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Rutherfordsche Atommodell

Versuch: Das Rutherfordsche Goldfolienexperiment
Durchführung:

Aus einer Quelle werden laufend SYMBOL 97 \f "Symbol"-Teilchen, die kleiner als Goldatome sind, gegen eine sehr dünne Goldfolie geschossen. Rings um die Goldfolie ist ein Leuchtschirm angebracht, der die An​kunft von SYMBOL 97 \f "Symbol"-Teilchen anzeigt. Nach dem Dalton​schen Atommodell wird erwartet, dass alle SYMBOL 97 \f "Symbol"-Teilchen von der Gold​folie abprallen.
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Beobachtungen:

Fast alle SYMBOL 97 \f "Symbol"-Teilchen passieren ungehindert die Folie, sehr wenige werden abgelenkt und nur ganz selten prallt ein Teilchen ab. 
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Drei Goldatome zeichnen reicht aus. Zeichne zentrale Abpraller ohne Atomkern.

Ergebnis:

Atome können keine massiven (undurchdringliche) Kugeln sein wie Dalton vermutete. Stattdessen müssen sie hauptsächlich aus leerem Raum be​stehen. Der größte Teil der Masse ist auf einen sehr kleinen Punkt konzentriert.

Aus diesem und weiteren Experimenten erstellte Rutherford ein neues Atommodell.

Merke:
Atome bestehen aus einem sehr kleinen massiven Atomkern.
Der Atomkern ist posi​tiv geladen.

Die positive Ladung wird von den Protonen (p+) getragen.

Der Atomkern enthält fast die gesamte Masse des Atoms. 

In weitem Abstand befindet sich die sehr leichte Atomhülle.
Die Atomhülle ist negativ geladen.

Die negative Ladung wird von den Elektronen (e-) getragen.

Extra für Schüler: Zwi​schen Atomkern und Atomhülle befindet sich leerer Raum (Vakuum).

1 Bohrsches Atommodell 
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 Das einfachste Atom besteht aus einem p+ im Atomkern und einem e- in der Elektronenschale.
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Das nächst denkbare Atom enthält 2 Protonen. Damit ergibt sich jedoch ein Problem: 2 positive La​dungen würden sich abstoßen. Deshalb gibt es eine Art Isola​tor zwischen den Protonen: ungeladene Neu​tronen (n). Auch die Elektronen stoßen sich untereinan​der ab. Sie nehmen daher den größtmöglichen Abstand zueinander ein.

Das Lithiumatom enthält 3 Protonen, 4 Neutronen und 3 Elektronen. Allerdings haben die Elektronen nicht mehr genügend Platz auf ihrer Elektronenschale. Darum wird eine 2. Elektronen​schale aufgebaut. In diese Schale passen 8 Elektronen hinein. Danach wird wieder mit einer neuen Schale angefangen, die ebenfalls 8 Elektronen aufnehmen kann usw.

Merke:
Das PSE ist waagerecht in Peri​oden, senkrecht in Gruppen angeordnet.

Die Periodenzahl gibt die Anzahl der Elektronenschalen an.

Die Nummer der Hauptgruppe gibt die Anzahl der Elektronen auf der äußeren Schale an (Ausnahme He).

Der Atomkern enthält Neutronen und Protonen.

Die Anzahl der Protonen entspricht der Anzahl der Elektronen.

Die Elektronenschalen werden bis zur größtmöglichen Anzahl von Elektronen aufgefüllt.

Sie ist bei den Edelgasen erreicht, deshalb spricht man von der Edelgaskonfiguration (eingeschränkt Oktettregel).

Die Elementarteilchen

	Name
	Abkürzung
	Masse
	Ladung
	Aufenthaltsort

	Proton
	p+
	1 [u]
	positiv
	Atomkern

	Neutron
	n
	ca. 1[u]
	neutral
	Atomkern

	Elektron
	e-
	ca. ½000 [u]
	negativ
	Elektronenschale


Merke:
Ein Proton wiegt die unvorstellbar kleine Masse von 0,000000000000000000000001679 g (23 Nullen nach dem Komma!). Dies entspricht 1 u (unit) [= schlicht und ergreifend „Einheit“]. 

