mindestens zwei Atomen tiiberlappen. Dann gibt es Elektronen, die beiden Ato-
men gemeinsam gehoren. Sie gehoren den beiden Atomen aber nicht unbedingt
zu gleichen Teilen. Das elektronegativere Atom hat einen gréferen Anteil an den
Bindungselektronen als das andere Atom. Man spricht daher von einer polaren
kovalenten Bindung. Sind die Elektronegativititen der beiden beteiligten Atome
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gleich (z. B. eine C-C-Bindung) oder nahezu gleich (z.B. eine B-H-Bindung), so
spricht man von einer unpolaren kovalenten Bindung.

Zwei Atome konnen auch mehr als ein Bindungselektronenpaar gemeinsam
haben. Es liegt dann eine Mehrfachbindung vor (z. B. eine C=C- oder eine C=0O-
Bindung).

Die einzelnen kovalenten Bindungsarten werden gemifd ihrer Symmetrie mit
den griechischen Buchstaben o, © und & bezeichnet. Diese Bezeichnung fiir die
Molekiilorbitale folgt den Bezeichnungen s, p, und d der zugrunde liegenden
Atomorbitale, die die gleichen Symmetrien aufweisen.

1.2.1 Die Einfachbindung

Die Einfachbindung wird hiufig auch als 6-Bindung bezeichnet. Die Bezeichnung
ist allerdings insoweit irrefithrend, als die griechischen Buchstaben o, m und 6 die
Symmetrie einer einzelnen Bindung bezeichnen und nicht die Bindungsordnung.
Bei der Einfachbindung macht dies allerdings eher nichts aus, da eine Einfachbin-
dung ja definitionsgemif nur aus einer Bindung besteht.

Nihern sich zwei Atome auf der Kernverbindungsachse einander an, so kénnen
die aufeinander zu zeigenden Orbitale oder Orbitallappen tiberlappen (Abbildung
1.5). Ist die Uberlappung grof genug, so entsteht eine Bindung. Ansonsten spricht
man von einer positiven Wechselwirkung. Die Unterscheidung wird gemeinhin
bei einem Energiegewinn von 50 k] mol™ getroffen.

Die Bindungsstirke hingt vom Grad der Uberlappung ab, also vom Verhiltnis
zwischen Uberlappungsgebiet und Gesamtvolumen der beteiligten Orbitale. Das
ist ziemlich abstrakt und man kann es sich schlecht vorstellen. Zudem lassen sich
Vergleiche auch schlecht anstellen. Erinnern wir uns also daran, dass sich die
beiden Atome auf der Kernverbindungsachse aufeinander zu bewegen mussten,
damit eine Bindung iiberhaupt stattfinden konnte. Je niher sich die beiden Atome
kommen, desto gréfRer ist also auch das Uberlappungsgebiet und desto stirker ist
die Bindung. Daher ist die Bindungslinge ein gutes Maf fiir die Bindungsstirke,
aber leider nicht der einzige Faktor.

Wichtig zu wissen
Je kiirzer die Bindungslinge, desto stirker ist im Allgemeinen auch die
Bindung.

Abb. 1.5 Die Einfachbindung
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Tabelle 1.2 Bindungslingen und Bindungsenergien ausgesuchter Einfachbindungen

Bindung Bindungsenergie  Bindungslinge  Bindung Bindungsenergie  Bindungslinge
(K mol) (pm) (k) mol) (pm)

C-F 448 142 Cc-C 347 154

C-Cl 326 177 C-N 285 147

C-Br 285 191 C-0 335 143

C-1 213 213 C-F 448 142

Dies lasst sich an Beispielen ablesen. Wenn wir die Kohlenstoff-Halogen-Bindung
betrachten, so erkennen wir, dass die Bindungslinge C-X von Fluor zu Iod kon-
tinuierlich zunimmt und gleichzeitig die Bindungsenergie abnimmt (Tabelle 1.2).
Dies lisst sich auf die Gréflen der beteiligten Orbitale zuriickfiihren. Von Fluor zu
lIod nimmt die Grofse des p-Orbitals stark zu, das 2p-Orbital des Kohlenstoffs bleibt
aber gleich. Die Folge ist eine relative Abnahme der Uberlappungszone und damit
eine Schwichung der Bindung. Innerhalb der Periode, von Kohlenstoft C—C zu Fluor
C-F, beobachten wir dagegen eine Zunahme der Bindungsenergie mit gleichzeitiger
Abnahme der Bindungslinge. Dies geschieht aber nicht proportional, und aufler-
dem ist die C-C-Bindung deutlich stabiler als ihrer Bindungslinge gebiihrt. Es gibt
also offensichtlich noch andere Einfliisse und Faktoren.

