e Die Energiestufen
Energie werden von unten nach
=) n-3 oben mit Elektronen

Aufbau der | cccceces ., besezt

e Maximalzahl pro Stufe:
m - . 2
Elektronenhulle z=2n

(n: Hauptquantenzahl)
oo n-1 e Elektronen der hochsten
(Energiestufenmodell) Energiestufe heifen

Valenzelektronen. Sie

sind am weitesten vom
Kern entfernt

e senkrechte Spalten: Gruppen.
Die Nummer der Hauptgruppe gibt
die Zahl der Valenzelektronen

Ordnungsprinzip (Aulenelektronen) an.

des geki]rzten PSE e waagrechte Zeilen: Perioden.
Die Nummer der Periode gibt die
Zahl der hochsten besetzten
Energiestufe an.

e voll besetzte hochste Energiestufe

Edelgas- e sie wird bei der Bildung von lonen

konfiguration angestrebt

e bei 1. Periode: 2 e (Duplett)
bei hoheren Perioden: 8 e (Oktett)

Elektronenabgabe beim Natrium-Atom Elektronenaufnahme beim Fluor-Atom
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e zum Nachweis verschiedener Kationen:
Li* karminrot Ca?* ziegelrot
Na* orangegelb Sr?* tiefrot
Flammenféirbung K* violett (Kobaltglas) Ba?* gelbgriin

e durch Warmezufuhr gelangt ein Elektron
auf eine hohere Energiestufe.
Bei Ruckkehr in den Grundzustand wird
die aufgenommene Energie in Form von
Licht wieder abgegeben.




Elektrolyse einer
Salzlosung oder
Salzschmelze

e ist eine durch Zufuhr elektrischer
Energie erzwungene Redoxreaktion
(endotherm)

e fihrt zum Verlust der Edelgaskonfigu-
ration

e ist die Umkehrung der Salzbildung

e Bsp.: L -
Ox.. 21 > 1, +2e

Red.: Zn** +2e¢ > 1Zn
Redox:Zn“*+21 = 1, + Zn

Salzbildung
aus den Elementen

e Reaktion von Metall mit Nichtmetall

e die entstehenden lonen haben Edelgas-
konfiguration

e |auft unter Energieabgabe ab (exotherm)

e Bsp.:
Ox.: Na S Nat+e | 2
Red.: Cl,+2e = 2Cr
Redox: 2Na +Cl, = 2CI +2 Na*

Verhaltnisformel: NaCl

Redoxreaktion

e ist eine Elektronenubertragungsreaktion

e ist ein Beispiel fur eine Donator-
Akzeptor-Reaktion

e dabei laufen Oxidation (Elektronen-
abgabe) und Reduktion (Elektronen-
aufnahme) gekoppelt ab

Elektrochemische
Stromerzeugung

e In einer Batterie laufen Redoxreaktionen
freiwillig ab.

e Um Strom zu erzeugen, mussen die
Reaktionspartner raumlich voneinander
getrennt und durch ein Kabel verbunden
werden.

e Der Ladungsausgleich erfolgt durch
Wanderung von lonen durch ein
Diaphragma oder eine Salzbrtcke.

Daniell-Element
als Beispiel fur ein
galvanisches Element

Stromverbraucher
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Orbitalmodell

e Unter einem Orbital versteht man den
Raum, in dem sich ein Elektron mit
99 %iger Wahrscheinlichkeit aufhalt.

e In einem Orbital haben zwei Elektronen

Platz.
o

Atombindung

(Elektronenpaar-
bindung)

e Durch Uberlappung von 2 einfach besetzten
Atomorbitalen entsteht ein doppelt besetztes
Molekulorbital.

Wasserstoff- Wasserstoff-
. . Atom A Atom B
e Die beiden
Atom-
Elektronen orbital o o

gehoren jetzt

beiden Atomen Y
gemeinsam

(bindendes Elek- bindendes m

tronenpaar). Molekiilorbital

Bindigkeit und PSE

Wird das bindende Elektronenpaar beiden Atomen
zugerechnet, so erreichen in der Regel beide
Atome die Edelgaskonfiguration (Oktett bzw.
Duplett).

7. HG 6. HG 5. HG 4. HG

einbindig | zweibindig dreibindig vierbindig
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Valenzstrichformel
erstellen

e Zahl der flr die Edelgaskonfigurationen aller Atome
bendtigten Elektronenpaare minus Zahl der insge-
samt vorhandenen Valenzelektronenpaare ergibt die
Zahl der bindenden Elektronenpaare (BEP).

e Atom mit groRter Bindigkeit ist meist Zentralatom.

e BEP verteilen, dann Doppel- bzw. Dreifachbindungen
sowie freie EP anordnen, so dass mdglichst der Edel-
gaszustand erreicht ist und die Bindigkeiten stimmen.

e Bei Diskrepanz der ,personl. Elektronen® mit dem
PSE sind Formalladungen nétig.

e Summe der Formalladungen ergibt die AuRenladung.

Mesomerie

e ist die Erscheinung, dass sich die wahre
Elektronenverteilung in einem Molekul nicht
durch eine einzige Strukturformel darstellen
lasst, sondern zwischen mehreren Grenz-
formeln liegt.
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Regeln des
EPA-Modells

e Elektronenpaare ordnen sich so um ein
Zentralatom an, dass sie mdglichst weit
voneinander entfernt sind.

e Freie Elektronenpaare brauchen mehr
Platz als bindende. Daher verringern sich
die Bindungswinkel.

e Mehrfachbindungen werden wie Einfach-
bindungen behandelt.

