Grundwissen Chemie 9. Jahrgangsstufe NTG

Atombau und Periodensystem

Isotope sind Atome des gleichen Elements (gleiche Protonenzahl), die sich in ihrer Neutronenzahl und somit in
ihrer Masse unterscheiden. Alle Isotope eines Elements zeigen gleiches chemisches Verhalten.

Energiestufenmodell (Schalenmodell)
e Die Elektronen eines Atoms sind bestimmten Energiestufen (Schalen) zugeordnet.
e Jede Energiestufe (Schalen) hat eine maximale Elektronenbesetzung 2n2.

o Die Verteilung der Elektronen auf die verschiedenen Energiestufen (Schalen) bezeichnet man als
Elektronenkonfiguration.

e Nur die Elektronen in der hdchsten besetzten Energiestufe (auf der &uf3ersten Schale) sind fiir das
chemische Verhalten eines Stoffes verantwortlich. Man nennt sie Valenzelektronen.

o Die Energie, die nétig ist um ein Elektron von einem isolierten Atom abzutrennen, nennt man
lonisierungsenergie. Je groRer die lonisierungsenergie ist, desto energiearmer ist der Zustand, auf dem
sich das abzutrennende Elektron befindet (desto ndher befindet sich das Elektron am Atomkern).

Bsp. Ne Energiestufenmodell Schalenmodell
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Der Weg zum Edelgaszustand
Alle Atome, die keine Edelgaskonfiguration (= 8 Valenzelektronen) besitzen, streben in chemischen Reaktionen
nach einer solchen Anordnung.
e Abgabe von Valenzelektronen:
Metallatome geben Valenzelektronen ab um die Edelgaskonfiguration zu erreichen (Elektronendonatoren):
Na-— Na*+ e
e Aufnahme von Valenzelektronen
Nichtmetallatome nehmen Valenzelektronen auf um die Edelgaskonfiguration zu erreichen
(Elektronenakzeptoren):
Cl+e CI

Das Periodensystem

¢ Im PSE sind die Elemente nach steigender Protonenzahl geordnet.

e Perioden: Alle Elemente einer Periode besitzen die gleiche Anzahl an Energiestufen (Schalen), aber
unterschiedlich viele Valenzelektronen und somit unterschiedliche Eigenschaften.

e Hauptgruppen / Elementfamilien: Alle Elemente einer Elementfamilie besitzen die gleiche Anzahl an
Valenzelektronen (= Hauptgruppennummer) und somit dhnliche Eigenschaften, aber unterschiedlich viele
Energiestufen (Schalen).

Elementgruppen des PSE:
1. HG: Alkalimetalle 2. HG: Erdalkalimetalle 7. HG: Halogene 8. HG: Edelgase

Elektronenltbergange

Oxidation: Elektronenabgabe  Reduktion: Elektronenaufnahme Redoxreaktion: Elektroneniibergang
Oxidationsmittel: Stoff, der einen anderen oxidiert. Er wird dabei selbst reduziert (=Elektronenakzeptor).
Reduktionsmittel: Stoff, der einen anderen reduziert. Er wird selbst oxidiert (=Elektronendonator).

Elektrolyse
Ox: 2CF—->Clh+2¢ )
Red: Na*+e — Na /.2 Salzbildung
Redox: Na* + 2 CI- — Na + Cl2 AE>0 AEi<0
Elemente Salz
Salzbildungsreaktion 2Na +dl, SNa“t 2Ck
Ox: Na —> Na* + e /-2
Red: Cl+2 e — 2 CI- Elektrolyse
Redox: 2 Na + Cl. —» 2 NaCl AEi<0 ‘ AE>0 /



Der rdumliche Bau von Molekiilen

Orbitalmodell: Ein Atomorbital beschreibt den Bereich, in dem sich ein Elektron mit der héchsten
Wahrscheinlichkeit aufhalt. In einem Orbital befinden sich maximal zwei Elektronen.
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Elektronegativitat: Die EN ist ein relatives Mal3 fur die Anziehungskraft, die ein Atom auf ein bindendes
Elektronenpaar ausuibt. Die Elektronegativitatsdifferenz AEN gibt Auskunft dartiber, wie polar eine
Elektronenpaarbindung ist: je groRer AEN, desto polarer ist die Bindung.

