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Einleitung: Vom Atom zur lonenbindung zur Atombindung

Bisher kennst Du zwei Arten von Reinstoffen in der Chemie: Atome (Elemente) und Verbindungen
daraus. Du weil3t mittlerweile, dass viele Verbindungen aus lonen bestehen, welche durch
unterschiedliche Ladungen zusammengehalten werden. Diese Art der Bindung haben wir lonenbindung
genannt.

Aber nicht alle Stoffe sind Salze und bestehen aus lonen. Es gibt z.B. keine gasférmigen lonen!
Wie sind z.B. die Molekile SO;, CO und CO; aufgebaut? Auch Wasser besteht nur zu einem sehr
geringen Anteil aus lonen.

In diesem Kapitel lernst Du eine weitere Form der Verbindung kennen und mehr tber die
Zusammenhange zwischen den beiden ,(Ver-)Bindungsarten®.

https://hoffmeister.it - 22.06.23
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Welche Arten von Stoffen gibt es in der Chemie?
Grob gesagt gibt es zwei Arten von Stoffen: Elemente und Verbindungen

1. Elemente:
» Sie sind ungeladene Teilchen.
+ Sie stehen im Periodensystem der Elemente.
« Elemente stehen als Formel alleine, ohne weitere Buchstaben: z.B. Fe, S, N2, H,, Cl,

Bei den Elementen O,, Hz, N2 und allen Elementen der 7. Hauptgruppe (also F2, Cly, Bry, I,) ist es
nun so, dass eine weitere Besonderheit dazu kommt: als Element (!) kommen sie nicht allein,
sondern immer im Doppelpack. Man nennt sie deshalb auch Elementmolekiile.

* Elemente haben die Wertigkeit / (=Oxidationszahl) 0

2. Verbindungen:

* Verbindungen bestehen immer aus mehreren Elementen. Beispiele sind: NaCl, CO,, HCI, H.SO,
* Verbindungen entstehen durch Vereinigungen.

So bilden die Elemente Chlor und Natrium durch Vereinigung das Salz Natriumchlorid

(Cl, + 2Na --> 2NacCl)

Es gibt im GroRen und Ganzen zwei Typen von Verbindungen: lonenverbindungen (welche Du ja schon
aus dem Kapitel lonen & Salze kennst) und Atomverbindungen (diese lernst Du in diesem Kapitel
kennen).

2.1 lonenverbindungen (auch ionogene Verbindungen genannt

Alle enthaltenen Teilchen sind positiv oder negativ geladen.

Sie halten im festen Zustand durch ihre Ladungen zusammen.

Im festen Zustand liegen sie demzufolge als Kristalle vor.

Man kann sie schmelzen und viele von ihnen auch in Wasser auflésen. In beiden Fallen leiten die

lonen dann den elektrischen Strom.

lonen kommen niemals alleine vor. Sie brauchen immer einen anders geladenen Partner.

» Beispiele: in NaCl sind die lonen Na* und CI- enthalten.

* Es gibt eine weitere Unterteilung, und zwar nach Stoffgruppen. Die bekanntesten sind Salze
(bestehen immer aus positiven Metallionen und negativen Saurerestionen) und Sauren und
Laugen.

* Typische Beispiele sind: NaCl, KCI, KOH usw.

2.2 Verbindungen mit Atombindungen (auch Molekiile genannt

* Die Verbindung entsteht nicht durch Ladungen, sondern durch gemeinsame Nutzung von
Elektronen.

* Atombindungen kommen vor allem bei Nichtmetallen vor. Typische Beispiele sind CO2, SOs, NO;

* Alles Weitere erfahrst Du auf den folgenden Seiten :-)

Eine Ubung dazu findest Du auf den letzten Seiten: ,Wiederholung: Stoffe, Teilchen der Chemie*!

https://hoffmeister.it - 22.06.23
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Ubersicht iiber die Verbindungen und Elemente

Salze und Metalle Molekiile Kohlenstoffver-

ionogene Stoffe bindungen
Mechanische hart und sproéde duktil weich, oft sprode oft sehr hart
Eigenschaften
Schmelz und hohe Smp / Sdp. hohe Sdp. niedige Smp. / Sdp. sehr hohe Smp
Siedepunkte
Elektrische leitend leitend nichtleitend meist nichtleitend
Eigenschaften Graphit leitet.
Loslichkeit polar unléslich oft unpolar oft unpolar
Bindungstyp lonenbindung metallische Atombindung Atombindung

Bindung

Beispiele NaCl, MgO Metalle N2, H2O, Ss Ether, Wachs

Zusatzinformationen:

https://de.wikipedia.org/wiki/Korund

https://de.wikipedia.org/wiki/Quarz
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Die Atombindung: Bindungsverhiltnisse bei Wasserstoff & Kohlenstoff

1) Wasserstoff

lonen gibt es nur in Kristallen oder geldst in Wasser. Daraus folgt, dass beispielsweise Wasserstoff (H-)
also kein lon sein kann, da es gasformig ist.

Viele Elemente vereinigen sich untereinander mit einer anderen Methode (als der lonenbindung), der
Atombindung.

Zum Erstellen einer Atombindung bestimmt man die Anzahl an Aul3enelektronen (=Valenzelektronen) und
bestimmt die Anzahl der zum Erreichen der vollbesetzten Aufienelektronenhulle notwendigen Elektronen.
(=Edelgaskonfiguration)

Im Falle des Wasserstoffs liegt ein Valenzelektron vor, d.h. jedem Wasserstoffatom fehlt ein Elektron zum
Erreichen der Edelgaskonfiguration. Dieses bekommt das jeweilige Atom vom Partner. Auch der Partner
bendtigt ein Elektron, also wird ihm das eigene e zur Verfiigung gestellt. Es liegt also eine gemeinsame
Nutzung von Elektronen vor. Jedes Atom hat nun beide Elektronen fir eine gewisse Zeit. Damit dies aber
klappt, missen beide Atome beieinander ,bleiben”. Sie sind also miteinander verbunden!

Zur Verdeutlichung wird eine Schnittmenge der Elektronenwolken gezeichnet, in die diese
.Bindungselektronen* aufgenommen werden:

@ ® => HeeH => H-H

Im Uberschneidungsbereich gehéren die Elektronen beiden Atomen.
Das gemeinsame e Paar bezeichnet man als Bindungselektronenpaar.

Diese Art der Verbindung von Atomen bezeichnet man als Atombindung. Sie wird auch als
Elektronenpaarbindung bezeichnet. Eine Formel in dieser Schreibweise nennt man
Valenzstrichformel oder Lewisformel.

Die aulieren Elektronenwolken (=Atomorbitale) tauchen ineinander ein und bilden einen gemeinsamen
Bereich (~Molekdlorbital'). Damit gehort das Valenzelektronenpaar beiden Atomen in gleicher Weise (sie
teilen es sich, wie zwei Kinder, die gemeinsam ein Spielzeug benutzen) und sie erhalten somit beide
Edelgaskonfiguration.

Gilbert N. Lewis (1875 - 1946) stellte 1916 seine Theorie zur Elektronenpaarbindung auf:
Atome sind in Molekiilen durch gemeinsame Elektronen verbunden (=Atombindung,
Elektronenpaarbindung).

Bei der Bildung einer solchen Bindung wird Bildungsenergie frei (sie entspricht der
Dissoziationsenergie).

Man muss nun aber immer beachten, dass ein Atom in seiner Aul3enschale in der Regel nur so viele
Elektronen aufnimmt, wie sein nachsthéheres Edelgas. AulRer Wasserstoff (nimmt nur max. 2 Elektronen
in die auliere Hiille) haben die meisten anderen Elemente ihre Edelgaskonfiguration mit 8
Aulenelektronen erreicht. Diese Regel wird deswegen oft auch als Oktettregel bezeichnet.

=> In Molekilen besitzt in sehr vielen Fallen jedes Atom Edelgaskonfiguration. Die Aufnahme weiterer
Elektronen zum Zwecke weiterer Bindungen ist oft nicht mdglich! Spater wirst Du lernen, dass einige
Elemente aber durchaus mehr als acht Au3enelektronen haben dirfen.