Die Ordnungszahl (OZ) gibt die Anzahl der Protonen im Atomkern an. Sie wird als kleine Zahl unten links vor das Elementsymbol ge​schrieben (79Au).

Alle Elemente sind im PSE nach der Anzahl der Protonen (OZ) im Atomkern geordnet. 

Alle Atome eines Elements haben die gleiche Anzahl von Protonen. Atome unterschiedlicher Elemente haben eine unterschiedliche Anzahl von Protonen.

Die Massenzahl (MZ) gibt die Gesamtmasse des Atoms an . Sie wird als kleine Zahl oben links vor das Elementsymbol geschrieben (197Au).

Die Neutronenzahl (NZ) errechnet sich aus der Differenz von Massenzahl und Ordnungszahl: MZ - OZ = NZ.

Quarks (vakant)

Die Welt ist grundlegend aus 12 Elementarteilchen und ihren Antiteilchen aufgebaut. Sie bilden 3 sogenannte Familien. Auf dem niedrigsten Energieniveau herrscht die erste Familie vor. Die uns umgebende Materie besteht ausschließlich aus Elementarteilchen der ersten Familie, die die Protonen, Neutronen, Elektronen und ihre Antiteilchen bilden.

Die Elementarteilchen der anderen Familien lassen sich in großen Beschleunigern erzeugen, doch sind sie instabil und zerfallen schnell in Teilchen der ersten Familie.

	
	Quarks
	Leptonen (zumindest in der 1. Familie)
	

	1. Familie
	Up- und Down-Quark
	Elektron und Elektron-neutrino
	bilden die uns umgebende Materie

	2. Familie
	Strange- und Charme- Quark
	Myon und Myonneutrino
	kommen u.a. in der kosmischen Strahlung vor

	3. Familie
	Bottom- und Top-Quark
	Tau und Tauneutrino
	sind nur in Teilchenbeschleunigern zu erzeugen


So besteht das Proton aus zwei Up-Quarks, die jeweils die Ladung + 2/3e haben und einem Down-Quark mit - 1/3e. Daraus ergibt die Ladung von + 1e. Entsprechend setzt sich das Neutron aus zwei Down- und einem Up-Quark zusammen. Das ergibt eine Gesamtladung von Null, wie beim Neutron beobachtet.

Isotope

Atome eines Elements haben immer die gleiche Anzahl von Protonen. Die Anzahl der Neutronen kann aller​dings schwanken. So gibt es Cl-Atomkerne mit 18 und mit 19 Neutronen. 


36


35      



Cl
und

Cl     


17


17
19 Neutronen

18 Neutronen

Beide Isotope kommen in der Natur etwa gleich häufig vor. Bei einer Massenbestimmung würde man also MZ = 35,5 erhalten.

192,2

Ir

77

HA: Berechne bei mehreren Isotopen die MZ, OZ, Prozente der Isotope usw..

Merke:
Atomkerne mit gleicher Protonenzahl aber unterschiedlicher Neutronen​zahl bezeichnet man als Isotope. 

In das normale PSE werden die einzelnen Isotope nicht hineinge​schrieben, sondern nur die durchschnittliche MZ angegeben. Ein weiteres Beispiel ist 6,9 Li 3.

1.1 Reaktionen von Halogenen mit der I. und II. Hauptgruppe

HA: 

1. Schreibe die stärkste und die schwächste Reaktion zwischen  Halogenen und Alkalimetallen / Erdalkalimetallen als Wort- und Symbolreaktionsglei​chung auf (stöchiometrisch richtig!) Begründe außerdem deine Ent​scheidung.

2. Schreibe alle Reaktionen zwischen Halogenen und Alkali- sowie Erdalkalimetallen auf. Erleichtere dir die Arbeit, indem du die allgemeine Wortreaktionsgleichung findest.

