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1. Der Atombau und das gekiirzte Periodensystem

1.1 Der Atombau

Protonen, Neutronen und Elektronen werden auch Elementarteilchen genannt und sind die

Bausteine eines Atoms. Das kann man aus dem PSE ablesen:

A 27 ———=-=——--- > 27 Nukleonen = 13 Protonen + 14 Neutronen
Elementsymbol Al
Z 3 > 13 Protonen bzw. 13 Elektronen im ungeladenem Atom

A = Nukleonenzahl (= Massenzahl) = Protonenzahl Z + Neutronenzahl N
Z = Protonenzahl (= Ordnungszahl = Elektronenzahl im ungeladenen Atom)

Isotope sind Atomsorten eines Elements, die die gleiche Protonenanzahl, aber unterschiedliche
Neutronenanzahl haben und sich daher in der Massenzahl unterscheiden.

1.2 Aufbau der Atomhiille

Beschreibung der Elektronenverteilung mithilfe des Energiestufenmodells

Energiestufenmodell fir ein Kalium-Atom

- Die Elektronen der Atomhiille lassen sich

L 4 gruppenweise verschiedenen Energiestufen (n=1,
o 4. Energiestufe n=2, n=3,...) zuordnen.
0000006000 3. Energiestufe - Die maximal mogliche Elektronenanzahl pro
020000000 . Energiestufe betragt: 2n?
2:Energiestufe - Ein Wechsel der Energiestufe ist mit der Aufnahme
06 A — f/Aekr)zz:]p;t:r)]r'\) oder Abgabe (Emission) von Energie
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Beschreibung der Elektronenverteilung mithilfe der Elektronenkonfiguration

Die Verteilung der Elektronen eines Atoms bzw. lons auf die einzelnen Energiestufen bezeichnet man
als Elektronenkonfiguration.

Allgemein Schreibweise' Energiestufe n Anzahl der Elektronen der jeweiligen Energiestufe

z.B. Natrium: Na: 1% 28 3} z.B. Natrium-lon: Na*: 12 28 3¢

Die Malenzelektronen sind die duBersten, energiereichsten und fir chemische Reaktionen
wichtigsten Elektronen. Im PSE sind Elemente, deren Atome die gleiche Anzahl an Valenzelektronen
besitzen, zu Hauptgruppen zusammengefasst, da sie ein dhnliches chemisches Reaktionsverhalten
zeigen.

Die Edelgasregel und die Edelgaskonfiguration

Edelgase reagieren kaum mit anderen Elementen, da deren Atome ein stabiles Elektronenoktett
bzw. Elektronenduplett (Helium) in der duRersten Energiestufe haben. Diese besondere
Elektronenkonfiguration nennt man Edelgaskonfiguration. Um Elektronen aus der Atomhiille zu
entfernen, muss die lonisierungsenergie aufgewendet werden.

Atome aus den Elementen der Hauptgruppen | — lll reagieren durch Elektronenabgabe zu positiv
geladenen Kationen, Atome aus den Elementen der Hauptgruppen V — VIl reagieren durch
Elektronenaufnahme zu negativ geladenen Anionen. Durch Abgabe bzw. Aufnahme von Elektronen
besitzen die lonen dann die stabile Edelgaskonfiguration. Die Atome aus den Elementen der
Hauptgruppe IV kdnnen je nach Reaktionspartner Anionen oder Kationen bilden.

Die Edelgasregel besagt, dass Atome bzw. lonen in Verbindungen haufig stabile
Elektronenkonfigurationen eines Edelgas-Atoms einnehmen.
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2. Das Donator-Akzeptor-Konzept bei Elektroneniibergangen

Bei einer Redoxreaktion findet ein Elektroneniibergang von einem Elektronendonator auf einen
Elektronenakzeptor statt. Dieser Reaktionstyp folgt dem Donator-Akzeptor-Prinzip!

Die Abgabe von Elektronen wird als Oxidation, die Aufnahme von Elektronen als Reduktion
bezeichnet.