Doch warum nennt man die Einfachbindung auch c-Bindung? Nun, die Bin-
dung auf der Kernverbindungsachse hat keine Knotenebene, eine Eigenschaft die
sie mit dem kugelférmigen s-Orbital teilt. Bei der Einfachbindung ist diese
Bindung entlang der Kernverbindungsachse, mit o-Symmetrie, die einzige Bin-
dung und wird daher als c-Bindung bezeichnet.

Wichtig zu wissen 0
o Die eigentliche o-Bindung ist die Bindung auf der Kernverbindungsachse, ?
nicht die Einfachbindung selber.
o Eine Einfachbindung lasst sich mit jedem Hybridorbitalsatz (sp?, sp? und
sp) sowie mit nicht hybridisierten Atomorbitalen bilden.

1.2.2 Die Doppelbindung

Eine Doppelbindung besteht aus zwei Bindungen, einer o-Bindung und einer
n-Bindung. Die o-Bindung haben wir schon bei der Besprechung der Einfachbin-
dung kennengelernt. Wir kénnen uns also auf die Besprechung der n-Bindung
konzentrieren.

Die o-Bindung besetzt die Kernverbindungsachse. Fiir die n-Bindung bleibt also
nur ein Raum, der zwar nicht auf der Kernverbindungsachse liegt, diese aber
umgibt. Und es werden fiir die n-Bindung Orbitale benétigt, die diesen Raum
besetzen. Im sp*-Hybridorbitalsatz finden wir keine geeigneten Orbitale. Nur eines
der vier sp’-Hybridorbitale zeigt in die Richtung des anderen Atoms, und dieses
Orbital wird fiir die 6-Bindung benétigt.
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Wichtig zu wissen
sp*-Hybridorbitale kdnnen keine n-Bindungen bilden.

Wir werden sehr bald merken, dass dieser Merksatz fiir alle Hybridorbitalsitze gilt,
da jeweils nur ein Hybridorbital auf das zweite Atom zeigt.

Wichtig zu wissen
Hybridorbitale kénnen nur c-Bindungen ausbilden.

Gliicklicherweise haben wir in den sp’ und sp-Hybridorbitalsitzen noch unhybri-
disierte p-Orbitale, die senkrecht auf den Hybridorbitalen stehen. Diese sind
hantelférmig und befinden sich mit ihren beiden Orbitallappen oberhalb und
unterhalb der Kernverbindungsachse. Sie koénnen also oberhalb und unterhalb
der o-Bindung mit einem entsprechenden Orbitallappen des p-Orbitals des ande-
ren Atoms iiberlappen (Abbildung 1.6). Die entstandene Bindung hat dann
ebenfalls eine Knotenebene, wie das p-Orbital, aus dem sie gebildet wird. Diese
Bindung wird daher n-Bindung genannt.

Wichtig zu wissen

o Eine Doppelbindung besteht aus einer c-Bindung und einer n-Bindung.

o Fiir eine Doppelbindung brauchen beide Atome ein Hybridorbital und ein
unhybridisiertes p-Orbital.

Es gibt selbstverstindlich auch Molekiile mit mehr als einer Doppelbindung. Je
nach Stellung dieser Doppelbindungen zueinander unterscheidet man in der
Organischen Chemie zwischen drei Arten von Doppelbindungen, der isolierten
Doppelbindung, der konjugierten Doppelbindung und der kumulierten Doppel-
bindung. Isolierte Doppelbindungen verhalten sich so, als gibe es nur eine
Doppelbindung im Molekiil. Konjugierte Doppelbindungen sind durch genau
eine Einfachbindung voneinander getrennt (C=C-C=C) und beeinflussen einan-
der. Kumulierte Doppelbindungen folgen direkt aufeinander (C=C=C) und geben
dem Molekil eine ganze Reihe spezieller Eigenschaften, sind aber sehr selten.

