ZMK

Dr. Rainer Steiger

Zwischenmolekulare Wechselwirkungen:

Das Lernziel dieser Unterrichtseinheit beinhaltet folgende Punkte:

Wie kann auf-
grund der Struk-
tur (Lewisformel)
einer  Substanz
auf ihr physikali-
sches Verhalten
(z.B. Siedetempe-
ratur, Loslich-
keit) geschlossen
werden, wieso

=

B8 A
287
HEE

Wasserstoff-
briickenbindung

(c)

schwimmt Eis auf Wasser, wieso st sich Ol nicht in Wasser auf und

vieles mehr.

Benstigtes Wissen von friiher:
Lewisformel, Elektronegativitdt

P- Has eNDIAGRAMM

Normaler Siedepunkt / °C
1

-200




Many thanks for the download. More
documents and much more on
www.rainer.ch

kind regards, Dr. R. Steiger



ZMK -1- Inhaltsverzeichnis

Inhaltsverzeichnis:

3 ZWISCHENMOLEKULARE KRAFTE (ZMK) ......ccoeoteeeueetreeeeeseeesessesnessssessesenns 1
3.1 Phasendiagramm 2
3.1.1  Uberfiihren in einen anderen AggregatsZustand..............cccvovveiueueeieeeeeieereeeeseeeeeesese e 2
3.2 Charakteristische Eigenschaften der Aggregatszustinde 5
3.3 Entstehung der ZMK: Energiebetrachtungen 6
3.4 Flussdiagramm ZMK 7
341 Van-der-WaalS-KIAL ........c.coiiiieiiie ettt sttt ettt e et e et et e e enaeenaeeneas 9
342  Dipol-Dipol-WechSelWIrkUNGen ..........cccoiiiriiiieieieeeeeee ettt ees 11
343  WaSSerStOTTDITICKEN ... ..ottt sttt ettt e e ae e st e teenteeneeenaesneennes 12
344  Ton-Dipol-WeChSEIWITKUNG......ccciiiiiiiiieiiicitecee ettt e st e e snbeennnee s 18
TR T (0] 153 11031116 101 =SSP PSU PSR 18
3.5 Stirke von ZMK 18
3.6 Aggregatzustinde und ZMK 18
3.7 Ubersicht der ZMK: 18
3.8 Mischbarkeit von Fliissigkeiten 19
3.9 Eigenschaften von Fliissigkeiten 20
3.10 Anwendungen aus dem Alltag: 21
3.10.1 CRIIISCROTE ...ttt et ettt et e et e st enteenteenaeeneesseesneenseeneeeneens 21

3.10.2 Wie fUNKLIONIEIT €INE SEITE ....vviiiiiiiieeiiieee et e et e e e e e e e e e e e e e eenaaaeeeeeas 21



rég ZMK -1- 3.1 Phasendiagramm

3 Zwischenmolekulare Krdafte (ZMK)

Bisher betrachteten wir nur einzelne Molekiile, deren Atome durch kovalente Bindungen aneinander gebun-
den sind:

Diese Darstellungen zeigen meistens nur ein einzelnes oder nur wenige Molekiile. Aus dem
Alltag wissen wir aber, dass ein einzelner Wassertropfen Milliarden von Milliarden Was-
sermolekiile enthdlt. Wie wechselwirken all diese Molekiile miteinander? Eine Antwort
darauf liefern die zwischenmolekularen Krdfte (ZMK).

Ein einfaches Experiment:
Wasser erhitzen, wie verdndert sich die Temperatur, was passiert mit dem Wasser? Fra-
gen: wofiir wird die Energie verwendet? Unterschied fliissig resp. gasférmiges Wasser?

Gas

)
Verdampfung Kondensation
Sublimation Resubli-
v mation
Fliissigkeit

A wa
Schmelzen ‘ Gefrieren
¥ Y

Energie des Systems
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3.1 Phasendiagramm

Ein Phasendiagramm (oder Zustandsdiagramm) ist eine graphische Darstellung der Stabilitdt in einem Sys-
tem als Funktion einer oder mehrerer Zustandsvariablen.

In Phasendiagrammen werden die Bereiche der Stabilitdt einzelner Phasen dargestellt und als Stabilitdts-
felder abgegrenzt. Die bestimmten Bereichsgrenzen werden als Stabilitdtsfeldgrenzen bezeichnet.

3.1.1 Uberfihren in einen anderen Aggregatszustand



3.1 Phasendiagramm
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Abbildung 3.9: Phasendiagramme von Wasser (H;0) und Kohlendioxid (CO;). Im Gegensatz zu
Kohlendioxid {und den meisten anderen Stoffen) hat bel Wasser die Schmelzkurve eine negative
Stelgung. Kohlendioxid sublimiert bel Normaldruck, geht also direkt vom festen in den gasférmigen
Aggregatzustand Ober.