Der Elektronendonator ist das Reduktionsmittel, da er Elektronen an den Akzeptor abgibt, diesen
also reduziert. Der Elektronenakzeptor ist das Oxidationsmittel, da er den Reaktionspartner oxidiert.

Beispiel: Oxidation: Mg > Mg* + 2e
Magnesium ist
das Reduktionsmittel

Reduktion: S + 2e > s*
Schwefel ist
das Oxidationsmittel

Redoxreaktion: Mg + S > Mg* + S§*

Besondere Redoxreaktionen

Bei einer Elektrolyse wird elektrische Energie in Form von Strom zugefihrt und dadurch eine
chemische Reaktion erzwungen. Salze konnen durch Elektrolyse in ihre Elemente zerlegt werden.
Bei der Elektrolyse ist der —Pol die Kathode und der +Pol die Anode.

Die Salzbildungsreaktion ist eine Redoxreaktion. Metalle und Nichtmetalle reagieren zu Salzen. Bei
der Salzbildung werden Atome zu lonen, die Edelgaskonfiguration haben. Diese Redoxreaktion lauft
freiwillig ab.

Elektrochemische Stromerzeugung
In Batterien laufen Redoxreaktionen freiwillig ab, wobei chemische Energie in elektrische Energie
umgewandelt wird.
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3. Die Bindungsverhaltnisse in molekulargebauten Stoffe

3.1 Orbitalmodell

Die Elektronen in einem Atom befinden sich mal ndher beim Atomkern, mal sind sie weiter von ihm
entfernt. Der Raum, in dem sich ein Elektron mit 99% Wahrscheinlichkeit aufhalt, heildt das Orbital.

Ein Orbital wird von maximal zwei Elektronen besetzt.

Eine Elektronenpaarbindung (= Atombindung) wird im Orbitalmodell so erklart, dass sich einfach
besetzte Atomorbitale benachbarter Atome lberlappen und so mit zwei Elektronen besetzte
Molekilorbitale entstehen.

3.2 Die Valenzstrichschreibweise

Die Valenzstrichschreibweise von Atomen und lonen

Die Valenzschreibweise ist eine Darstellung der Valenzelektronen eines Atoms bzw. eines lons. Alle
anderen Elektronen werden nicht dargestellt:

Beispiele:

Valenzstrichschreibweise der Atome aus der 3. Periode

Natrium- Magnesium-  Aluminium- Silicium- Phosphor- Schwefel- Chlor- Atom Argon-
Atom Atom Atom Atom Atom Atom Atom
. — — — —
Nae elVige oAle oSie oPe eSe | Cle | Ar |
° ° ° — — —

Valenzstrichschreibweise von lonen:

Natrium- lon Sulfid- lon Chlorid- lon

aj

+ - 2
Na /S|

Chemische Formel: Na* s cr

Legende:
Ein e steht fiir ein ungepaartes Elektron.
Ein — steht fir ein Elektronenpaar.
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Die Valenzstrichschreibweise von Molekiilen

Die meisten Nichtmetalle und alle Nichtmetall-Nichtmetall-Verbindungen sind molekular gebaute
Stoffe. Die Atome werden durch Ausbildung von mindestens einem gemeinsamen bindenden

Elektronenpaar zu einem Molekiil fest verbunden. Diese Bindung nennt man Atombindung oder
Elektronenpaarbindung.

Valenzstrichschreibweise eines Chlor-Molekiils, Sauerstoff-Molekiils, Stickstoff-Molekiils
als Beispiel fiir eine...

...Einfachbindung ...Doppelbindung ... Dreifachbindung
1 I

[ N=N |

o _
| Cl—Cl|

o< -
|

o
(@)

griin markiert: nichtbindende Elektronenpaare

Durch Ausbildung von gemeinsamen bindenden Elektronenpaaren erreichen die Bindungspartner die
stabile Edelgaskonfiguration.