P* c=C

Abb. 1.6 Die Doppelbindung
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1.2.3 Die Dreifachbindung

Eine Dreifachbindung besteht aus drei Bindungen, einer o-Bindung und zwei
n-Bindungen. Beide Bindungstypen haben wir bereits besprochen, die -Bindung
bei der Einfachbindung und die n-Bindung bei der Doppelbindung. Wir miissen
daher nur noch die rdumliche Anordnung der drei Bindungen zueinander finden.

Fiir die Dreifachbindung benétigen wir jetzt ein Hybridorbital fiir die o-Bindung
und ein p-Orbital fiir die n-Bindung, die zur Doppelbindung fithrt. Zur Dreifach-
bindung gelangen wir dann mit einem zweiten p-Orbital, das die zweite n-Bindung
generiert. Dieses zweite p-Orbital steht senkrecht zum Hybridorbital und senk-
recht zum ersten p-Orbital. Da wir die erste n-Bindung oberhalb und unterhalb der
Kernverbindungsachse angeordnet haben, miissen wir die zweite n-Bindung vor
und hinter die Kernverbindungsachse platzieren (Abbildung 1.7).

sp c=c

Abb. 1.7 Die Dreifachbindung

Wichtig zu wissen

o Die beiden n-Bindungen der Dreifachbindung umschliefRen die c-Bindung
vollstandig.

e Je hoher die Bindungsordnung, desto stabiler und kiirzer die Bindung.

Das Gefiihl sagt uns, dass zwei Bindungen stirker sind als eine und drei stirker als

zwei. Die experimentellen Daten (Tabelle 1.3) bestitigen dies. Aber auch hier ist
die Abhangigkeit nicht linear.

Tabelle 1.3 Bindungsparameter fiir Mehrfachbindungen.

vV

Bindung  Bindungs- Bindungs- Bindung  Bindungs- Bindungs- Bindung  Bindungs- Bindungs-
energie linge (pm) energie linge (pm) energie linge (pm)
(k) mol™) (k) mol™) (k) mol™)

C— 347 154 C-N 285 147 N-N 163 147

C=C 607 133 C=N 615 127 N=N 418 124

C=C 803 121 C=N 866 116 N=N 946 110
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Noch einmal in Kiirze

Die meisten Bindungen in organischen Verbindungen sind entweder kovalent
oder polar kovalent. Die vier Valenzorbitale der beteiligten Kohlenstoffatome
weichen durch Hybridisierung vom Grundzustand ab. Der normale Valenzor-
bitalsatz des Kohlenstoffatoms (ein 2s- und drei 2p-Orbitale) wandelt sich in
einen von drei moglichen Hybridorbitalsitzen (sp*: vier o-Bindungen, Alkane;
sp’ drei 6-Bindungen und eine n-Bindung, Olefine; sp: zwei 6-Bindungen und
zwei n-Bindungen, Alkine) um. Die Hybridorbitalsitze bestimmen die Anzahl
der n-Bindungen (Mehrfachbindungen) und die Bindungswinkel der Atome
und somit Struktur und Geometrie des Molekiils.

Wissen testen

1.1 Ein Keton hat als funktionelle Gruppe eine C=O-Gruppe.
a) Wie ist das Kohlenstoffatom hybridisiert?
b) Wie ist das Sauerstoffatom hybridisiert?
1.2 Zeichne die Bindung in einer Nitrilgruppe C=N. Was ist die vierte Valenz des
Stickstoffatoms?
1.3 Wie ist das Kohlenstoffatom in Kohlendioxid hybridisiert?
1.4 Zeichne die Struktur von Tetrachlorkohlenstoff CCly.
1.5 Benenne alle Bindungen in
a) Formaldehyd H,C=0
b) Ameisensiure HC(=0)OH
¢) Methanol H;COH