1 Fachlich nicht einwandfrei, da MO der ganze Bereich ist!
https://hoffmeister.it - 22.06.23
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2) Bindungsverhiltnisse bei anderen Elementmolekiilen

a) Bindungsverhiltnisse bei Sauerstoff:

Zd: Zd:

1l
VvV
ol
[l
O |

Zum Erreichen der Edelgaskonfiguration fehlen dem Sauerstoffatom 2e-
=> jedes Sauerstoffatom stellt 2 Bindungselektronen zur Verfigung
=> Zweifachbindung (auch Dopperlbindung genannt)

b) Bindungsverhiltnisse bei Stickstoff

N: N => |INZNI
Es fehlen zum Erreichen der Edelgaskonfiguration 3 e
=> jedes Stickstoffatom stellt 3 Bindungselektronen zur Verfligung.

=> es liegt eine 3fach Bindung zwischen den Atomen vor, von denen jedes je ein freies Elektronenpaar
hat.

c) Bindungsverhiltnisse bei Chlor

[Cle«ClIl => ICI-ClI

Es liegt eine Einfachbindung vor. Jedes Chloratom hat drei freie Elektronenpaare

3) Bindung von zwei verschiedenen Atomen

a) Bindungsverhaltnisse bei Chlorwasserstoff

HCI: H-CII

Es liegt eine Einfachbindung zwischen den beiden Chloratomen vor. Das Chloratom hat drei freie
Elektronenpaare.

https://hoffmeister.it - 22.06.23
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b) Bindungsverhaltnisse bei Methan (CH.)

Im Methan sind nun sogar funf Atome miteinander verbunden. Wie kann das funktionieren, so damit jedes
Atom Edelgaskonfiguration erreicht?

C hat 4 Valenzelektronen
H hat 1 Valenzelektronen (beachte: es sind 4 Wasserstoffatome!)
H hat 1 Valenzelektronen
H hat 1 Valenzelektronen
H hat 1 Valenzelektronen

=> CH., hat 8 Valenzelektronen => 4 Elektronenpaare

Kohlenstoff erreicht also eine vollbesetzte Schale durch Aufnahme von je einem Elektron des
Wasserstoffes:

@
H
® M H
* |
. . => He «C- H => H-C-H
. |
® . H
H

2e” entsprechen jeweils einem Strich!

Regel: Vom Kohlenstoffatom gehen in der Regel 4 Elektronenpaarbindungen ab.

Meistens ist Kohlenstoff dabei mit Kohlenstoff oder mit Wasserstoff verknUpft.
Aber auch Sauerstoff, Schwefel und Stickstoff (u.a.) sind méglich.

Das oberste Prinzip fiir jede chemische Bindung ist die Edelgaskonfiguration.

Dabei gilt die Oktettregel: Kein Atom der 1. Periode darf mehr als 2 und kein Atom der 2. Periode
darf mehr als 8 Valenzelektronen besitzen.
Ab der dritten Periode ist eine Uberschreitung des Oktetts moglich!

Aufgaben zu den Bindungsverhaltnissen (Atombindung)

Bilde die Atombindung fir die folgenden Molekiile: O, F2, N2, Cl,, HCI, H.0O, CO,

Verfahre ebenso bei: HCI, CH4, NH3, H.O

Zeichne folgende Kohlenwasserstoffketten: CzHeg CeH1s4, CoHa, CH4, CsH12, CsHe

Was versteht man unter einer Elektronenwolke (=Orbital)?

Wie kann ein Element Edelgaskonfiguration erreichen?

Sind Molekule energiedarmer oder -reicher als die enthaltenden Elemente?

Welche Aussagen trifft die Valenzstrichformel?

Nenne Elemente, die als Molekil vorkommen.

Kann man auch fur lonen Valenzstrichformeln zeichnen? Probiere es: CI-, S~

0. Eine Frage zum Nachdenken: Warum vermutest Du, kommen in der Natur nicht Molekiile in allen
denkbaren Kombinationen von Atomen vor. Also mit anderen Worten: warum gibt es z.B. CO, CO;
aber nicht COs, sondern nur (CO3)*?

SOVooNoaRLON =

https://hoffmeister.it - 22.06.23
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Kurzzusammenfassung ,.Atombindung“
Eine Mdglichkeit fur Elemente die Edelgaskonfiguration zu erreichen, ist die Atombindung!

Wasserstoffgas (H.)

Kurzschreibweise H . H

H - H

(fur 2 Valenzelektronen kann ein Strich gezeichnet werden)

Welche zwei Fragen miissen sich Schiiler stellen, um eine Atombindung zu zeichnen?
- Wie viele Valenzelektronen hat das einzelne Element?
- Wie viele e braucht es noch zum Erreichen der Edelgaskonfiguration?

https://hoffmeister.it - 22.06.23
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Exakte Regeln zum Erstellen von Valenzstrichformeln (=Lewisformein)

Die bisherigen Regeln sind ein guter Einstieg. Fur komplexe Molekule brauchen wir noch etwas prazisere
Regeln. Zum Verstandnis wird erst einmal ein besonders leichtes Beispiel gewahlt:

Beispiel: Wie sieht die Valenzstrichformel von Methan (CH,) aus?

1. Schritt: Bestimmen der Gesamtanzahl an Elektronenpaaren:

Chat4 Ve => 4 e
H hat 1 Ve~ => 4Atome - 1Ve™ = 4 e
8 e~ =>4 Elektronenpaare (=e Paare)
2. Schritt: Die Atome werden so angeordnet, dass jedes Atom H
die Edelgaskonfiguration hat (sofern es moglich ist). I
H-C-H

I
H

Oktettregel beachten: Kein Atom der 1. Periode darf mehr als 2 und kein Atom der 2. Periode darf
mehr als 8 Valenzelektronen besitzen! Elemente der 3. Periode diirfen 18 Valenzelektronen haben!

3. Schritt: Bestimmung eventuell auftretender Formalladungen

Zur Bestimmung eventuell auftretender Formalladungen zahlt man die Ve™, welche das jeweilige Atom
direkt ,beriihren” (also alle Elektronen der freien e™-Paare und jeweils eines pro Bindungselektronenpaar)
und vergleicht diese Zahl mit der urspriinglichen (aus der Stellung im PSE) aus dem ersten Schritt. Aus
der Differenz ergibt sich die Ladung.

Ist diese Zahl geringer, so ist das Atom positiv geladen (da ja e fehlen), ist sie héher, so ist das Atom

negativ geladen (es sind ja ,zu viele“ e~ vorhanden).

4. Schritt: Uberlegen, ob eine Oktettiiberschreitung zum Vermeiden von Formalladungen méglich ist
Ab der dritten Periode ist Oktettiiberschreitung mdglich. Phosphor (P), Chlor (Cl) und Schwefel (S) dirfen
also mehr als vier Bindungen haben, Sauerstoff, Fluor und Stickstoff aber NIE!

Aber beachte auch: In einem Molekiil dirfen von einem Atom nie mehr als zwei Doppelbindungen
abgehen!

Hinweise und Tipps:

* Unbedingt die Schrittreihenfolge einhalten!

» Das numerisch seltenste Element steht oft im Zentrum. H ist niemals im Zentrum, da es nur eine
Bindung eingehen kann.

* In Sauren sind die Wasserstoffatome (H) immer an Sauerstoffatome (O) gebunden.

* Treten in einem Molekll Formalladungen auf, so ist das ein Indiz daflr, dass es instabil sein kénnte.
Verschiedene Formalladungen in einem Molekl sind beim Erstellen also moglichst zu vermeiden!

