Grundwissen 9. Klasse

1.Atombau

Energiestufenmodell: Elektronen sitzen auf verschiedenen Energiestufen.
Elektronen der hochsten Energiestufe nennt man Valenzelektronen. Die Anzahl
der Energiestufen kann man an der Periode im PSE ablesen.

lonisierungsenergie: Energie, die bendtigt wird um Elektronen aus der
Atomhulle zu entfernen, Abhangig vom Abstand zum Kern, Anziehung durch
Restelektronen

Edelgasregel: Vollbesetzte oberste Energiestufen sind energetisch besonders
stabil. Durch oder Aufnahme von Elektronen kann das lon den Edelgaszustand
erreichen.

2. Redoxreaktionen bestehen aus Teilgleichungen: Oxidation und Reduktion. Dabei
werden Elektronen zeitgleich Ubertragen (Donator-Akzeptor-Konzept).

Oxidation: Abgabe von Elektronen, bei freiwilligen Reaktionen (Salzbildung)
werden die Metalle oxidiert, bei erzwungenen Reaktionen werden
Nichtmetallionen oxidiert.

Reduktion: Aufnahme von Elektronen, bei freiwilligen Reaktionen werden
Nichtmetalle reduziert, bei erzwungenen Reaktionen werden Metallionen
reduziert.

Reduktionsmittel: Stoff der oxidiert wird
Oxidationsmittel: Stoff der reduziert wird
Elektronenakzeptor: Stoff der reduziert wird

Elektronendonator: Stoff der oxidiert wird

Akku: wiederaufladbar, reversible Redoxreaktion, Laden: erzwungene
Redoxreaktion, Entladen: freiwillige Redoxreaktion, Bsp.: Zink-lod-Akku

Batterie: nicht wiederaufladbar, nicht reversible Redoxreaktion, Bsp.: Daniell-
Element

Unedle Metalle: leicht oxidierbar, guter Elektronendonator

Edle Metalle: leicht zu reduzieren, guter Elektronenakzeptor

3. Salzbildung:
Freiwillige Redoxreaktion: Reaktion von Metall und Nichtmetall

Gitterenergie: Ursache fir die stark exotherme Reaktion der Salzbildung



4. Orbitalmodell:

Orbitale: Elektronenwolken in denen sich die Elektronen zu 99% der Zeit

aufhalten

Molekilorbital: Uberlappende Atomorbitale, Elektronen bewegen sich im
gesamten Molekulorbital

Elektronenpaarbindung: Elektronen halten sich vermehrt zwischen den
Atomkernen im Molekulorbital auf, da dort die hochste Anziehung herrscht.

5. Raumlicher Bau von Molekiilen:

ElektronenpaarabstoRungsmodell: Elektronen ordnen sich immer mit
maximalem Abstand an

Strukturbezeichnung Bindungswinkel Beispiel
Tetraedrisch 109,5° Methan
Trigonal-planar 120° Methanal

linear 180° Kohlenstoffdioxid
Trigonal-pyramidal 107° Ammoniak
Gewinkelt 104,5° Wasser

6. Valenzstrichschreibweise:

Erreichen der Edelgaskonfiguration: Ausbilden von Einfach-, Doppel- oder
Dreifachbindungen

Maximale Bindungsanzahl von Atomen: ableitbar aus der
Hauptgruppennummer (Hauptgruppe I-1V) bzw. 8 minus die
Hauptgruppennummer (Hauptgruppe V-VIII).

Punkte: stellen einzelne Elektronen dar
Striche: stellen Elektronenpaare dar

Bindende Elektronenpaare: werden beiden Bindungspartnern zur Halfte
zugewiesen

Nichtbindende Elektronenpaare: werden nur dem jeweiligen Atom
zugeordnet

Formalladung: Differenz aus Valenzelektronen des ungeladenen Atoms
(siehe PSE) und den zugeordneten Elektronen in der Valenzstrichformelformel
(Bindungselektronen nur zur Halfte zahlen, Nichtbindende Elektronenpaare
vollstandig zahlen).

Gesamtladung: Summe der Formalladungen



Mesomerie: Kann die tatsachliche Elektronenverteilung im Molekul nur mit
mehreren Valenzstrichformeln beschrieben werden, nennt man diese auch
Grenzstrukturformeln

7.Kohlenwasserstoffe
Alkane:

Konstitutionsisomere: gleiche Molekulformel andere Verknlpfung,
Auswirkungen auf physikalische Eigenschaften (z.B. Siedetemperatur)

Alkene:

Doppelbindung, Stammname analog zu Alkanen (siehe 8.Jgst),
Benennungsendung -en, einfachstes Ethen,

E/Z Isomerie: durch mangelnde Drehbarkeit der Doppelbindung ist eine
unterschiedliche Anordnung von Atomen in einem Molekul bei gleicher
Molekulformel mdglich

Alkine:

Dreifachbindung, Stammname analog zu Alkanen, Benennungsendung -in,
einfachstes Ethin

8. Elektronegativitat und Polaritat

Elektronegativitat:

Mal fur die Starke eines Atoms, Bindungselektronen an sich zu ziehen
Unpolare Elektronenpaarbindung:

Atome ziehen gleichstark an der Bindung Bsp.: I2, Cl2

Polare Elektronenpaarbindung:

Unterschiedliche Bindungspartner, ziehen unterschiedlich stark ->
Ladungsschwerpunkt verschoben (Partialladungen)

Dipol - Molekile:

Molekile, in denen getrennte Ladungsschwerpunkte fir die postive und die negative
elektrische Teilladung existieren. Bsp.:Wasser-Molekdl

9. Wechselwirkungen
Wasserstoffbriicken:

Starke zwischenmolekulare Wechselwirkungen zwischen Molekulen, in denen
Wasserstoffatome an freie Elektronenpaare von stark elektronegativen Atomen (O,
N, F) gebunden sind.



Dipol — Dipol - Wechselwirkungen:

Zwischenmolekulare Wechselwirkungen zwischen Dipol- Molekulen, die durch die
Anziehung der unterschiedlichen Ladungsschwerpunkte der beteiligten Molekule
zustande kommt.

London — Dispersions - Wechselwirkungen:

Zwischenmolekulare Wechselwirkungen zwischen unpolaren Molekulen. Durch
spontane Dipole werden weitere Dipole induziert. Zwischen diesen Kurzzeit —
Dipolen wirken Anziehungskrafte. Die London — Dispersions - Wechselwirkungen
nehmen mit der GrélRe der Molekuloberflache zu.

Starke Wechselwirkungen fuhren zu hohen Schmelz — und Siedetemperaturen.

10. Organische Molekiile - funktionelle Gruppen:

Funktionelle Gruppen verleihen Stoffe bestimmte physikalische und chemische
Eigenschaften.

Stoffgruppe Strukturmerkmal Beispiel

Alkohole R-OH Ethanol
Hydroxygruppe

Aldehyde R-CHO Methanal
Aldehydgruppe

Ketone R-CO-R Propanon
Ketogruppe

Carbonsauren R-COOH Ethansaure
Carboxygruppe