Beispiel: Ausbildung eines gemeinsamen Elektronenpaares in einem Wasserstoffbromid-Molekiil

. _ N

'd v~ TTTAN TN
He + ® Br/ > .\ H=Br| |

\ 1

~—--A ’,

— ~Too- griin markiert: nichtbindende Elektronenpaare

Fiir eine einfache Elektronenpaarbindung stellt jedes Atom jeweils ein freies Elektron zur Verfiigung.
Das bindende Elektronenpaar wird beiden dariiber verbundenen Atomen des Molekiils zugeordnet.
Das Wasserstoff-Atom hat somit ein stabiles Elektronenduplett, das Brom-Atom ein stabiles
Elektronenoktett.

Beispiel: Ausbildung von zwei gemeinsamen Elektronenpaaren in einem Sauerstoff-Molekiil

/\— _____ 7"(\ \\ —,\/\ — griin markiert: nichtbindende Elektronenpaare
Fiir eine Doppelbindung stellt jedes Atom jeweils zwei freie Elektronen zur Verfiigung. Die beiden
bindenden Elektronenpaare werden beiden dariiber verbundenen Atomen des Molekiils zugeordnet.
Beide Sauerstoff-Atome haben somit ein stabiles Elektronenoktett.
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Die Valenzstrichschreibweise Molekiil-lonen und die Bestimmung von Formalladungen

Die Valenzstrichformel (= Lewis-Formel) zeigt folgende Informationen tber ein Molekiil oder Molekiil-lon:
Die beteiligten Atome, die bindenden Elektronen (= Atombindungen), die nichtbindenden Elekironen (= freie
Elektronen) und die formalen Ladungen. Der rdumliche Bau wird meist nicht besonders beriicksichtigt.

Schritt 1: Summe der im Molekiil vorhandenen Valenzelektronen berechnen.

Das Sausrstoffatom steht
in der sechsten Haupt-
gruppe und hat deshalb
6 Valenzelektronen.

CH,0

Das Wasserstoffatom steht in der ersten Hauptgruppe
und hat deshalb 1 Valenzelektron. Da es zweimal vor-
handen ist, ergibt das
2 Valenzelekirenen.

Das Kohlenstoffatom steht
in der visrten Hauptgruppe
und hat deshalb

4 Valenzelekironen.

Das Molekiil hat insgesamt 12 Valenzelekironen.

Das Stickstoffatom steht in
der finften Hauptgruppe
und hat deshalb

5 Valenzelsktronen.

Das Molek ist positiv ge-
laden, deshalb zishen wir
ein Valenzelektron ab.
—1 Valenzslektronen.

NH,

Das Wasserstoffatom steht in der ersten Hauptgruppe
und hat deshalb 1 Valenzelektron. Da es viermal vor-
handen ist, ergibt das
4 Valenzelekironen.

Das Molekiil hat insgesamt & Valenzelekironen.

Das Keohlenstoffatom steht Das Molskll ist zwsifach
in der vierten Hauptgruppe negativ geladen. Addition
und hat deshalb von zwel Valenzelektronen.
4 Valenzslektronen. +2 Valenzelektronen.

co>

3

Das Sauerstoffatom steht in der sechsten Hauptgruppe
und hat deshalb 6 Valenzelekironen. Da es dreimal
vorhanden ist, ergibt das

18 Valenzelekironen.

Das Molekiil hat insgesamt 24 Valenzelekironen.

Schritt 2: Summe der theoretisch fiir stabilen Edelgaszustand benotigten Elektronen berechnen.

Wasserstoffatome bendtigen 2 Elektronen. Alle anderen Atoms bendtigen 8 Elektronen.

Das Kohlenstoffatom Das Sausrstoffatom
bendtigt 8 Elektronen. bendtigt 8 Elektronen.

/
R\‘Egto

Das Wasserstoffatom bendtigt 2 Elektronen. Da es
zwsimal vorhanden ist, ergibt das
4 bendtigte Elektronen.

Das Molekiil bendtigt theoretisch 20 Elekironen.

Das Stickstoffatom
bendtigt 8 Elektronen.

\ﬂH;

Das Wasserstoffatom bendtigt 2 Elektronen. Da es
viermal vorhanden ist, ergibt das
8 bendtigte Elektronen.