» Sauerstoff kommt korrekt gezeichnet meist folgendermalen vor: —O -O-; -OlI-
Andere Formen sind sehr selten und zu vermeiden. o o
(v.a. ist diese Form —O= immer zu vermeiden! Sie kommt als ,Oxoniumion® nur sehr selten vor
(z.B.in Ozon (O3)). *

* Sauerstoff ist nur in echten Peroxiden an Sauerstoff gebunden (also fast nie!). Dies ist in der
Regel schon am Namen erkennbar: z.B. Wasserstoffperoxid: H — O O- H)

« Reagieren Metall und Nichtmetall miteinander, liegt oft eine ionogene Verbindung vor und somit
keine Atombindung! Dann zeichnet man die Bindung immer nur Gber die Ladungen: Na*ClI-

Aufgaben:
1) Stelle die Valenzstrichformel fiir folgende Molekile auf: I, CO, SOs, H.O,, PF3, SiH4
2) Zeichne die Valenzstrichformeln
a) folgender Sauren: HNO;, H,COs, H.SO., HsPO.4 und ihre Saurereste: NO;~, COz%, SO.*, PO,
b) folgender Molekilionen: CN-, NH4"
c) folgender Stickstoffverbindungen: NO, NO,, NOs, N.O, N2O2, N2O4, N2Os
d) folgender organischer Verbindungen: C;Hs, C2H,, CsH1206, CsH1o, CsHs, CsH.

zu c¢) Vorsicht: bei einigen Verbindungen sind freie einzelne e~ vorhanden (=Radikale)

https://hoffmeister.it - 22.06.23


https://hoffmeister.it/
https://hoffmeister.it/

Kapitel 15: Die Atombindung (Elektronenpaarbindung) 11

Beispiel: Bestimme die Valenzstrichformel von Schwefelsaure (H,S0O,):

1. Schritt: Bestimmen der Gesamtanzahl an Elektronenpaaren:

H=1Ve
H=1Ve
S =6Ve-
O =6Ve"
O =6Ve
O =6Ve"
O =6Ve-

32Ve =>16 e Paare

2. Schritt: Die Atome werden so angeordnet, dass jedes Atom die Edelgaskonfiguration hat

Io-
0)

https://hoffmeister.it - 22.06.23
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Aufgaben zum Uben von Valenzstrichformeln (Leweisformeln)

1. Erklare in eigenen Worten kurz, wie das Periodensystem aufgebaut ist. Welche Beziehung liegt
zwischen der Position eines Elementes und seiner Anzahl an Valenzelektronen vor?

2. Was versteht man unter einer Atombindung?

3. Zeichne die Valenzstrichformeln von: SOs, (CIO4)~, HCN (Blausaure), (NO2), (CHs)sPO, (CH3)sNO

4. Zeichne die Valenzstrichformeln von:

C:Hz: (CN)~:
C.H.: (COs)*:
C.He: (HCOs):
CO:: (NH.,)*:
co: (C2)*:
CCla: (NO3):
O; (Ozon): (HCOs):
MgCl.:

5. Von den beiden Molekule CFs und SFs kommt nur eines vor. Das andere scheint ein Tippfehler zu sein.
Erklare warum.

6. a) Chlor und Chloroxide kénnen mit Wasser recht aggressive Sauren bilden. In der Schule kommen sie
selten zum Einsatz, aber im gechlorten Schwimmbadern kann man sie in verdiinnter Form finden.
Erstelle ihre Lewisformeln: (Tipp: eine Oktettliberschreitung ist moglich!)

HCIO : Hypochlorige Saure
HCIO, : Chlorige Saure
HCIO; : Chlorsaure

HCIO, : Peroxochlorsaure

b) Wieso ist der Name ,Peroxochlorsaure® fir die letzte Verbindung im Grunde falsch gewahit?

8. a) Erstelle die richtigen Valenzstrichformeln dieser (Dir zum Teil schon bekannten) Saurereste:

H.COs —>H* + (HCOs) —> 2H" + (COs)*
Kohlenséaure Hydrogencarbonat Carbonat

HsPO, —>H" + (HoPO,) —>2H" + (HPO.)* > 3H" + (PO4)*
Phosphorsaure Dihydrogenphosphat Hydrogenphosphat Phosphat

b) Formuliere mit Deinen Worten: Welche Beziehung besteht zwischen der Position der abgegebenen
Wasserstoffe und den Ladungen der Saurereste?
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Elektronenpaarabstoungstheorie: Der raumliche Bau von Molekiilen

Du hast in den bisherigen Kapiteln gelernt, dass
» Elektronenpaare sich (aufgrund ihres Aufbaus aus negativ geladenen Elektronen) voneinander
abstolien
* Atomkerne sich (aufgrund ihres Aufbaus aus positiv geladenen Protonen) ebenfalls voneinander
abstolden

Mit diesem Vorwissen konnen wir etwas neues, den raumlichen Bau von Molekiilen, ableiten:
Eine Verbindung, die Du schon kennst, ist das Methan (CH4). An seinem symmetrischen Aufbau soll der
raumliche, also dreidimensionale, Aufbau von Molekllen verdeutlicht werden:

Von einem zentralen Kohlenstoffatom gehen 4 Atombindungen ab. Da sich die Elektronenwolken
untereinander abstof3en (und im Ubrigen auch die Atomkerne), ,versuchen® die Atomkerne einen
maoglichst groRen Abstand voneinander zu bekommen.

Versuche es einmal selbst, indem Du vier Farbstifte zu Hand nimmst und versuchst ihren Spitzen einen
maoglichst groflen Abstand zu geben. Wahlist Du eine platte, zweidimensionale Form, so kommt ein
Quadrat heraus. Der Winkel zwischen den Bindungselektronenpaaren betragt nur 90°. Geht noch mehr?

Wenn Du eine dreidimensionale Form wahlst, so erhaltst Du einen Tetraeder. Der Winkel ist schwerer zu
bestimmen, wenn man kein Modell hat. Der Winkel im Tetraeder betragt 109,5°

raumlicher Bau von Methan, CH,4
Bindungswinkel im Tetradeder: 109,5°

Dies ist die raumliche Anordnung, wie sie bei sehr vielen Molektlen, welche 4 Bindungspartner haben
vorliegt, ermdglicht den gréRtmdglichen Abstand zwischen den Bindungspartnern.

Zusatzinformationen
https://de.wikipedia.org/wiki/Tetraeder
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Vom CH, zum HF - das VSEPR-Modell

Es soll ein Vergleich der 4 folgenden Verbindungen erfolgen. Bei allen sind 4 e™-Paare an das zentrale
Atom gebunden. Nicht jedes Elektronenpaar ist jedoch ein bindendes.
Nichtbindende e -Paare sind ebenso wie bindende e™-Paare raumlich gerichtet und stoRen sich ab.

Valenzstrichformeln von CH,_NH; H,O. HF

H
|
H-C-H H-N-H H-0O F

| | | |

H H H H
e Paare: 4 4 4 4
Anordnung
aller e’Paare:

)
]

Tatsachliche
Form:

® —s

%

Atom-/ Tetraeder trigonale V-Form linear
Molekulform: Pyramide (gewinkelt)
Bindungswinkel: 109,5° 106,8° 104,5°

v

Bindungswinkel nimmt ab.
Grund: Starkere AbstoRung der nichtbindenden e-Paare

Die Projektionsform:

4>

=> Man sollte zur Darstellung von dreidimensionalen Inhalten auf Papier immer die
Projektionsform mit groRtem Informationsgehalt wahlen.

Aufgaben:
1. Bestimme die rdumliche Anordnung fir NH,* , HCI , PF5, CsCl , H,S, HCIO, HCIO,, HCIO,4
2. Zum Nachdenken: gibt es Bindungen, die nicht gerichtet sind?

Zusatzinformationen:
https://de.wikipedia.org/wiki/VSEPR-Modell
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Exakte Regeln zum Ermitteln der rdumlichen Gestalt von Molekiilen:

1.

2.

Die Zahl der Valenzelektronenpaare (= nichtbindend + bindend) bestimmen.

Beachte: Negative Ladungen stof3en sich ab => Die Elektronenpaare haben einen groRtmdglichen
Abstand. Die Molekilgestalt ist eine Konsequenz dieser AbstoR3ung.