Nach: Brown, T.L, LeMay, H.E. & Bursten, E. B (2007)

fest flissig gasformig

Abbildung 3.1: Die drei Aggregatzustande fest, fliissig und gasfirmig. Wasser kann in fester Form
(Eis), als Flissigkeit sowie gasfarmig vorkommen (Wasserdampf).
Aus: Brown, T.L, LeMay, H.E & Bursten, E.B. (2007}
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Was ist Sieden/Verdampfen, was ist Gefrieren aus Sicht der ZMK?

Die Aggregatzustdnde von Stoffen sind von den ZMK abhdngig. Je mehr ZMK umso eher ist ein flissi-
ger bzw. fester Zustand wahrscheinlich. Des Weiteren ist ein Zusammenhang mit der Temperatur zu
erwarten.

3.1.2 Phaseniibergdnge

Verdunsten und Sieden

Geht eine Fliissigkeit in den gasfdrmigen Zustand iiber, so spricht man vom Sieden. Beim Sieden entstehen
im Inneren der Fliissigkeit Dampfblasen. Wdhrend des Siedens dndert sich die Temperatur nicht. Die Sie-
detemperatur ist fiir Flissigkeiten kennzeichnend. Beim Verdunsten bildet sich das Gas nur an der Oberfld-
che der Fliissigkeit. Dies geschieht schon unterhalb der Siedetemperatur.

Teilchenmodell: Zu jeder Temperatur gehort eine mittlere Teilchengeschwindigkeit, d.h. dass es schnellere
und langsamere Teilchen gibt. Die schnelleren kénnen an der Oberfldche aus dem Anziehungsbereich der
Fliissigkeit entweichen. Die mittlere Geschwindigkeit der verbliebenen Teilchen sinkt dadurch. Dies bedeu-
tet eine Temperaturabnahme beim Verdunsten. Soll die Temperatur nicht sinken oder noch steigen, so muss
durch Energiezufuhr die Durchschnittsgeschwindigkeit der Teilchen erhéht werden. Ist die Geschwindig-
keit vieler Teilchen so gross, dass sie sich auch im Inneren der Flissigkeit aus ihr herauslosen konnen, so
sammeln sie sich in Dampfblasen. Das Sieden beginnt.

Verdampfungswdrme
Beim Sieden muss andauernd Energie zugefiihrt werden, ohne dass die Temperatur steigt. Diese Energie
wird zum Verdampfen benctigt. Die Verdampfungswdrme ist proportional zur Masse.

Kondensationswdrme

Dampf gibt beim Kondensieren Energie, Kondensationswdrme ab. Beim Kondensieren von Dampf wird genau
so viel Energie frei, wie zum Verdampfen der gleichen Fliissigkeitsmenge nétig ist. Deshalb ist die (spezifi-
sche) Kondensationswdrme so gross wie die (spezifische) Verdampfungswdrme.

Schmelzen und Erstarren

Teilchenmodell: Die Teilchen eines kristallinen Korpers schwingen um ihre festen Platze mit Geschwindig-
keiten, deren Mittelwert mit der Temperatur steigt. Bei geniigender Energiezufuhr kann die Geschwindig-
keit so gross werden, dass sich die schnellsten Teilchen aus dem Verband der iibrigen losreissen. Diese
Teilchen lagern sich nur locker aneinander und bilden die ersten Tropfen der Fliissigkeit.

Bei weiterer Energiezufuhr werden weitere Teilchen aus dem Kristallverband befreit. Die zum Befreien der
Teilchen zugefiihrte Energie heisst Schmelzwdrme. Beim Abkiihlen werden die Teilchen so langsam, dass sie
sich gegenseitig wieder einfangen konnen. Dabei wird Energie, die Erstarrungswdrme, abgegeben. Die
Schmelzwdrme ist proportional zur Masse:

Die Erstarrungswdrme ist gleich der Schmelzwédrme.

Volumendnderung: Fast alle Stoffe ziehen sich beim Erstarren zusammen und dehnen sich beim Schmelzen
aus. Ausnahme Wasser: Wasser dehnt sich beim Erstarren um etwa 10% seines Volumens aus. (Folge: einge-
frorene Wasserleitungen platzen) (Eis hat eine kleinere Dichte als Wasser, weshalb Eisberge schwimmen).
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3.2 Charakteristische Eigenschaften der Aggregatszustdnde
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3.3 Entstehung der ZMK: Energiebetrachtungen

Die Bindungen in einem Molekiil sind normalerweise recht stark. Man muss deshalb
einem Molekiil viel Energie zufiihren, um die Bindung zu spalten. Wassermolekiile
sind zum Beispiel bis iiber 500 °C stabil, erst bei hoheren Temperaturen zerfallen
sie in Wasserstoff und Sauerstoff. Dagegen sind die Bindungen zwischen den
Molekiilen relativ schwach.