Das Molekiil benstigt theoretisch 16 Elekironen.

Schritt 3: Summe der bindenden Elekironen und

bindende Elektronen = benétigte Elektronen — Valenzelektronen
= Valenzelektronen — hindende Elektronen

CH,0

=20-12 =8
=12-8 =

bindende Elekironen

NH,

=16-8
=8-8

hindende Elektronen

nn
(-]

Das Kohlenstoffatom
bendtigt 8 Elekironen.

\ g):—

Das Sauerstoffatom benétigt 8 Elektronen. Da es drei-
mal vorhanden ist, ergibt das
24 bendtigte Elektronen.

Das Molekiil L 32 Elektronen.
berechnen.
co.’”
3
kindende Elekironen =32-24 =8
=24-8 =

Schritt 4: Atom mit groBter Bindigkeit zentral anordnen, restliche Atome drumherum.
so verteilen, dass alle Atome die: Edelgaskonfiguration erreichen.

Bindende Elekironen und

Schritt 5: Formale Ladungen fiir jedes Atom und lonenladung bestimmen.

Das Sauerstoffatom hat bei mittiger Aufteilung der
Bindungen 6 Elekironen. Das entspricht ssinen
6 Valenzelekironen. Keine formale Ladung.

/O\
T tiger Aufteilung der Bindungsn
4 Elekironen. Das entspricht
c seinen 4 Valenzelekironen.
Yty Keine formale Ladung.

H H

Dis Wasserstoffatome haben bei mittiger Aufteilung
der Bindungen 1 Elekitron. Das entspricht seinem
1 Valenzelekiron. Keine formale Ladung.

Das Molekiil ist ungeladen.

Das Kohlenstoffatom hat bei mit-

Das Stickstoffatom hat bei mittiger Aufteilung der Bin-
dungen 4 Elektronen. Das ist sines weniger als seine
5 Valenzelekironen. Eine positive formale Ladung.

H

-4
H+-N~+

4

H

Die Wasserstoffatome haben bei mittiger Aufteilung
der Bindungen 1 Elektron. Das entspricht seinem
1 Valenzelekiren. Keine formale Ladung.

Das Molekiil-lon ist einfach positiv geladen.

Das obere Sauerstoffatom hat bei mittiger Aufteilung
der Bindungen & Elektronen. Das entspricht seinen
6 Valenzelektronen. Keine formale Ladung.

7 o\

-

Das Kohlenstoffatom hat bei mit-
tiger Aufteilung der Bindungen
4 Elektronen. Das entspricht

seinen 4 Valenzelekironen.
VAR AN
©0, "0°

Ksine formale Ladung.

Die untsren Sausrstoffatome haben bei mittiger Auftsilung
der Bindungen 7 Elektronen. Das ist eines mehr als sei-
ne 6 Valenzelekironen. Eine negative formale Ladung.

Das Molekiil-lon ist zweifach negativ geladen.
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3.3 Der Rdumliche Bau von Molekiilen

H _
Der raumliche Bau von Molekiilen wird vom Platzbedarf der Orbitale bestimmt. In den | rdumlicher Bau:
Orbitalen befinden sich Elektronen(paare).
Weil sich die Elek fgrund ih iven Lad inand -(E“‘H
eil sich die Elektronenpaare aufgrund ihrer negativen Ladung voneinander H { '\ retraedrisch
abstoRen, ordnen sich die Elektronenpaare so an, dass sie den groRtmoglichen 109,5° 4

Abstand voneinander haben. Dies beschreibt das Elektronenpaar-AbstoBungs-Modell.