Es werden alle Valenzelektronen berticksichtigt (bindende und nicht bindende (= freie))! Das heif3t
freie e™-Paare werden genauso wie bindende e™-Paare als rdumlich gerichtet und lokalisiert
betrachtet.

Die Valenzelektronenpaare stof3en sich maximal voneinander ab. Es ergibt sich die Anordnung der
Valenzelektronenpaare.

Freie e-Paare beanspruchen mehr Platz als (lokalisierte) bindende e-Paare.
Mehrfachbindungen werden wie Einfachbindungen betrachtet.

Zur Betrachtung der tatsachlichen rdumlicher Anordnung werden die nichtbindenden e™-Paare aul3er
acht gelassen und nur die gebundenen Atome betrachtet.

Eine Aufgabe zum Nachdenken:
Im Tetraeder liegt ein Bindungswinkel von genau 109,5° vor. Den folgenden Verbindungen liegt ein
Tetraeder zugrunde. Folgende Winkel wurden gemessen:

CH.: 1095

NH; : 106,8°
H.O : 104,5°

Wieso werden die Bindungswinkel kleiner?
Freie Elektronenpaare beanspruchen mehr Platz als bindende (lokalisierte) Elektronenpaare.
=> Die Winkel werden also zusammengedruckt. Beispiel mit dicken und dinnen Stiften.
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Aufgaben zur Bestimmung von Strukturformeln (Lewisformein)

1. Erganze alle freien Elektronenpaare, bestimme den raumlichen Bau der folgenden Molekile und
zeichne ihn hinter die angegebene Summenformel:

HCIO (Hypochlorige Saure): H-0O-Cl
HCIO, (Chlorige Saure): H-O-CI=0
@)
|
HCIOs; (Chlorsaure): H-O-CI=0
@)
|
HCIO4 (Perchlorsaure): H-O-CI"-O
|
@)

2. Bestimme jeweils den Saurerest und seine Valenzstrichformel nach dem folgenden Schema:

Saurerest von HCIO,

|
(ClO.) (Perchlorat): O-CI'-O
|

Merke: bei Sauren steht das namensgebende Element in der Mitte des Moleklils. Bei Schwefelsaure
(H2SO.,) ist dies der Schwefel, bei Kohlensaure (H.COs) ist es der Kohlenstoff usw.
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Pauling-Skala der Elektroneqgativitét (EN)

Der deutsche Chemiker Linus Pauling erstellte 1932 eine empirische (gemessene Definition der
Elektronegativitat. Sie beruht nicht auf Messwerten oder Modellberechnungen. Allerdings existiert keine
wirklich eindeutige Methode zur Messung der EN.

Die Elektronegativitit ist eine relative MaRzahl, fiir die Fahigkeit
der Atomkerne Bindungselektronen anzuziehen

Je hoher der Unterschied in der Elektronegativitat der gebundenen Elemente, desto polarer ist die
Bindung. Diese Polaritat kann leicht durch Subtraktion der Elektronegativitaten der beiden an einer
chemischen Bindung beteiligten Elemente berechnet werden:

EN=2,2 EN=3,2
H —QII => AEN = 3,2-2,2 = 1,0 => polare Atombindung

Atome mit hoher Elektronegativitat sind also elektronegativ, Atome mit einer geringen EN, wie hier der

Wasserstoff, sind elektropositiv.

Pauling legte fest, dass das Element Fluor die hdchste Elektronegativitat hat. Er legte sie mit dem
Zahlenwert 4,0 fest. Die Elektronegativitat hat keine physikalische Einheit.

Die niedrigste Elektronegativitat hat Francium mit 0,7.

Edelgase haben keine Elektronegativitat, da sie keine Bindungen eingehen!

Alle anderen Elemente ordnete er Werte zwischen 0,7 und 4 zu.

Leicht merken kann man sich die Elektronegativitat der Elemente der 2. Periode. Vom F (4.0) ausgehend,
nimmt die EN von Element zu Element immer um den Wert 0,5 ab.

Lithium

Beryllium

Bor

Kohlenstoff

Stickstoff

Sauerstoff

Fluor

1,0

1,5

2,0

2,5

3,0

3,5

4,0

Merke: Die Anziehungskraft eines Atomkerns (also die Elektronegativitat) ist im PSE in der
rechten oberen Ecke (F) am hochsten und nimmt nach links sowie nach unten hin ab.

Die Elektronegativitit ist abhangig von

¢ der Anzahl an Protonen im Atomkerns
Je mehr (positive) Protonen, desto starker werden die negativen Elektronen angezogen.
=> die Elektronegativitat steigt innerhalb einer Periode von links nach rechts an)

e Je groRer die Entfernung der Elektronen vom Atomkern, desto geringer wird die Elektronegativitat.
Das heil’t, je mehr Elektronenwolken den Atomkern umgeben, desto geringer ist dessen Wirkung
auf die Bindungselektronen (welche sich ja ganz au3en befinden)
=> die Elektronegativitat sinkt innerhalb einer Haupt- oder Nebengruppe von oben nach unten ab

Zusatzinformationen:
https://de.wikipedia.org/wiki/Pauling
https://de.wikipedia.org/wiki/Elektronegativitat
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Zusammenfassung der beiden Bindungsarten

Vergleiche mal eine lonenbindung mit einer Atombindung

a) lonen entstehen durch Aufnahme bzw. Abgabe von Elektronen, sodass eine vollbesetzte
AuBenelektronenwolke vorliegt. Es liegen also verschieden geladene lonen vor. Ungleiche Ladungen
ziehen sich an und halt die lonen so zusammen:

z.B.: NaCl: Na gibt ein Elektron ab — Na*
Cl nimmt ein Elektron auf— CI- => in Verbindung: Na*ClI~

Die lonenbindung ist typisch fiir Salze im festen Zustand. Der Verband vieler lonen in einem solchen
festen Kristall wird als lonengitter bezeichnet.

b) Bei einer Atombindung hingegen teilen sich Atome gemeinsame (Bindungs-)Elektronen, sodass jedes
Atom, zumindest zeitweise, eine vollbesetzte AuRenelektronenwolke hat.

z.B.: Cl;: 2 Chloratome teilen sich zwei Elektronen gleichmafig.

2 Bindungselektronen Aulenelektronen
= Valenzelektronen

° ° ° o (bilden freie g-Paare)
° o ® o
° L]

17p* . 17p* ®
° 18n o s ° 18n o
° [ ] L]
° ° y
L] [ ]
A L] ° °
IC - Cl|

Die lonenbindung und die Atombindung sind die zwei Extremformen der chemischen Bindung -
dazwischen gibt es Mischformen, welche teilweise Atombindung und teilweise lonenbindung sind.

Man nennt dies polare Atombindung.
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Zwischen Atom- und lonenbindung: Die polare Atombindung und die Elektronegativitat

Nun geht es weiter und es wird leider auch noch etwas komplizierter. Messungen haben ergeben, dass
wenn zwei verschiedene Atome miteinander verbunden sind, dann sind die Elektronen nicht immer genau
in der Mitte zwischen beiden Atomen anzufinden. In der Regel zieht einer der beiden Partner starker an
den Elektronen.

z.B.: HCI: Im Chlorwasserstoffmolekil beansprucht das ClI -Atom das bindende Elektron starker
fur sich. Die Bindung ist polar.

H - Cll (Cl zieht starker an den Elektronen => H —= Cl)

In diesem Fall zieht das Chloratom die Elektronen starker zu sich. Diese ungleiche Verteilung flhrt dazu,
dass das Chloratom minimal negativer als das Wasserstoffatom wird. Dies kann mit einem besonderen

Zeichen, dem Zeichen der Partialladung, gekennzeichnet werden. (6-/6+)

Die Ursache ist die hohere Elektronegativitat des Chloratoms im Vergleich zum Wasserstoffatom.
Man sagt, Chlor ist elektronegativer als Wasserstoff.

Die Elektronegativitit ist ein (relatives) MaR fiir das ,,Bestreben* eines Atoms, in einem Molekiil
die Bindungselektronen an sich zu ziehen.
Atome mit hoher Elektronegativitat bezeichnet man auch als elektronegativ.
Sie kann daher als Anhaltspunkt fiir die Polaritat einer Atombindung genommen werden.