	Outline placeholder
	mk1
	mk2
	mk3
	mk4
	mk5
	mk6





<<
  /ASCII85EncodePages false
  /AllowTransparency false
  /AutoPositionEPSFiles true
  /AutoRotatePages /None
  /Binding /Left
  /CalGrayProfile (Dot Gain 15%)
  /CalRGBProfile (Adobe RGB \0501998\051)
  /CalCMYKProfile (Euroscale Coated v2)
  /sRGBProfile (sRGB IEC61966-2.1)
  /CannotEmbedFontPolicy /Error
  /CompatibilityLevel 1.3
  /CompressObjects /Off
  /CompressPages true
  /ConvertImagesToIndexed true
  /PassThroughJPEGImages false
  /CreateJDFFile false
  /CreateJobTicket true
  /DefaultRenderingIntent /Default
  /DetectBlends true
  /ColorConversionStrategy /LeaveColorUnchanged
  /DoThumbnails false
  /EmbedAllFonts true
  /EmbedJobOptions true
  /DSCReportingLevel 0
  /SyntheticBoldness 1.00
  /EmitDSCWarnings false
  /EndPage -1
  /ImageMemory 524288
  /LockDistillerParams false
  /MaxSubsetPct 1
  /Optimize false
  /OPM 1
  /ParseDSCComments true
  /ParseDSCCommentsForDocInfo true
  /PreserveCopyPage true
  /PreserveEPSInfo true
  /PreserveHalftoneInfo true
  /PreserveOPIComments true
  /PreserveOverprintSettings true
  /StartPage 1
  /SubsetFonts false
  /TransferFunctionInfo /Preserve
  /UCRandBGInfo /Preserve
  /UsePrologue false
  /ColorSettingsFile ()
  /AlwaysEmbed [ true
  ]
  /NeverEmbed [ true
  ]
  /AntiAliasColorImages false
  /DownsampleColorImages true
  /ColorImageDownsampleType /Bicubic
  /ColorImageResolution 300
  /ColorImageDepth -1
  /ColorImageDownsampleThreshold 2.00000
  /EncodeColorImages true
  /ColorImageFilter /DCTEncode
  /AutoFilterColorImages true
  /ColorImageAutoFilterStrategy /JPEG
  /ColorACSImageDict <<
    /QFactor 0.40
    /HSamples [1 1 1 1] /VSamples [1 1 1 1]
  >>
  /ColorImageDict <<
    /QFactor 0.76
    /HSamples [2 1 1 2] /VSamples [2 1 1 2]
  >>
  /JPEG2000ColorACSImageDict <<
    /TileWidth 256
    /TileHeight 256
    /Quality 15
  >>
  /JPEG2000ColorImageDict <<
    /TileWidth 256
    /TileHeight 256
    /Quality 15
  >>
  /AntiAliasGrayImages false
  /DownsampleGrayImages true
  /GrayImageDownsampleType /Bicubic
  /GrayImageResolution 300
  /GrayImageDepth -1
  /GrayImageDownsampleThreshold 2.00000
  /EncodeGrayImages true
  /GrayImageFilter /DCTEncode
  /AutoFilterGrayImages true
  /GrayImageAutoFilterStrategy /JPEG
  /GrayACSImageDict <<
    /QFactor 0.40
    /HSamples [1 1 1 1] /VSamples [1 1 1 1]
  >>
  /GrayImageDict <<
    /QFactor 0.76
    /HSamples [2 1 1 2] /VSamples [2 1 1 2]
  >>
  /JPEG2000GrayACSImageDict <<
    /TileWidth 256
    /TileHeight 256
    /Quality 15
  >>
  /JPEG2000GrayImageDict <<
    /TileWidth 256
    /TileHeight 256
    /Quality 15
  >>
  /AntiAliasMonoImages false
  /DownsampleMonoImages true
  /MonoImageDownsampleType /Bicubic
  /MonoImageResolution 1200
  /MonoImageDepth -1
  /MonoImageDownsampleThreshold 1.50000
  /EncodeMonoImages true
  /MonoImageFilter /CCITTFaxEncode
  /MonoImageDict <<
    /K -1
  >>
  /AllowPSXObjects true
  /PDFX1aCheck false
  /PDFX3Check false
  /PDFXCompliantPDFOnly true
  /PDFXNoTrimBoxError false
  /PDFXTrimBoxToMediaBoxOffset [
    0.00000
    0.00000
    0.00000
    0.00000
  ]
  /PDFXSetBleedBoxToMediaBox false
  /PDFXBleedBoxToTrimBoxOffset [
    0.00000
    0.00000
    0.00000
    0.00000
  ]
  /PDFXOutputIntentProfile (Euroscale Uncoated v2)
  /PDFXOutputCondition (Print It!)
  /PDFXRegistryName (http://www.color.org)
  /PDFXTrapped /False

  /Description <<
    /ENU <FEFF005500700064006100740065006400200074006f0020004100630072006f00200036002c0020006a00750073007400200061002000660069007200730074002000670075006500730073002100210021>
    /DEU ()
  >>
>> setdistillerparams
<<
  /HWResolution [2400 2400]
  /PageSize [595.245 841.846]
>> setpagedevice