Raumlicher Bau
von Molektulen

ZeEtfa?:;om Molekill- Bindungs-
(BEP + FEP) geometrie winkel
4 tetraedrisch 109,5°
3+1 trigonal-pyramidal 107°
2+2 gewinkelt 104,5°
3 trigonal-planar 120°
2+1 gewinkelt 118°
2 linear 180°

Elektronegativitat

e ist das Bestreben eines Atoms,
in einer Atombindung das
gemeinsame Elektronenpaar an
sich zu ziehen

e nimmt im PSE von links nach
rechts und von unten nach oben zu

Bindungspolaritat:
Vorliegen einer
polaren
Atombindung

e Eine Atombindung, bei der das bindende
Elektronenpaar zum elektronegativeren
Atom hin verschoben ist, ist polar.

e Es entstehen positive und negative
Partialladungen (sie sind kleiner als
lonenladungen).

e Liegt vor, wenn AEN > 0,4 und < 1,7 ist

o+ ©6-
e Bsp.: H—CI

Molekulpolaritat:
Vorliegen eines
Dipol-Moleklls

e Ein Molekl, bei dem der positive und der
negative Ladungsschwerpunkt nicht in
einem Punkt zusammenfallen, ist polar.

e Es verhalt sich nach aul3en wie ein Stab-
chen, das zwei Pole hat.

e Voraussetzung: Bindungspolaritat

e Bsp.: Wasser-Molekill 5;303'\5
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Wasserstoffbriucken-
Bindung

e Anziehungskraft zwischen stark positiv
polarisiertem H-Atom und freiem Elek-
tronenpaar.

e Das H-Atom muss an ein O-, F- oder N-
Atom gebunden sein.

e starke intermolekulare WW
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Dipol-Dipol-Krafte

e Anziehungskrafte zwischen
permanenten Dipol-Molekulen

e mittelstarke intermolekulare WW

eBsp.:
o+ o— o+ o—

London-Dispersions-
Wechselwirkungen

e Anziehungskrafte zwischen spontanen
und induzierten Dipolen

e bei Atomen und unpolaren Molekulen

e sehr schwache intermolekulare WW

& 5t & 5 & 6"

induzierter  spontaner induzierter
Dipol Dipol Dipol

lon-Dipol-Krafte

e Anziehungskrafte zwischen Kationen
und dem negativen Ladungsschwer-
punkt bzw. zwischen Anionen und dem
positiven Ladungsschwerpunkt von
Dipol-Molekulen
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Auswirkungen von
zwischenmolekularen
Kraften auf die
Siedetemperaturen

e Teilchenebene: Je starker die intermolekularen
Krafte sind, umso mehr Energie muss zugefihrt
werden, um sie zu Uberwinden und die Molekiile
voneinander zu trennen
Stoffebene: umso hoher liegt der Siedepunkt

e Starke der WW zwischen Teilchen im Vergleich:

Dipol-lon-Wechselwirkungen,
Wasserstoffbriicken,
Dipol-Dipol-Wechselwirkung,
London-Dispersions-Wechselwirkungen

abnehmende Starke




Auswirkungen von
zwischenmolekularen
Kraften auf die
Loslichkeit

e Regel: Ahnliches 16st sich in Ahnlichem.

e Teilchenebene: haben die Teilchen von
Losestoff und Losungsmittel ahnliche
MolekUlpolaritaten, so kdnnen sie
zwischenmolekulare Krafte ausbilden.

e Stoffebene: die Stoffe l0sen sich in-
einander.

Fachbegriffe fur das
Loseverhalten

e Teilchenebene:
Molekile sind polar oder unpolar

e Stoffebene:
« Stoff ist hydrophil und lipophob: er I6st sich
in Wasser, nicht in Benzin oder Fett.
« Stoff ist lipophil und hydrophob: er I6st sich
in Benzin, nicht in Wasser.
« Stoff ist amphiphil: er 16st sich in Benzin
und in Wasser.

Name des Alkans = Molekilformel

(CHan2) e bei Alkenen:
. MethEn CH, Endung -en
Homologe Reihen der |- 1 Doppelbindung
. ropan sHg C H
Kohlenwasserstoffe: |« ca i
“‘E‘““a” ES: e bei Alkinen:
. =0 ol Endung -in
Alkane, Alkene, Alkine |« o 1 Dreifachbindung
n-Nonan CoHyy CnHZn-Z
n-Decan CoHa
Molekulformel CsHg
P
Strukturformel HeG—e—C—H
. H H H
Formeldarstellungen | Skeetomel | 7\
Keilstrichformel H\p/ c\c/ "
Hy v A%H
Isomerie ist die Erscheinung, dass es Teilchen mit
gleicher Molekilformel, aber unterschiedlicher
Struktur gibt.
Isomerle e Gerlstisomerie (Konstitutionsisomerie):
. unterschiedliches Kohlenstoffgertst, das ver-
bel schieden lang bzw. verzweigt sein kann
KOh Ienwasserstoffen e Stellungsisomerie: unterschiedliche Lage von

Doppel- oder Dreifachbindung

e Z/E-Isomerie: unterschiedliche raumliche Anord-
nung von Gruppen an der Doppelbindung