Es gilt: Je héher der Unterschied in der Elektronegativitat der gebundenen Elemente zueinander, desto
polarer ist die Atombindung. Ab einer Differenz von AEN > 1,7 ist die Atombindung so polar, dass die
Elektronen die Atome nicht mehr verbinden kénnen. Sie wechseln den Partner. Es liegt also eine
lonenbindung vor.

Atombindungen zwischen zwei ungleichen Elementen sind immer ,,gerichtet”.
lonenbindungen sind es nicht! (d.h. deren Ladungen zeigen in alle Richtungen).

Zusatzinformationen:
https://de.wikipedia.org/wiki/Chemische Bindung
https://de.wikipedia.org/wiki/Elektronegativitat
https://de.wikipedia.ora/wiki/Polare_Atombindung
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Zusammenfassung: Die polare Atombindung und ihre Auswirkungen

Elemente unterscheiden sich in ihrer Elektronegativitat (EN)

Die Elektronegativitat ist ein (relatives) Mal} fur die Fahigkeit der Atomkerne Bindungselektronen
anzuziehen. Sie wird vor allem durch zwei Faktoren, die Kernladung (Anzahl an Protonen) und die GroRle
des Atoms, bestimmt. Beide Faktoren sind gegenlaufig. Je gréfRer die Kernladung ist und je kleiner der
Atomdurchmesser ist, desto elektronegativer ist es. Per Definition nach Linus Pauling hat Fluor dabei den
Wert 4.0, Lithium hat den Wert 1.0.

Je elektronegativer ein Atom ist, desto starker zieht der Atomkern eines Atoms
in einer Verbindung die Bindungselektronen an.

Bsp. 1: Chlor

Im Chlormolekdl liegen zwei gleiche Atome vor.
Sie haben beide die gleiche Kernladung und die
gleiche GroRe.
=> Sie haben dieselbe Elektronegativitat.
=> Die Bindungselektronen sind véllig gerecht
zwischen den Atomen verteilt.
=> Die Atombindung ist apolar
(oder kovalent)

Ein Vergleich zur Anschauung: Zwei gleich
kraftige Menschen geben sich die Hand, die
Hande sind genau in der Mitte zwischen den
beiden.

[ T

Bsp. 2: Chlorwaserstoff

Im Chlorwasserstoffmolekiil liegen zwei unter-
schiedliche Atome vor.

Wasserstoff hat eine geringe Kernladung und ist
ein kleines Atom => geringe Elektronegativitat
(2,2)

Das Chloratom hat eine hohere Kernladung als
Wasserstoff und ist auch gréRRer

=> hohere Elektronegativitat (3.2)

Da Chlor das elektronegativere Atom ist, zieht es

die Bindungselektronen etwas naher zu sich.

=> Die Bindungselektronen sind ungleichmafig
verteilt.

=> die Atombindung ist polar.

Auch hier der Vergleich: Zwei Menschen geben sich die Hand, einer ist deutlich kraftiger
(elektronegativer) und zieht beide Hande weiter zu sich heran. Der zweite, schwachere muss den Arm
ausstrecken.

Aus polaren Atombindungen (d.h. ungleicher Verteilung von Elektronen) resultiert, dass eines der

beiden Atome geringfligig negativer (und das zweite geringfligig positiver) ist.
Dieser Unterschied wird durch die Partialladung gekennzeichnet: &- (bzw. das zweite &+).
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Zusammenfassung polare Atombindung:

* In polaren Atombindungen tragen die beteiligten Atome infolge ihrer ungleichen Elektronen-
verteilung Teilladungen.

» Ursache sind unterschiedlichen Elektronegativitdten zwischen den beiden Bindungspartnern.

» Das Atom mit der groRReren Elektronegativitat zieht die bindenden Elektronen starker zu sich
heran als das Atom mit dem kleineren Elektronegativitatswert.

* Teilladungen sind viel schwacher als lonenladungen!

* Unpolare Atombindungen kommen nur zustande, wenn sich zwei Atome gleicher
Elektronegativitat miteinander verbinden.

 Die polare Atombindung stellt einen Ubergang von der reinen Atombindung zur lonenbindung dar.

Eine unpolare Atombindung liegt bei einer Elektronegativitatsdifferenz ~ AEN = 0 vor>.
Eine polare Atombindung liegt bei einer Elektronegativitatsdifferenz AEN = 0,1 -1,7 vor®.
Eine lonenbindung liegt bei einer Elektronegativitatsdifferenz AEN > 1,7 vor.

Aufgaben

1. Bestimme in folgenden Molekulen den jeweiligen Bindungstyp: H., HBr, CaCl;,CH,4, CaO

2. Begrinde, ob Wasser eine ionogene Verbindung ist.

3. Kannst Du anhand der Bindungsstarke der Bindung vom Zentralatom zum Wasserstoff entscheiden,
welche der folgenden Verbindungen die starkste Saure ist? Erstelle eine Rangreihenfolge: H.O, HlI,
HF, HBr (Tipp: Bedenke die saure Wirkung beruht auf freien H* - lonen). Damit diese Protonen frei
sind, mussen sie abgegeben werden.

2 Manche Quellen geben als Grenze 0,4 (C-H Bindung) an!
3 Diese Werte sollte man als Richtwerte ansehen, da es Grenzfélle gibt. Zum Beispiel Aluminiumchlorid, welches mit A EN von 1,5 ein Molekl
sein sollte, aber in Wasser als lon nachweisbar ist.
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Wasser - ein Dipol-Molekil
Far einen Versuch werden zwei Flussigkeiten entlang einer elektrostatisch aufgeladenen Folie getropft:

V: Tetrachlorkohlenstoff (CCl.) und Wasser lasst man aus je einer Blrette an einem geladenen Stab bzw.

einer geladenen Folie vorbeilaufen.

Birette mit CCl, Blrette mit H,O

Geladene Folie

v

B: Der Wasserstrahl wird vom Stab angezogen und somit abgelenkt, der CCl4-Strahl bleibt unbeeinflusst.

S: Die Folie, bzw. der Stab ist mit Elektronen geladen®.
Wasser, als polare Substanz, wird sowohl von positiven als auch von negativen Ladungen angezogen.
Entgegengesetzte Ladungen ziehen sich an, d.h. es muss in Wasser eine Ladung vorhanden sein.

Das Wassermolekiil besitzt offensichtlich einen positiven und einen negativen Pol.
Es ist ein Dipol-Molekiil.
Solche schwachen Ladungen werden auch als Partialladungen bezeichnet

Die Wasserdipole kehren dem geladenen Stab die Seite zu, die eine entgegengesetzte Teilladung besitzt.

Zusatzinformationen
* Partialladungen: https://de.wikipedia.org/wiki/Partialladung

» Tetrachlorkohlenstoff ist eine apolare, bei Raumtemperatur flissige Verbindung, die friher in
Fleckenwasser verwendet wurde. Sie ist leberschadigend und gehdrt zu den krebserzeugenden
Stoffen. Siehe auch https://de.wikipedia.org/wiki/Tetrachlormethan

Aufgaben
1. Erklare mit Deinen Worten, was ein Dipol ist.

4 Gummistabe sind negativ aufgeladen, Glasstabe positiv.
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Dipolmolekiile

Ungeladene Molekule kdnnen winzige, relativ schwache Ladungen aufweisen.

Diese Ladungen mussen sich aber immer gegenseitig autheben, da das Molekil nach ,aulen“ ungeladen
ist. Man spricht von sogenannten Dipolmolekilen.

Ursache sind unterschiedliche Elektronegativitdten zwischen den Atomen des Moleklls. Sie ist somit fur
die Ausbildung von sogenannte Dipolen verantwortlich.

Dipole lassen sich durch Versuche wie mit der Folie messen. Einfacher ist es aber, sich die
Valenzstrichformel sowie die raumliche Struktur anzuschauen. So lassen sich leicht Dipole bestimmen.