ﬁ trigonal-pyramidal
Mit Hilfe von Strukturformeln kann der rdumliche Bau von Molekiilen dargestellt H-'{ \‘HH

werden. 107°
Je nach Anzahl der Raumrichtungen der Elektronenpaare ergeben sich drei .
unterschiedliche Bindungswinkel: A gewinkelt
QO
a) 4 Raumrichtungen => tetraedrische Struktur mit Tetraederwinkel (109,5°) Hf;;._;}H
Beispiele:
Methan CHa: 4 Einfachbindungen = 4 Raumrichtungen
Ammoniak NHs: 3 Einfachbindungen und 1 nichtbindende EP = 4 Raumrichtungen
Wasser H,0: 2 Einfachbindungen und 2 nichtbindende EP = 4 Raumrichtungen
(Die geringen Abweichungen der Bindungswinkel beruhen auf dem gréf3eren Platzbedarf freier EP und sind nicht
Stoff des Grundwissens.)
b) 3 Raumrichtungen => trigonal-planare Struktur mit 120°-Winkel Realstruktur:
trigonal planar gewinkelt
Beispiele: #20° ~ALO°
Formaldehyd H,CO: i \/D: 0 H \/Nl O
2 Einfach- und 1 Doppelbindung = 3 Raumrichtungen H = <2
Untersalpetrige Sdure HNO:
1 Einfach-, 1 Doppelbindung und 1 nichtbindendes EP = 3 Raumrichtungen
c) 2 Raumrichtungen => lineare Struktur mit 180°-Winkel
B A8O® }?_O%
Beispiele: D=0l H=C=NI

Kohlenstoffdioxid CO;: 2 Doppelbindungen = 2 Raumrichtungen
Cyansdure HCN: 1 Einfach- und 1 Dreifachbindung = 2 Raumrichtungen

3.4 Das Mesomerie-Modell

Kénnen die in einem Molekiil vorliegenden Bindungsverhdltnisse nicht durch eine einzige
Valenzstrichformel dargestellt werden, sondern nur durch mehrere Grenzstrukturformeln, spricht
man vom Phanomen der Mesomerie oder einem mesomeren System.

Beispiel: Nitrat-lon

@“/[ﬂ]@\) c F//N\ 0 0, /s N\
O o 0t O O
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3.5 Die Benennung und das Phdnomen der Isomerie bei Kohlenwasserstoffen

Kohlenwasserstoffe sind Verbindungen, deren Molekule nur aus Kohlenstoff- und
Wasserstoffatomen aufgebaut sind. Man unterscheidet:

gesattigte Kohlenwasserstoffe ungesattigte Kohlenwasserstoffe

— jedes C-Atom hat die maximale Anzahl an
Bindungspartnern

die Alkane die Alkene die Alkine
nur Einfachbindungen zwischen den C- mind. 1 Doppel- mind. 1 Dreifach-
Atomen bindung zwischen 2 bindung zwischen
C-Atomen zwei C-Atomen
Beispiele: Beispiel: Beispiel:
Methan Ethan Ethen Ethin
H—C—H =
| H—C—C—H =4
H (. H H
H H

An der Endung -an, -en oder -in erkennt man die Zugehorigkeit der Verbindung zu einer der Gruppen.

Wichtige Formelschreibweisen: Kohlenwasserstoff-Molekiile kdnnen sehr groR werden. Daher ist
es auch hilfreich, wichtige abgekiirzte Formelschreibweisen zu formulieren:

Valenzstrichformel (ohne Bindungswinkel)

\ H H H h" n-Butan

// H\\ H IH
Propan ro A —H
S il il i H-C-C-C~C~H
| 1 | |
RS L L HHHH
> HsC— CHy— CH, CH,-CH,-CH,-CH,
AN

Halbstrukturformeln: Sie geben vereinfacht Skelettformeln: Durch eine stark vereinfachte

nur die Bindungen zwischen den Kohlenstoff- Schnellschreibweise werden nur die

Atomen an. Die an den Kohlenstoffatomen Anordnungen der Bindungen zwischen den
gebundenen Atome werden zusammengefasst. | Kohlenstoff-Atomen angegeben. Alle

Der Index gibt die jeweilige Anzahl dieser Atomartsymbole werden weggelassen.

Atome an. Die Atomartsymbole werden noch Bindungswinkel werden berlicksichtigt. An jeder

geschrieben. Ecke und an den Enden sitzen also C-Atome.
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Die Benennung von Kohlenwasserstoffen

Die Nomenklatur erfolgt nach den IUPAC-Regeln (International Union of Pure and Applied Chemistry). Der
Name setzt sich aus dem Stammnamen und der entsprechenden Endung zusammen.