Bei den Halogenen ist Fluor das reaktivste Element, bei den Alka​limetallen Francium und bei den Erdalkalime​tallen das Radium. Deswegen sind die stärksten Reaktionen:

Lösung der 1. HA

2 Fr
+
F2
(
2 FrF

Francium
+
Fluor
(
Franciumfluorid

2 Li
+
J2
(
2 LiJ

Lithium
+
Jod
(
Lithiumjodid

Lösung der 2.HA

Alkalimetalle
+
Fluor
(
Akalifluoride

Alkalimetalle
+
Chlor
(
Alkalichloride

Alkalimetalle
+
Brom
(
Alkalibromide

Alkalimetalle
+
Jod
(
Alkalijodide

Dies gilt auch für die Erdalkalimetalle:

Erdalkalimetalle
+
Fluor
(
Erdalkalifluoride

Erdalkalimetalle
+
Chlor
(
Erdalkalichloride

Erdalkalimetalle
+
Brom
(
Erdalkalibromide

Erdalkalimetalle
+
Jod
(
Erdalkalijodide

Merke:
Bei der Reaktion von Fluor mit Alkali- oder Erdalkalimetallen bil​den sich die Fluoride, bei Chlor die Chloride, bei Brom die Bro​mide und bei Jod die Jodide.

Noch allgemeiner kann man sagen:

Merke:
Alkalimetalle
+
Halogene
( Alkalihalogenide  

Erdalkalimetalle
+
Halogene
( Erdalkalihalogenide 

Merke:
Alle chemischen Verbindungen zwischen Halogenen und den Alkali-, Erdalkalimetallen und übrigen Metallen werden Halogenide (Salze) genannt.

Metalle + Halogene
( Metallhalogenide 

Auch die Reaktion zwischen den anderen Nichtmetallen und den Metallen ergeben Salze: 

Metalle + Nichtmetalle
( Metallsalze 

Ionenbindung

1.2 Ionenbildung

Alkalimetalle (I. Hauptgruppe) und Halogene (VII. Hauptgruppe) sind besonders reaktiv. Edelgase (VIII. Haupt​gruppe) überhaupt nicht. Sie besitzen eine vollständig gefüllte äußere Schale. Fügt man einem Halogen ein Elektron in die äußere Schale ein, so erhält es Edelgaskonfiguration.

Nimmt man einem Alkalimetall das äußere Elektron, so erhält es ebenfalls Edelgaskonfiguration. 
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 + E

Dies bedeutet einen energetisch niedrigen stabilen Zustand, d.h. es wird Energie frei. Darum reagieren Alkalimetalle und Halogene miteinander in heftigen chemischen Reaktionen (exotherm = + E). 

Das Na hat nach der chemischen Reaktion genau so viele Protonen wie vorher aber ein Elektron weniger. dadurch ist es einfach positiv geladen. Ein hochgestelltes Pluszeichen oben rechts hinter dem Elementsymbol deutet das an.

Ähnlich verhält es sich bei dem Cl. Hier liegt ein Elektron mehr vor als Protonen im Atomkern vorhanden sind. Da​durch ist das Cl ein​fach negativ geladen, was durch ein hochgestelltes Minuszeichen oben rechts hinter dem Elementsymbol dargestellt wird.

Merke:

Ein elektrisch geladenes Atom bezeichnet man als Ion (gr. ionos = Wanderer). Positiv geladene Ione heißen Kationen, negativ geladene Anionen.

Ionenbindungen kommen zustande, weil Kationen und Anionen sich gegenseitig anziehen. (Übung und Stöchiometrie)
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2 Na         +             O            ----->    2 Na+      +          O2-     

Bei dieser Reaktion muss das Sauerstoffatom von jedem Natriumatom ein Elektron aufnehmen.

Merke:

Chemische Reaktionen finden statt, weil die beteiligten Atome Edelgaskonfiguration erreichen können. Dieser Zustand ist energetisch besonders stabil.

Mg                 +         Cl2      ----->              MgCl2
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und

Mg                      +              O           ---------------->          Mg2+           +          O2-           
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Merke: 

Die Wertigkeit eines Atoms entspricht der Anzahl der bei der Ionenbil​dung abgegebenen oder aufgenommenen Elektronen und damit der Ionen​ladung.

HA: 

1. Zeichne zu den  Beispielen die Elektronenschalen der Edukte und Produkte (bedenke die Anzahl der Atome und Ione!). Finde auf diese Weise die korrekte stöchiometrische Symbolreaktionsgleichung.