Bestimmung von eventuell auftretenden Dipolen in Molekiilen:

1. Als erstes bestimmt man den rdumlichen Bau des Molekiils.

2. Dann bestimmt man mithilfe der Elektronegativitat eventuell auftretende Partialladungen und
kennzeichnet sie mit 6- und 6+.

3. Man tragt zwischen den Partialladungen die Vektoren auf und schaut, ob evtl. mehr als zwei
Ladungspole auftauchen. In diesem Fall muss man mithilfe eines Parallelogramms eine Vektoraddition
durchfuhren und den ,Ersatzvektor® bestimmen.

Liegen in einer Verbindung verschiedene Partialladungen vor,
kann man durch eine Vektoraddition bestimmen,
ob die sogenannten ,Ladungsschwerpunkte® zusammenfallen.

Kurz gesagt: Dipole sind Molekiile, die einen Ladungsvektor aufweisen.
Voraussetzungen fiir einen Dipol:

1. Vorhandensein polarer Atombindungen.
2. Die Addition der verschiedenen Ladungsvektoren darf nicht Null ergeben.

Zusatzinformationen
https://de.wikipedia.org/wiki/Dipol-Molekll
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Zwei Beispiele fiir Dipole zur Veranschaulichung:

CO, - trotz unterschiedlicher Elektroneqgativitdten kein Dipolmolekiil

0=—c=—q
o- 4—— S+—Ppp o-

Kohlenstoffdioxid hat trotz Elektronegativitatsdifferenz keinen Dipol

Es liegen verschiedene Partialladungen vor, man kdnnte also vermuten, ein Dipolmolekul vor sich zu
haben. Es kann allerdings kein Ersatzvektor gebildet werden, da die Ausgangsvektoren auf einer 180°
Linie liegen.

=> CO; ist unpolar

H:O - ein Dipolmolekiil

N

o+

Ein polares Moleklil liegt vor, wenn bei der Vektoraddition ein Ersatzvektor (siehe violetter Pfeil)
gebildet werden kann. Hier liegen zwei getrennte Pole vor (5- und 5+ => Dipol), wie die Vektoraddition
zeigt:

=> H,0 ist polar

Zusatzinformationen
Dipol: https://de.wikipedia.org/wiki/Dipol
Dipol-Dipol-Krafte: https://de.wikipedia.org/wiki/Dipol-Dipol-Krafte

Aufgaben
1. Wie verhalt sich die Polaritat der Bindung in der Reihe HF - HCI - HBr - HI?
2. Entscheide, ob folgende Molekiile Dipole sind: HF, CO,, COs*, CH,
3. Bestimme die vollstandigen Valenzstrichformeln sowie Geometrie (Raumgestalt) der folgenden

Molekiile bzw. Molekilionen: XeF,, XeF4, XeFs, XeOs*, OSF4, BrFs, IFs, IFs~, H.O, NH3, NH4*, NH2~
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Zusammenfassung: Neun Schritte zum Erkennen von Ladungen

1. Valenzelektronen zahlen und Anzahl an Bindungen ausrechnen.

2. Valenzstrichformel aufstellen, sodass jedes Atom Edelgaskonfiguration hat.

!

3. Evtl. vorhandene Formalladungen bestimmen.
\
Formalladungen
vorhanden?
Nein Ja

4. Raumlichen Bau bestimmen Wenn die Formmalladungen nicht in einem

! Punkt zusammenfallen, liegt ein Dipol vor.
5. Elektronegativitat (EN) bestimmen.

!

6. Partialladungen einzeichnen (3- /5+)

!
7. AEN bestimmen AEN > 1,7 > Es liegt eine lonenbindung vor.

lAEN =0,2-1,7

=> Es liegt eine polare Atombindung vor.

8. Alle gleichsinnigen Partialladungen addieren (z.B. durch Vektoraddition).

9. Schauen, ob die verschiedenen Partialladungen (8- /5+) in einem Punkt zusammenfallen.

Das Molekul ist trotz polarer Wenn die Partialladungen nicht in einem
Atombindungen unpolar. Punkt zusammenfallen, liegt ein Dipol vor.
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Krafte zwischen Molekiilen

1. Dipol-Dipol-Krafte:

Nachdem Du jetzt die Dipole als schwache Ladungen innerhalb von Molekilen kennengelernt hast,
kannst Du Dir sicherlich vorstellen, dass durch sie Krafte zwischen Molekulen (z.B. Anziehung und
AbstoRung) wirken.

Es gibt noch andere, noch schwachere Ladungsverteilungen, welche sehr schwache Anziehung/
AbstoRung zwischen Molekilen ausldsen kénnen.

Aufmerksam wurde man auf sie durch unvorhergesehene Schmelz- und Siedetemperaturen®:
Ublicherweise lassen die Siedetemperaturen zunéchst einen Zusammenhang mit der Molekilmasse
erkennen. Trotzdem hat CO, mit einer mehr als doppelt so hohen Molekilmasse wie H,O einen
Siedepunkt von -78°C. Er musste eigentlich Giber dem von Wasser liegen (100°C)!

AA A A A

0L O0< -0 O  _O-

o+ o+ o+ o+ o+

o+ o+ 5+ o+

Offensichtlich herrschen zwischen den polaren Molekiilen des Wassers Dipol-Dipol-Wechselwirkungen.
Die Molekiile werden so starker zusammengehalten. Es muss also demzufolge mehr Energie
aufgebracht werden, diesen ,Zusammenhalt® zu spalten, damit die Molekiile in die Gasphase Ubertreten
kdénnen.

=> Liegen Dipol-Dipol-Wechselwirkungen vor, so erhohen sich Schmelz- und Siedepunkt.

Dipolmolekdle bilden lockere Verbande, sogenannte Molekililaggregate. Die Anziehungskrafte zwischen
Dipolen sind geringer als die zwischen lonen und wirken nur Uber kurze Entfernungen.

Aufgaben

1. Formuliere mit Deinen Worten den Zusammenhang zwischen Schmelz- bzw. Siedepunkt eines
Molekiils und den zwischenmolekularen Anziehungskraften (=Wechselwirkungen).

2. a) Wo liegt der starkere Dipol vor: H.S oder H.O?
b) Wie kannst Du Deine Feststellung beweisen?

Zusatzinformationen:
https://de.wikipedia.org/wiki/Dipol-Dipol-Kréfte

5  Falls Du Dich nicht mehr genau erinnerst, wie Schmelz- und Siedevorgange ablaufen, und was dabei eine Rolle spielt, lies noch mal im
Kapitel ,Wasser, Lésungen und die Teilchentheorie*.
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2. Wasserstoffbriickenbindungen (=WBBs):

Zwischen den freien Elektronenpaaren der Elemente Stickstoff, Sauerstoff oder Fluor (N, O, F) und den
stark positivierten Wasserstoffen eines anderen Molekiils kommt es zu besonderen Wechselwirkungen,
die Uber die Dipol-Dipol-Krafte hinausgehen. Aufgrund der Tatsache, dass immer ein Wasserstoff
vorhanden sein muss, nennt man diese Anziehungskrafte , Wasserstoffbrickenbindungen®

Es bildet sich ein Raumnetz:

7\ RN
/N PN
H H b H,
/ \ // \
/0N /5% A
7\ /7 N\ /7 N\
H H H H H H

Zur Spaltung einer WBB ist eine viel geringere Energie notig, als zur Spaltung einer Atombindung (nur
5%).

Die Krafte zwischen Molekiilen der Wasserstoffverbindungen von Stickstoff, Sauerstoff und Fluor
bezeichnet man als Wasserstoffbriickenbindungen.

Aus den WBBs ergeben sich einige typische Eigenschaften des Wassers, wie z.B. deren

vergleichsweise hoher Schmelz- und Siedepunkt.

Zusatzinformationen
https://de.wikipedia.org/wiki/\Wasserstoffbriickenbindung
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3. Van der Waalskrafte (VAW-Krafte):

Die Ladungen einer Atombindung in Molekiilen sind wegen der Bewegung der Elektronen nicht in
jedem Moment symmetrisch verteilt. Dadurch entstehen momentane, kurzzeitige Dipole, die
allerdings nur sehr schwach sind und auch schnell wieder verschwinden, bzw. sich verschieben.