Ab vier Kohlenstoffatomen wird die Lage der Mehrfachbindung(en) mit Zahlen angegeben. Es wird so
gezahlt, dass die Zahlen moglichst klein sind. Gibt es mehrere Mehrfachbindungen, wird dies durch
griechische Zahlworter angegeben (s. Tabelle). Der Stammname erhalt dann wieder ein ,,a“.:

Tabelle: Uberblick tiber die
o H ot A H griechischen Zahlenwérter

| |4 |> I" 1 |5 |_4 3 IZ 1

e C—C— € — H—C—C=¢C—(C=cC . .
| | | [ | N\ 2: di-, 3: tri-, 4: tetra-, 5: penta-,
HoH o H E H H " 6: hexa-, 7: hepta-, 8: octa-,
Pent-1-en Penta-1,3-dien 9: nona-, 10: deca-

Bei verzweigten Molekilen bestimmt die langste unverzweigte Kette den Stammnamen. Es wird so
nummeriert, dass die Verzweigungsstellen und Mehrfachbindungen moglichst kleine Zahlen haben.
Die Seitenketten werden mit Stammname + Endung ,,-yl“ benannt und nach alphabetischer
Reihenfolge geordnet. Treten mehrere gleiche Seitenketten auf, wird vor den Namen ein
griechisches Zahlwort gestellt, das in der alphabetischen Reihenfolge nicht beriicksichtigt wird.

CH,
H, c”
1H*|34 ’H4H"“|1
H3C—C—C—C—CH3 Hr_‘—c—c—ﬁ—c—m
| | [
CH, CH, CH, CH, Br
3-Ethyl-2,3-dimethylpentan 1,1-Dibrom-1-chlor-3,4-dimethylpentan

Das Phdnomen der Isomerie bei Kohlenwasserstoffen

Molekiile mit gleicher Molekiilformel, aber unterschiedlicher Strukturformel, nennt man Isomere.
Es gibt unterschiedliche Arten der Isomerie:

@—c—c—c—ms Isomerie
H, H, H |

Pentan cH
: Konstitutionsisomerie Stereoisomerie
H,C—C—C—CH unterschiedliche gleiche Atomverkniipfung,
H H, 3 Atomverkniipfung. unterschiedliche Anordnung
im Raum.

TH , 2-Methylbutan | |
H,C—C—CH, e f L

| Konformationsisomerie

CH;,

/

\\ZE—D!'mefh}-’fpropan

H

\
C
H | /\
/" T/
C
~u c\

zwel Konformationsisomere des Ethans

ng 0

(E)-1,2-Dichlorethan  (Z)-1,2-Dichlorethan

* stellt kein Grundwissen der 9. Jahrgangsstufe dar
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4. Das Wechselwirkungskonzept

4.1 Die Bindungspolaritat

Die Elektronegativitat (EN) ist ein Mal} firr die Starke eines Atoms, die bindenden Elektronen einer
Elektronenpaarbindung an sich zu ziehen.

Die Elektronegativitat der Atome steigt innerhalb einer Periode des PSE von ,,links nach rechts” und
innerhalb einer Hauptgruppe von ,,unten nach oben” an. Das MaR fiir die EN ist eine Zahl ohne
Einheit.

Fluor ist das elektronegativste Element (EN(F) = 3,89), gefolgt von Sauerstoff (EN(O) = 3,44), Chlor
(EN(CI) = 3,16) und Stickstoff (EN(N) = 3,04).

Hinweis: Die Zahlen stellen kein Grundwissen dar, man entnimmt sie dem Periodensystem
(Rickseite!).