1. Schwierigkeitsstufe:

Na
+
O
----->
NaO

Al
+
O
----->
AlO

2. Schwierigkeitsstufe:

Mg
+
N2
----->
Mg3N2
Al
+
O2
----->
Al2O3
Na
+
O2
----->
Na2O 

N
+
O2
----->
NO2
Al
+
N2
----->
AlN

Al
+
Cl2
----->
AlCl3
Lösungen:

4 Na
+
O2
----->
2 Na2O

4 Al
+
3 O2
----->
2 Al2O3

2 Al
+
3 Cl2
----->
2 AlCl3
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4 Na      +        O2                ----->                         4 Na+       +     2 O2-
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4 Al      +        3 O2                                    ----->        4 Al3+       +         6 O2-
Weitere Übungsaufgaben:

1. Schwierigkeitsstufe:                                                                   2. Schwierigkeitsstufe:

Li
+
Br
----->

Be
+
Cl
----->

B
+
N
----->

2 Li
+
Br2
----->

Be
+
Cl2
----->

2 B
+
N2
----->

Stellt man ein-, zwei- oder dreifach geladene Kationen her, so muss man jedes Mal mehr Energie aufwenden um noch ein Elektron zu entfernen. Dies liegt daran, dass die überschüssigen Protonen die restlichen Elektro​nen um so stärker festhalten.

Bei den Anionen treten Abstoßungskräfte auf. Nachdem das erste Elektron eingefügt ist, muss das zweite diese überschüssige negative Ladung überwinden. Je mehr Elektronen man einfügen will, desto stärker stoßen sie sich untereinander ab.

Merke:
Die Ionenbildung kann nur durch die Aufnahme oder Abgabe von maximal 3 Elektronen erfolgen. Danach wird der Energieaufwand zu groß.

HA. 

Züchte Kristalle aus einer NaCl-Lösung.

Schöne Kristalle liefern außerdem: 30 g Alaun oder 20 g Kalium​chromalaun in jeweils 100 ml Wasser.

1.3 Ionengitter

Die elektrische Ladung eines Ions wirkt gleichmäßig in alle Rich​tungen des Raumes. So zieht ein positiv ge​ladenes Ion benachbarte negativ geladene Ionen aus allen Richtungen gleichmäßig an. 
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An den Kanten dieses Ionengitters kommt es zu immer weiteren An​lagerungen, bis es so groß ist, dass es als Kristall sichtbar wird. Es gibt unterschiedliche Kristallgitter bzw. -typen. Sie entstehen durch die:

· verschiedene Packungsmöglichkeiten der Ione

· unterschiedliche Größe der Ione

· unterschiedliche Ionenladung

· unterschiedliche Anzahl von Kationen und Anionen. 

Dadurch können sich die Ionen auf vielfältige Art untereinander anziehen und viele verschiedene Kristallformen ausbilden.

Merke:

Die regelmäßige Anordnung der Ionen in einem Ionenverband nennt man Ionengitter. Ist es makroskopisch sichtbar spricht man von einem Kristall. 

Merke:

Gibt man einen Kristall in ein Lösungsmittel, das ebenfalls aus geladenen Teilchen besteht, so werden die einzelnen Ionen von den Lösungsmittelteilchen umhüllt. Die Bindungen zu den Nachbarionen werden unterbrochen und der Kristall zerstört. Diesen Vorgang nennt man Auflösen.

1.4 Elektrolyse

Versuch: Wir leiten Strom durch eine wässrige Zinkjodidlösung
Datum

Durchführung:

Ein U-rohr wird mit einer klaren, farblosen Zinkjodidlösung gefüllt. In jeweils ein Glasrohr wird eine Graphitelektrode eingetaucht. Die Anode (positive Elektrode) und die Kathode (negative Elektrode) werden mit den Polen einer Gleichstromquelle verbunden. Der elektrische Strom wird für einige Minuten eingeschaltet.

Info: elektrischer Strom ist ein Fluss von Elektronen. An der Kathode werden sie „hineingepumpt“, an der Anode „abgesaugt“.