Man findet sie bei allen Molekilen mit Atombindungen, allerdings haben sie nur bei apolaren Molekilen
eine nennenswerte Wirkung. Die Ursache liegt darin, dass andere Wechselwirkungen, wie Dipol-
Dipolkrafte oder Wasserstoffbriickenbindungen einfach viel starker sind. (Vergleiche: WBBs sind
permanente Dipole und somit dauerhaft vorhanden).

Zwischen unpolaren Molekiilen wirken schwache Van der Waals-(Anziehungs)-Krifte.
Sie sind entdeckt und benannt nach Johannes Diderik van der Waals (1837-1923).

Die Starke der VdW-Krafte hdngt ab von:

* Anzahl der Elektronen im Atom. Je mehr e~ vorhanden sind, desto starker kann die asymmetrische
Verteilung sein, desto starker sind folglich die Dipole.

» Zahl der Atome im Molekdl (je héher die Moleklimasse, desto starker die VdW-Kréafte).

« Zahl der Beruhrungsstellen zwischen zwei (oder mehr) Molekulen.

Zusatzinformationen
https://de.wikipedia.org/wiki/VVan-der-Waals-Bindung
https://de.wikipedia.org/wiki/Johannes Diderik_van der Waals

Abstufung der verschiedenen Bindungsenergien zwischen Atomen

Van der Waals-Krafte < Dipol-Dipol-Krafte < WBB (< lonenbindung < Atombindung)

Zunahme der Bindunasenergie >

Zunahme der Bindunasstarke

Bedenke:
* lonenbindung und Atombindung sind Bindungskrafte zwischen Atomen innerhalb eines Molekls,
die anderen sind Wechselwirkungen zwischen Molekilen!
» Je starker die Bindung zwischen Atomen oder Molekilen ist, desto mehr Energie wird bendtigt,
diese Bindung wieder aufzuspalten => desto héher liegen Schmelz- und Siedepunkte
» Bei der Bildung einer Bindung ist es genau umgekehrt. Der entsprechende Energiebetrag wird bei
der Bindungsbildung frei.

Aufgaben:

1. Zeichne die Wasserstoffbriickenbindungen zwischen verschiedenen H - F Molekilen (NH; Molekilen)

Zusatzinformationen:
Chemische Bindungen im Vergleich: https://de.wikipedia.org/wiki/Chemische_Bindung
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Zusatzinformationen zur ..,Anomalie des Wassers*

Die Frage, warum Eis auf Wasser schwimmt, ist nicht ganz so einfach zu beantworten:

Alle Stoffe verdichten sich beim Abkihlen und gehen als Feststoff in der Flussigkeit unter. Das heift, ihre
Dichte nimmt zu. Beim Wasser ist die nicht so. Wird es fest, nimmt seine Dichte wieder ab, sodass es auf
Wasser schwimmt.

Zur Erklarung: Wasser ist eine Verbindung vom Typ H.X (X = Elemente der 6. Hauptgruppe) und ist bei
Raumtemperatur flissig, da besonders starke Anziehungen zwischen den Molekiilen herrschen. Kihit
man nun das Wasser weiter ab, so bilden die Wassermoleklle regelmafige, sechseckige Muster mit
relativ hohem Abstand. Im flissigen Zustand, also z.B. beim Auftauen wird diese Struktur zerstort und die
H.O-Molekule lagern sich wieder dichter zusammen.
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Wdh. Klasse 8: Einfluss der Wechselwirkungen auf Schmelz- und Siedepunkt

Alle Stoffe bestehen aus Atomen oder Molekulen. Diese werden in diesem Modell als Kugeln dargestellt.
Atome und Molekiile zittern standig (=Brown’sche Molekularbewegung). Die Intensitat ist dabei von der
molaren Masse des Teilchens und von der Temperatur abhangig.

Was passiert denn nun eigentlich mit den Teilchen (hier im Beispiel Wassermolekiile), wenn sie erwarmt?

fest flissig gasfoérmiqg
Eis flissiges Wasser Wasserdampf
(<0°C) (0 -100°C) (>100°C)
® o @
® o
»Schmelzen“ . .. . ieden . . . .
| . »sieden . . .
gefrieren® .. ’... ® .. @
od;r _erstarren® . . .kondensieren“ .
® o
@ ® ®
Atome im Verbund Atome frei beweglich
(hier: Eiskristall) Atome verlassen die Flissig-
keit, weil sie sehr viel Platz brauchen
Je heiBer es ist, desto starker bewegen sich die Teilchen

Wird der Schmelzpunkt (=Smp) Uberschritten, I6sen sich die Teilchen vom Eisblock ab, weil sie sich zu
stark bewegen. Der Feststoff schmilzt. Bei weiterer Erwarmung bendtigen die Teilchen immer mehr Platz,
bis sie schliel3lich am Siedepunkt (=Sdp) in die Gasphase Ubergehen (dort ist noch genltigend Platz
vorhanden).

Bezug zur 10. Klasse

Bedenke: Je starker die Wechselwirkungen zwischen den Teilchen nun sind, weil sie sich zum Beispiel
durch starke Dipolkrafte gegenseitig anziehen, desto weniger leicht sind sie zum Schwingen zu bewegen!
Um diesen Stoff dann doch noch zu schmelzen, bendétigt man mehr Energie (z.B. Warme) => der
Schmelz- und Siedepunkt ist héher!

=> starke Wechselwirkungen fiihren zu erhohten Schmelz- und Siedepunkten
Den gleichen Einfluss hat die molare Masse (M) von Molekiilen. Je héher sie ist, also je schwerer ein
Molekdl ist, desto weniger zittert es und desto mehr Energie muss man zufugen, um es zum Schmelzen
bzw. zum Sieden zu bringen.
=> Molekiile mit hohen molaren Massen® haben hohere Schmelz- und Siedepunkte
Zusatzinformationen:

https://de.wikipedia.org/wiki/Schmelzpunkt
https://de.wikipedia.org/wiki/Siedepunkt

6  Erinnere Dich: zum Bestimmen der molaren Masse einfach alle betreffenden Massenzahlen im PSE (in ihrer Anzahl des Vorkommens!)
addieren. z.B.: Molare Masse H.O: 16g/mol + 1g/mol + 1g/mol = 18g/mol
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Bestimmung (und Vorhersage) der chemischen Eigenschaften eines Molekiils (Dipole

Jetzt kommt die Konigsdisziplin! ;-) Wenn Du alle vorgehenden Kapitel verstanden hast, bist Du nun in
der Lage, ausgehend von einer unbekannten chemischen Substanz, die Valenzstrichformel aufzustellen,
den rdumlichen Bau zu bestimmen und chemische Eigenschaften dieser Verbindung vorherzusagen,
ohne dass Du die Verbindung kennst!

Hier die Zusammenfassung aller notwendigen Schritte:

1.

Elektronegativitat der Bindungspartner bestimmen. Dann bestimmen der Elektronegativitatsdifferenz
(AEN). Liegt eine Atombindung vor, kann man ein Valenz- /Lewisstrichformel zeichnen
(Ansonsten liegt eine lonenbindung vor! Dort gelten andere Regeln).

Valenzelektronenanzahl bestimmen und Valenzstrichformel zeichnen.

Elektronegativitatsdifferenzen aller Atome bestimmen und Teil-/ Partialladungen verteilen den ,Ort der
héheren Aufenthaltswahrscheinlichkeit* sowie Teil-/ Partialladungen (mit -/6+) kennzeichnen.

Mithilfe der Elektronenpaarabstollungstheorie die raumliche Gestalt bestimmen. Dabei sollten die
Elektronenpaare immer einen groRtmdglichen Abstand einnehmen.

Beispiel: Hat ein Atom zwei Bindungspartner, so liegen sie sich genau gegeniber, da so der Abstand
groler ist, als wenn sie gewinkelt waren.