Haben zwei Atome, zwischen denen eine Elektronenpaarbindung besteht, unterschiedliche EN-
Werte, so wird das bindende Elektronenpaar zum starker elektronegativen Atom hin verschoben.
Daher besitzt das elektronegativere Atom einen Uberschuss an negativer ,Ladung” (= negative
Partialladung &), das andere Atom ist im Gegenzug leicht positiv ,,geladen” (= positive Partialladung
6%) => Es liegt eine polare Atombindung vor. Generell gilt: Je groRer die Differenz AEN zwischen den
Atomen einer Atombindung ist, desto starker polar ist diese Atombindung.

Haben zwei Atome die gleichen EN-Werte, liegt eine unpolare Atombindung vor.

Richtwerte fiir die Bestimmung der Bindungspolaritat:
AEN <£0,40 ,,unpolare” Atombindung AEN > 0,40 polare Atombindung

Anmerkung: In der Schule werden schwach polare Atombindungen vereinfacht wie unpolare Atombindungen
behandelt.

Beispiele: 6" & 6* 6" 6 6" &
H-F H H 0=C=0
N 7 - -

\O/

5

4.2 Die Molekiilpolaritat

Ein Dipolmolekiil (kurz: Dipol) ist ein nach auRen hin elektrisch neutrales Molekiil, das durch das
Vorhandensein von mindestens einer polaren Atombindung einen positiv und einen negativ

polarisierten Molekiilbereich aufweist. Das Molekiil ist nicht vollstandig symmetrisch gebaut (denn

bei vollstandig symmetrischen Molekiilen wie z.B. C Cl; oder CO, fallen der positive und negative
Ladungsschwerpunkt zusammen, so dass das Molekil nach aulRen hin unpolar ist).

Abbildung: Wassermolekiile sind typische Dipolmolekiile:

&t &*
links: Valenzstrichformel mit Partialladungen an den Atomen H N /H

rechts: ladungscodierte Elektronendichteverteilung
blau: niedrige Elektronendichte --> rot: hohe Elektronendichte 6'_
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4.3 Die verschiedenen zwischenmolekularen Wechselwirkungen (ZMW)

Zwischenmolekulare Wechselwirkungen wirken zwischen den Molekiilen desselben Stoffs bzw.
zwischen den Molekiilen bzw. Teilchen unterschiedlicher Stoffe. Diese Wechselwirkungen werden oft
durch gepunktete Linien dargestellt.

Man unterscheidet:
- Die VAN-DER-WAALS-Wechselwirkungen:
o Die London-Dispersions-Wechselwirkungen sind schwache e —n
elektrostatische Wechselwirkungen zwischen unpolaren 3; Hy Hy, ’
Molekiilen bzw. unpolaren Molekiilteilen, die durch die zufalligen Y c—c—c —C:H
3 3
Elektronenverschiebungen (Bildung spontaner und induzierter H, H,
Dipole) innerhalb eines Molekiils bzw. Molekiilteils entstehen.

o Die Dipol-Dipol-Wechselwirkungen sind permanente H - H
elektrostatische Wechselwirkungen zwischen permanenten SET e e=0
Dipolmolekilen. ’ 3

- Wasserstoffbriicken konnen immer an den Stellen in einem Molekil
ausgebildet werden, wenn ein Wasserstoffatom besonders stark

é‘/H--._,_q@-
positiv polarisiert wird, weil es an einem Sauerstoff-, Stickstoff- oder HC—04.. 0 CH
w8

Fluoratom gebunden ist. Dieses positiv polarisierte Wasserstoffatom
tritt dann mit den Elektronen eines nicht-bindenden Elektronenpaares eines benachbarten
Sauerstoff-, Stickstoff- oder Fluoratoms in Wechselwirkung.

Wasserstoffbriicken sind die starksten zwischenmolekularen Wechselwirkungen.

- Die lon-Dipol-Wechselwirkungen sind elektrostatische Wechselwirkungen, die zwischen lonen
und permanenten Dipolmolekiilen auftreten.