Beobachtungen:

Nachdem der Strom eingeschaltet wurde, scheidet sich an der Anode ein rot-violetter/brauner Stoff ab, die Kathode überzieht sich mit einer silbrig metallisch glänzenden Schicht.  

Ergebnis:

In der wässrigen Lösung liegen die Zink- und Jodionen einzeln vor und sind von den Wasserteilchen umgeben.
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Es hat eine chemische Reaktion stattgefunden, dabei sind zwei neue Stoffe entstanden. Die Zinkionen nehmen an der Kathode zwei Elektronen auf und bil​deten eine Zinkschicht. An der Anode geben die Jodionen Elektronen ab und sinken als elementares Jod auf den Grund des U-Rohres.

Es finden zwei elektrochemische Reaktionen statt:

Kathode:
Zn2+
+
2 e-
----->
Zn

Anode:
2 J-
-
2 e- 
----->
J2
Merke:
Bei einem elektrischen Strom werden Elektronen bewegt. Dabei fließen sie vom Ort des Überschusses (negativer Pol = Kathode) zum Ort des Mangels (positiver Pol = Anode). 

Bei einer Elektrolyse werden Kationen von der Kathode angezogen und nehmen dort Elektronen auf. Anionen geben an der Anode Elek​tronen ab. 

Chemische Reaktionen, die durch einen Elektronenfluß ausgelöst werden, nennt man elektrochemische Re​aktionen. 

Das Erzeugen von Metallüberzügen mit Hilfe des elektrischen Stroms nennt man Galvanisierung.

Viele Oberflächen können mit Metallüberzügen versehen werden. Man spricht von Verkupfern, Verchromen, Vernickeln, Versilbern oder Vergolden.

Zeichnung z.B. Goldanode und Kupferschmuck.

Da beim Galvanisieren das gewünschte Metall nach und nach aus der Ionenlösung abgeschieden wird, wird als Anode das entsprechende Metall benutzt. Jedesmal wenn sich an der Kathode ein Metallatom abscheidet, geht wieder ein Metallatom an der Anode in Lösung. Auf diese Weise bleibt die Konzentration der Metallatome in der Lösung konstant, die Anode wird allerdings verbraucht.

1.5 Metallgewinnung durch Elektrolyse

Metalle wie Na, Li, K, Mg oder Al werden in der technischen Industrie elektroly​tisch gewonnen.

Al ist ein unedles Metall. Zu seiner Gewinnung verwendet man Aluminiumoxid (Al203), das in einem langwierigen Prozeß aus Bauxit (Aluminiumerz) gewonnen wird. Reines Al203 hat eine sehr hohe Schmelztemperatur von 2045 °C. Um diesen teuren Energieaufwand zu verrringern, wird Kryolith (Trinatrium-Aluminium-hexafluorid (Na3AlF6)) zugemischt. Dadurch erniedrigt sich der Fp auf 950 °C. 

Die Al-Ionen nehmen an der anodischen Graphitwanne Elektronen auf und es scheidet sich flüssiges Al ab:

Al3+ + 3e- -----> Al

An den kathodischen Graphitelektroden scheidet sich durch Elektronenabgabe Sauerstoff ab:

O2- - 2e- -----> O

Der Sauerstoff reagiert mit dem Kohlenstoff der Graphitelektroden sofort zu CO2 weiter:

C + 2 O -----> CO2
Bei der Elektrolyse werden enorme Energiemengen verbraucht. Durch Recycling können 95% eingespart werden. Ferner fallen riesige Mengen des Treibhausgases CO2 und die extrem giftigen Gase Fluor und Fluorwasserstoff.

Aluminium ist zwar ein unedles Metall, schützt sich aber vor weiterer Oxidation durch eine dünne harte Oxidschicht. Es ist dadurch korrosionsbeständig und findet als Leichtmetall Verwendung vor allem im Flugzeug-, Motoren- und Bauwesen.

Unter Korrosion versteht man die Zerstörung von Metallen durch Einwirkung von Luft, Wasser, sauren Lösungen und aggressiven Gasen.