Dipole: Ein Molekdl ist ein Dipol, wenn die Anordnung der polaren Elektronenpaarbindungen zu einer

Molekulpolaritat fuhrt.

Voraussetzungen: Polare Elektronenpaarbindungen (AEN> 0,4, Kennzeichnung mit Partialladungen &+ und &-)
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Organische Verbindungen

Strukturmerkmal / funktionelle
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Isomerie

Konstitutionsisomere /Strukturisomere sind Verbindungen mit gleicher Summenformel, aber unterschiedlicher

Strukturformel.
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E/Z-lIsomere / Konfigurationsisomere entstehen durch verschiedenartige Anordnung von Atomen /
Atomgruppen an der C-C-Doppelbindung, da diese nicht frei drehbar ist.
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e Schmelz- und Siedepunktanomalie aufgrund der Wasserstoffbriickenbindungen
e Dichteanomalie: Wasser besitzt seine hochste Dichte bei 4°C (p = 1,0 g/cm3)

e Oberflachenspannung des Wassers aufgrund der starken Wasserstoffbriickenbindungen
zwischen den Molekilen




Losemittel

,Gleiches I8st sich gut in Gleichem*: In lipophilen (hydrophoben) Losemitteln (z.B. Heptan) I6sen sich Molekiile
ohne Dipolcharakter gut. In hydrophilen (lipophoben) Lésemitteln (z.B. Wasser) lésen sich Salze und Dipole gut.

Ein amphiphiler Stoff (z.B. Ethanol) I6st sich in hydrophilen und lipophilen Losemitteln. Die Molekiile sind aus
einem stark polarisierten und einem nicht polarisierten Molekilbereich aufgebaut.

Der LOosevorgang

Wassermolekule dréangen sich zwischen die lonen und l6sen die einzelnen lonen aus dem lonengitter.
Hierzu muss die bei der Bildung des lonengitters freigewordene Gitterenergie aufgebracht werden. Die lonen
werden dann von Wassermolekilen umhilit. Aufgrund sich ausbildenden lon-Dipol-Wechselwirkungen
entsteht eine Hydrathllle um die lonen. Die lonen sind nun frei beweglich. Diesen Vorgang nennt man
Hydratation. Hierbei wird Hydratationsenergie frei.
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» Gitterenergie < Hydratationsenergie = Lésevorgang exotherm
» Gitterenergie > Hydratationsenergie = Ldsevorgang endotherm
» Gitterenergie >> Hydratationsenergie = Salz unléslich in Wasser

Fachkompetenzen

e Aufstellen von einfachen Redoxreaktionen

e Sicherer Umgang mit dem PSE

e Aufstellen von Valenzstrichformeln
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o Erkennen der Zusammenhéange von Molekdlstruktur und Stoffeigenschaft (Loslichkeit,
Schmelz- und Siedepunkte, Viskositat)

¢ Beherrschung der Nomenklatur organischer Verbindungen

o Anwendung verschiedener Schreibweisen fur organische Molekiile (Strukturformel,
Halbstrukturformel, Skelettformel, Keilstrichformel)

Methodenkompetenzen

e Darstellung von Molekiilen am Computer

o Kenntnisse Uber die Vorgehensweise zur Identifizierung eines Salzes (Flammenfarbung)

e Kenntnisse uber die Vorgehensweise zur Identifizierung organischer Stoffe (Alkene, Alkohole,
Carbonylverbindungen, Carbonséauren)

o Kenntnisse Uber Mdglichkeiten der digitalen Messwerterfassung (Cassy-Geréate)