4.4 Der Einfluss der zwischenmolekularen Wechselwirkungen auf die Stoffeigenschaften

Die Siede- und Schmelztemperaturen, die Viskositat eines Stoffes und die Loslichkeit von Stoffen
werden stark von den zwischenmolekularen Wechselwirkungen beeinflusst:

Beim Sieden, also beim Ubergang vom fliissigen in den gasférmigen Zustand, sind zwei Vorginge von
Bedeutung:

a) Im flussigen Zustand ,beriihren” sich die Molekiile noch. Um die Molekiile voneinander vollstandig
zu trennen, missen die zwischenmolekularen Wechselwirkungen tGiberwunden werden, welche die
Molekiile aneinanderhalten: Je starker die ZMW, desto mehr Energie muss aufgewendet werden, um
die Molekiile voneinander zu trennen. Die Siedetemperaturen von Stoffen aus unpolaren Molekilen
sind niedriger als von Stoffen aus polaren Molekiilen (bei vergleichbarer Molekllmasse).

b) Im gasférmigen Zustand bewegen sich die voneinander isolierten Molekdile sehr schnell.

Je hoher die Molekiilmasse der Teilchen ist, desto mehr Energie muss aufgewendet werden, um sie
zu beschleunigen. Deshalb haben Stoffe aus kleinen/leichten Molekilen niedrigere
Siedetemperaturen als Stoffe aus groRen/schweren Molekilen.
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Bei Losungsvorgingen gilt: ,,similia similibus solvuntur — Ahnliches wird von Ahnlichem gel6st”.
D.h. ein Stoff 16st sich dann in einem anderen, wenn zwischen den Teilchen der beiden Stoffe
dhnliche zwischenmolekulare Wechselwirkungen vorherrschen.

Beispiele:

Wasser ist ein hydrophiles (lipophobes) Losungsmittel => Salze (die aus positiv geladenen Kationen
und negativ geladenen Anionen bestehen) sowie hydrophile Stoffe, wie z.B. Ammoniak (NHs),
I6sen sich gut in Wasser, nicht aber lipophile Stoffe, wie z.B. Hexan (CgHaa4).

ist ein => andere , wie z.B. Octan oder
Speisedl, I6sen sich gut in Hexan, nicht aber hydrophile Stoffe wie Wasser oder Ammoniak.

Amphi Stoffe enthalten Molekiile mit einem unpolaren und einem polaren Molekiilteil, so dass
diese als Losungsvermittler zwischen hydrophilen und lipophilen Stoffen wirken kénnen.

Beispiel: Seifenmolekiile

Unpolarerer Molekiilteil polarer Molekiilteil

4.5 Die sauerstoffhaltigen Kohlenwasserstoffe

Kohlenwasserstoffe kdnnen neben Kohlenstoff- und Wasserstoffatomen auch Sauerstoffatome
besitzen. Es ergeben sich verschiedene Stoffklassen bei sauerstoffhaltigen Kohlenwasserstoffen, die
durch eine funktionelle Gruppe gekennzeichnet ist. Diese bestimmt auch den Namen einer
Verbindung und deren Eigenschaften, wie Siedetemperaturen und Loslichkeit.

Tabelle: Funktionelle Gruppen und Nomenklatur der sauerstoffhaltigen Kohlenwasserstoffe

Stoffklasse | Funktionelle Endung | Vorsilbe fiir | Beispiel
Gruppe funkt.Gruppe
Alkohole | Hydroxygruppe -ol Hydroxy- T
H=—C — C —OH Ethanol
[ I . (Trinkalkohol)
H H
Aldehyde | Carbonylgruppe -al Formyl- 'I‘ //I-J, Ethanal
an einem H—C—ga (Acetaldehyd, wichtiger
primdren y H Ausgangsstoff der Industrie)
Kohlenstoffatom
= Aldehydgruppe
Ketone Carbonylgruppe -on Oxo- H ‘0" H
an einem Mt —H Jr""’“"‘”'"”{ \
sekundéren ! ! (Aceton, Losungsmittel)
Kohlenstoffatom
= Ketogruppe
N on - °
Carbon Carboxygruppe sdure Carboxy o ' Ethansiure
siuren ' \‘_.;._H (Bestandteil von Essig)
Priorisierung
der funkt.Gruppen

bei der Benennung von Verbindungen
mit mehreren funkt.Gruppen