Durch das Eloxalverfahren (elektrolytische Oxidation von Aluminium) wird die Oxidschicht des Al wesentlich verstärkt. Dadurch ist es vor mechanischer Beschädigung noch stärker geschützt. 

Merke:

Elektrolysen sind nicht nur in wäßrigen Lösungen möglich. Findet eine Elektrolyse in einer Schmelze statt, bezeichnet man sie als Schmelzflußelektrolyse. 

So wird z.B. die Elektrolyse einer NaCl-Schmelze in einer Downs-Zelle durchgeführt. Diese Zelle umfaßt einen mit feuerfesten Stei​nen ausgemauerten Kessel. In diesen taucht eine Graphitanode und eine Eisenkathode. In der Schmelze werden an der Kathode aus Na​triumionen Natriumatome gebildet. Das metallische Natrium sammelt sich an der Oberfläche und kann hier entnommen werden.

An der Anode werden die Chloridionen zu Chloratomen entladen. Das sich bildende Chlorgas wird ebenfalls aufgefangen.

Kathode:    Na+ + e-    ----->  Na

Anode:     2 Cl- - 2 e-  ----->  Cl2

1.6 Reinigung von Silber

Durchführung: 

Lege eine Aluminiumfolie in eine flache Schale und darauf das zu reinigende Silber. Gieße ½ l heiße Kochsalzlösung hinein (noch besser ist ½ l heißes Wasser, in dem 1 Eßlöffel Kochsalz und 1 Eßlöffel Soda = Natriumcarbonat aufgelöst wurden). Nimm das Silber heraus, wenn der schwarze Belag (es handelt sich um Ag2S) verschwunden ist und spüle gut ab.

Beobachtungen:

Ergebnis:

(warum riecht es nach H2S)?

2 Elektronenpaarbindung

Wie wir schon gesehen haben werden chemische Bindungen eingegan​gen, wenn damit ein Energiegewinn verbunden ist. Dies ist z.B. bei der Ionenbildung der Fall. 

Untersuchen wir Moleküle, so stellen wir fest, daß diese nicht aus Ionen aufgebaut sind.

2.1 Das Wasserstoffmolekül

Betrachten wir ein einfaches Wasser​stoffatom. Das Elek​tron bewegt sich sehr schnell um den Atom​kern. Dadurch scheint seine negati​ve Ladung gleichmäßig über einen ku​gelschalenförmigen Raumbereich verteilt. Man spricht von einen Elektronenwol​ke, auch wenn es sich nur um ein Elek​tron handelt.
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Zwei Wasserstoffatome können so zusammentreffen, daß sich die beiden Elektronenwolken durchdringen. Dabei halten sich die beiden Elek​tronen oft im Anziehungsbereich beider Atomkerne auf. Die positiven Atomkerne werden dadurch in Richtung der beiden Elektronen gezogen und nähern sich noch stärker an. Dadurch erreichen beide Wasserstoffatome Edelgaskonfiguration. 
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Zwischen beiden Atomen entsteht so eine chemische Bindung. 

Merke:

Durchdringen sich zwei Elektronenwolken, so können sie ein Elektronenpaar bilden. Man bezeichnet sie auch als bindendes Elek​tronenpaar. Vereinfacht wird das bindende Elektronenpaar durch einen Bindestrich zwi​schen den Elementsymbolen an​gegeben. 

H SYMBOL 183 \f "Symbol" SYMBOL 183 \f "Symbol" H       H - H 

Merke:
Da an der Bindung Atome beteiligt sind, spricht man auch von der Atombindung. Es wird ebenfalls der Begriff kovalente Bindung verwendet.

2.2 Edelgaskonfiguration bei Molekülen

Auch die anderen Nichtmetallatome können Elektronenpaarbindungen eingehen. Dabei ist zu beachten, daß sich auf der äußeren Schale der Atome Einzelelektronen und nicht bindende Elektronenpaare befinden können. 