Zum Vergleich:

Abstand

10 cm Abstand (zwischen den Spitzen)

Hat ein Atom vier Bindwrgspartner, so haben sie in einer tetraedischen Alordnung den groften
Abstand voneinander. \ /

Treten verschiedene Teil-/ Partiallassagen auf und fallen dieg€ nicht in einem Punkt zusammen, liegt
ein Dipolmolekiil vor. (Dipol = zwei Pole). —

Liegen die auftretenden Partialladungen hingegen auf einem Punkt, so heben sie sich gegenseitig auf
=> kein Dipolmolekdl.

Dipolmolekiile haben andere Eigenschaften als apolare Molekile. So sind sie z.B. in der Regel
wasserldslich.

Wenn Van-Der-Waals, bzw. Wasserstoffbriickenbindungen vorliegen, hat die Verbindung einen zu
ahnlichen Verbindungen héheren Schmelz- und Siedepunkt.

8. Wie ist die molare Masse? Schwere Verbindungen haben héhere Schmelz- und Siedepunkte.

Aufgaben

1.

Bestimme die Bindungsart der folgenden Verbindungen. Bei welchen liegt ein Dipol vor? Kannst Du
weitere Vorhersagen treffen? CCls; H.O; HCI; CO2; Mgly; IFs; CBrs; HBr; H2S; AICI;
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Ubung zur Anwendung: Vergleich von CCl, und CH,

32

Vergleiche Tetrachlorkohlenstoff (CCls) und Methan (CHa4) hinsichtlich ihrer Eigenschaften (ohne gleich

nachzuschlagen, okay? ;-) ).

Erstelle dann eine Tabelle, in denen Du folgende Punkte gegenlberstellst:

CCl,

CH.

Elektronegativitatsdifferenzen

Art der Bindung

Raumstruktur

Dipolmolekdl (Ja/ Nein)

WBBs

Van der Waalskrafte? (stark/ schwach)

Molare Masse

Smp./ Sdp. (geschatzt)

Loslichkeit in Wasser?

Loslichkeit in Benzin?

Tatsachliche Smp./ Sdp.

Zum Schluss schlage nach, welche Schmelz- und Siedepunkte tatsachlich vorliegen:

CCl4: hitps://de.wikipedia.org/wiki/Tetrachlormethan

CH,: https://de.wikipedia.org/wiki/Methan
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Wiederholung: Stoffe, Teilchen & Definitionen der Chemie

1. Definiere die folgenden Begriffe und nenne je ein Beispiel: Molekdl, lon, lonenbindung, Salz, Element,
unpolare Atombindung, polare Atombindung und Edelgaskonfiguration.

2. Definiere die folgenden Begriffe und nenne je ein Beispiel: Formalladung, lonenladung, Partialladung,
Dipol.

3. Schreibe die unten abgedruckten Namen mit ihrer korrekten Formel in die jeweils passenden Kreise:

Molekile
mit unpolarer
Atombindung

Molekile
mit polarer
Atombindung

lonogene
Verbindungen

Natronlauge, Schwefelsaure, Natriumchlorid, Calciumfluorid, Methan, Kohlenstoffdioxid, Wasser,
Wasserstoff, Chlorwasserstoff, Calciumcarbonat (=Kalk), Calciumsulfat (=Gips), Eisen, Kupfer,
Fluorwasserstoff, Zink, Zinn, Ammoniak, Ammonium, Nitrat, Carbonat, Phosphat, Natrium, Nitrit, Chlorat,
Sulfid, Kalium, Magnesium, Chlorid, Magnesiumchlorid, Kalilauge, Kalkwasser, Fluorid, 5 Metallionen
nach eigener Wahl, 5 Nichtmetallionen nach eigener Wahl.

https://hoffmeister.it - 22.06.23


https://hoffmeister.it/
https://hoffmeister.it/

Kapitel 15: Die Atombindung (Elektronenpaarbindung) 34

SOYooNoakRLON =

14.
15.
16.

17.
18.
19.
20.
21.
22.

23.
24.

25.

26.

27.

Wiederholungsfragen zum Thema ,,Atombindung und Valenzstrichformeln*

Was ist eine Atombindung und wie unterscheidet sie sich von der lonenbindung?

Bei welchen Verbindungen kommen Atombindungen vor?

Erklare den Zusammenhang zwischen Atombindung und Edelgaskonfiguration

Was ist Elektronegativitat?

Gibt es Mischformen der Bindungen? Erklare mit Deinen Worten und einer Zeichnung.
Beschreibe die Atombindung der Verbindungen CI-Cl, H-CI.

Wie kommen Zweifachbindungen zustande?

Was versteht man unter einer Elektronenwolke (=Orbital)?

Nenne zwei Wege, auf denen ein Element Edelgaskonfiguration erreichen kann.

. Erklare mit eigenen Worten, warum die Elektronenpaare eines Atoms immer einen gréfitmaoglichen

Abstand voneinander haben.

. Wie kommt man mit diesem Wissen zum raumlichen Bau eines Molekiils? Erklare mit Deinen Worten.
. Zeichne die Valenzstrichformel von CH4, NHs, und H.O und beschreibe die Molekiilgestalt.
. Warum kann man einen Wasserstrahl aus einer Blrette mit einer elektrisch aufgeladenen Folie

ablenken, den CCl, - Strahl hingegen nicht? Begriinde mithilfe von Zeichnungen.

Nenne die Elektronegativitatsgrenzen, mit deren Hilfe die verschiedenen Bindungstypen
unterschieden werden.

Welcher Bindungstyp liegt jeweils in folgenden Molekilen vor: O, HF, LiCl, SO,, CaF,?

Das Gas mit der Formel HCI wird oft (falschlicherweise) mit Salzsaure, statt mit Chlorwasserstoff
Ubersetzt. Begrinde anhand der Bindungsart, warum der zweite Name besser ist? (Tipp: Bedenke,
die saure Wirkung beruht auf freien H* - lonen).

Was sind Dipol-Dipol-Krafte?

Erklare, warum Wasser ein Dipolmolekdl ist. Welche Regeln hast Du angewendet?

Nenne und beschreibe die verschiedenen Kréfte, die zwischen Molekilen herrschen (geordnet nach
ihrer Starke).

Bestimme die vollstandigen Valenzstrichformeln sowie Geometrie (Raumgestalt) der folgenden
Molekiile bzw. Molekdilionen: XeF,, XeF,, XeFes, XeOs*, OSF4, BrFs, IFs, IFs-, H2O, NHs, NH,*, NH,
Welcher Zusammenhang besteht zwischen intermolekularen’ Kraften und Schmelz- und
Siedepunkten?

Wie kann man Vorhersagen zu den chemischen und physikalischen Eigenschaften von Molekulen
treffen?

Erklare die Begriffe hydrophil, hydrophob, lipophil, lipophob und Lésungsmittel.

a) Vergleiche die Verbindungen O, und CO in so ausfluhrlich wie mdglich.

b) Bei einer CO-Vergiftung wird den Betroffenen ca. 1 Stunde reiner Sauerstoff zum Einatmen
gegeben. Erklare die Auswirkungen einer CO-Aufnahme durch die Lunge und warum reiner
Sauerstoff als GegenmalRinahme oft hilft.

c) bei starken CO-Vergiftungen erstickt der Betroffene, obwohl er durch die Lunge ein und ausatmet.
Erklare die Hintergrinde (https:/de.wikipedia.org/wiki/Kohlenstoffmonooxid#Toxizitét)

Definiere die folgenden Begriffe und nenne je ein Beispiel: Molekdul, lon, lonenbindung, Salz, Element,
unpolare Atombindung, polare Atombindung und Edelgaskonfiguration.

Definiere die folgenden Begriffe und nenne je ein Beispiel: Formalladung, lonenladung, Partialladung,
Dipol.

Uberlege genau und entwickle eine Hypothese: Wie kann bei Salpeterséure aus der negativen
Formalladung eine negative lonenladung werden?

7

inter = zwischen, intra = innerhalb
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