                       .                      .             SYMBOL 196 \f "MS LineDraw"           SYMBOL 196 \f "MS LineDraw"         SYMBOL 196 \f "MS LineDraw"           

Li .    . Be .    . B .     . C .     SYMBOL 179 \f "MS LineDraw" N .    SYMBOL 179 \f "MS LineDraw" O .     SYMBOL 179 \f "MS LineDraw" F .    SYMBOL 179 \f "MS LineDraw" Ne SYMBOL 179 \f "MS LineDraw"       

                                  .           .          .               SYMBOL 196 \f "MS LineDraw"          SYMBOL 196 \f "MS LineDraw"         

Merke:

Nur Einzelelektronen können sich an der Bildung von Elektronen​paarbindungen beteili​gen. Die übrigen Elek​tronen bilden sog. nichtbindende oder freie Elektronenpaare. 

HA: O + O, H + F, N + H, C + H, C + O + O; H + C + N. Als Nachbereitung zur HA-Kontrolle: N + N, O + O + O, C2H2 usw..

Merke:

 Bei Atomen, die mehrere Einzelelektronen enthalten, können auch mehrere bindende Elektronenpaare gebildet werden (z.B.: O-O und N-N).Man spricht neben den schon bekannten Einfachbindungen von Doppel- und Dreifach​bindungen. Zusammen​fassend nennt man sie Mehrfachbindungen. Vierfachbindungen sind aus räumlichen Gründen nicht möglich./ 

Merke:

Durch Strukturformeln lassen sich die Bindungsverhältnisse und die Gestalt (Struktur) eines Moleküls veranschauli​chen.  Strukturformeln sind die zweidimensionale Wiedergabe der räumlichen Bindungs​verhältnisse in einem Molekül. Dabei werden meist nur die bindenden Elektronenpaare wiedergegeben.

2.3 Die Elektronegativität (EN)

Die Protonen im Atomkern ziehen die Elektronen der Elektronenschale zu sich heran. Kommt ein weiteres Elektron in der Elektronenschale hinzu, so sollte man erwarten, daß der Durchmesser der Elektronenschale sich vergrößert. Das Gegenteil ist aber der Fall. Die größere positive Ladung im Atomkern überwiegt die Abstoßung der Elektronen untereinander. 

Im PSE nimmt daher der Atomdurchmesser innerhalb einer Periode von links nach rechts ab. In jeder Periode kommt eine Elektronenschale hinzu. Daher nimmt der Atomdurchmesser innerhalb der Gruppen von oben nach unten zu.

Merke:

Unter dem EN-Wert versteht man die Fähigkeit eines Atomkerns seine äußeren Elektronen anzuziehen. Je stärker die Anziehung, desto höher der EN-Wert. Den höchsten Wert im PSE hat das Fluor mit 4,0, den niedrigsten Francium mit 0,8.
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2.4 Die polare Atombindung

Die einzelnen Atomkerne ziehen ihre äußeren Elektronen auf Grund der verschiedenen EN-Werte unterschiedlich stark an. 

In einem Chlormolekül (EN Chlor = 3.5) ziehen beiden Atomkerne gleich stark an dem bindenden Elektronen​paar. Die Ladungsverteilung ist symmetrisch und es entsteht eine unpolare Atombindung. 

Bei einem Chlorwasserstoffmolekül (EN Wasserstoff = 2.2) ist die Ladungsverteilung unsymmetrisch, da das bindende Elektronenpaar zum Chloratom verschoben ist. Es entsteht eine polare Atom​bindung. Das Chloratom erhält eine negative Teilla​dung (delta -), das Wasserstoffatom eine positive Teilla​dung (delta +).

? Dreieck bei H-Cl und F-Cl?

Merke:

Sind 2 Atome miteinander verbunden, so zieht das elektronegativere die bindenden Elektronen näher zu sich heran.  

Je größer die Differenz der EN-Werte ist, desto polarer ist die Bindung (um so mehr wird das bindende Elektronenpaar zum elektronegativeren Partner verschoben. Je geringer die Differenz ist, desto weniger wird es verschoben.). 

2.5 Dipole

In einem Chlorwasserstoffmolekül ist das bindende Elektronenpaar in Richtung Chloratom verschoben. Ähnliches gilt für das Wassermolekül. Hier ist das Sauerstoffatom (EN = 3.5) über Elektronenpaarbindungen mit den 2 Wasserstoffatomen (EN = 2.2) verbunden. Dadurch trägt jedes Wasserstoffatom eine positive und das Sauerstoffatom 2 negative Teilladungen.

Chlorwasserstoff- und Wassermoleküle bezeichnet man deshalb als Dipole (zweipolig). 

Versuch: Beeinflussung eines Wasserstrahls
Datum:
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Durchführung:

Dicht neben einen dünnen Wasserstrahl (Bürette) wird ein aufgeladener Kunststoff​stab gehalten.

Beobachtungen:

Der Wasserstrahl wird abgelenkt.

Ergebnis:

Die Wassermoleküle sind Dipole. Dadurch werden sie vom Kunststoff​stab angezogen.
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Dipole können sich untereinander anzie​hen. So bilden sich bei Wassermolekülen intermolekulare (inter = zwischen) Kräfte. Sie wirken zwischen den negati​vierten Sauerstoffato​men und benachbarten positi​vierten Wasserstoffatomen. Man nennt sie Was​serstoff​brückenbindungen. Dadurch bil​den sie große Ansammlungen von sich gegenseitig anziehenden Wassermolekülen (Aggre​gate). 

Diese Aggregate sind schwerer als die einzel​nen Moleküle. Folge ist, daß Wasser​moleküle einen wesentlich höheren Fp und Kp ha​ben als ihrer Masse (MG = 18) ent​spricht.

HA:

Wiederum andere Verhältnisse liegen in Kohlenstoffdioxid vor (EN Sauerstoff = 3.5, EN Kohlenstoff = 2.5). Auch hier sollte man po​lare Bindungen erwarten. Dies ist jedoch nicht der Fall. In diesem besonderen Fall ist das Kohlenstoffdioxidmolekül linear aufgebaut. Dadurch ziehen beide Sauerstoffatome gleich stark an den bei​den Enden des Moleküls und heben so ihre Wirkung gegenseitig auf. Dies hat zur Folge, daß Kohlenstoffdi​oxid​moleküle keine Dipole sind und sich nicht wie die Wassermoleküle gegenseitig anziehen können. Daraus resultiert trotz des höheren MG (44) einen niedrigerer Sp (- 78 °C). Außerdem liegt Kohlenstoffdioxid nur in fe​ster und gasför​miger, nicht aber in flüssiger Form vor. Auch dies ist eine Folge der EN-Differenzen.

2.6 Festes Wasser (Eis)

Gefrierendes Wasser kann Felsblöcke sprengen, weil Eis ein größeres Volumen einnimmt als die glei​che Menge flüssiges Was​ser.

Im festen Aggregatzustand bilden die Wassermoleküle ein weiträumiges Kri​stallgitter mit großen Hohl​räumen. 

Schmilzt das Eis, so bricht die Kristallstruktur zusammen. Einzelne Wassermoleküle dringen in die Hohlräume ein, wodurch sie näher zusammenrücken. Dadurch nimmt die Dichte des Wassers bis + 4 °C zu. 

Bei weiterer Temperaturerhöhung bewegen sich die Wassermoleküle immer schneller. Dadurch wird der Abstand zwischen den Molekülen wieder größer. Die Folge ist, daß die Dichte ab + 4 °C wieder abnimmt.

Da kälteres Wasser eine geringere Dichte als Wasser von + 4 °C hat, gefrieren Gewässer von der Oberfläche her.

2.7 Wäßrige Lösungen

Im Ionengitter eines Salzes ziehen sich die Kationen und Anionen gegenseitig stark an. Geraten sie jedoch in Wasser, ziehen sie die Wasserdipole stark an. Durch die Anlage​rung an die Oberfläche lo​ckert sich an diesen Stellen der Ionenverband. Einzelne Ione wer​den aus dem Gitter herausgelöst und vollständig von Wassermo​lekü​len umhüllt. Dieser Vorgang kann sich bis zum vollständigen Abbau des Gitters wiederholen. In wäßriger Lösung besitzen alle Ionen eine Hydrathülle. Sie verhindert, daß sich die Kationen und Anio​nen wieder nä​hern können um ein neues Kristallgitter zu bilden. Die Bil​dung der Hydrathülle nennt man Hydratation.
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