Da natiirlich die Ladungen der Molekiile sich nicht nur im Molekil beeinflussen,
sondern Elektronen eines Molekiils auch die positiven Ladungen eines anderen
Molekiils anziehen (falls der Abstand geniigend klein ist), gibt es iberhaupt solche
zwischenmolekulare Krdfte.

Um die Anziehungskraft zwischen zwei HCl-Molekiilen in der fliissigen Phase zu
trennen, muss man nur 16 kJ/mol (kJ/mol: praktische Energieeinheit, kiloJoule
pro Mol) an Energie aufwenden (d.h. die Verdampfungsenergie). Dagegen bracht
man 431 kJ/mol Energie, um die kovalente Bindung zwischen den H- und CI-
Atomen im HCI-Molekiil zu spalten.

Das bedeutet: Die Temperatur, bei der eine Fliissigkeit kocht, spiegelt die kineti-
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sche Energie wieder, die benétigt wird, um die zwischenmolekularen Krdfte zu iberwinden (= Siedepunkt).

Konsequenz:

Beispiel:

kovalente Bindung
(stark)

intermolekulare Anziehung
(schwach)

Intermolekulare Anziehung. Vergleich einer kovalenten Bindung (einer intramolekularen Kraft) und einer
intermolekularen Anziehung. Da intermolekulare Anziehungskrdfte schwdcher als kovalente Bindungen sind,

werden sie fiir gewohnlich durch Punkte oder Striche dargestellt.
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3.4 Flussdiagramm ZMK

Flussdiagramm zur Bestimmung von intermolekularen Krdften. Dispersionskrdfte (oder umgdnglicher Van-
der-Waals Krdfte) treten in allen Fdllen auf. Die Stdrke der anderen Wechselwirkungen steigt generell von
links nach rechts im Diagramm (Diagramm: pearson-Verlag).

ve [ v [ Sind polaro Molo- | NEIN
Molekiile beteiligt? R R

JA

Gemeinsamkeiten:

Wie aus der Graphik ersichtlich, sind zwei Begriffe von zentraler Bedeutung: Ion und ,polar'.

Wichtige Begriffe

Ion: geladenes Teilchen (Details im Kapitel Salze und Metalle), Bsp: Na*, CI-, K*, Br~

Elektronegativitdt (EN)

Ein zentrales Thema fiir die Beurteilung von ZMK's bildet die Elektronegativitdat. Sie ist wichtig, um die
Polaritdat (siehe nachfolgendes Kapitel) einer Atombindung voraussagen zu kdnnen. Dem elektronegativeren
Element wird ein ,partial negativ'-Zeichen (0), dem elektropositiveren Element ein ,partial positiv'-Zeichen
(0) zugeordnet: °F - CI**

& &
Ein Molekiil wie HF, in dem die Zentren der positiven und negativen Ladung nicht zusammenfallen, nennt man

ein polares Molekiil. Folglich beschreiben wir nicht nur Bindungen als polar oder unploar, sondern auch ganze
Molekiile. Wir kénnen die Polaritdt des HF-Molekiils aus zwei Arten andeuten:
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Dipol und Dipolmoment

Wenn Ladungen gleicher Grosse und mit entgegengesetzten Vorzeichen, Q+

Q+ Q= und @-, durch einen Abstand r getrennt werden, entsteht ein Dipol. Die

. . Grosse des Dipols wird durch das Dipolmoment p gegeben, das das Produkt

» . - der getfrennten Ladung und dem Trennungsabstand zwischen den Ladungs-
zentren ist:

Bestimmung von eventuell auftretenden Dipolen in Molekiilen

1. Als erstes bestimmt man den rdumlichen Bau des Molekiils. I
2. Dann bestimmt man mit Hilfe der Elektronegativitdt eventuell auftretende Partialladungen

und kennzeichnet sie mit 8- und &+. H &'

3. Man trdgt zwischen den Partialladungen die Vektoren auf und schaut, ob eventuell mehr als

zwei Ladungspole auftauchen. In diesem Fall muss man mit Hilfe eines Parallelogramms eine I
Vektoraddition durchfiihren und den ,Ersatzvektor" bestimmen.

Liegen in einer Verbindung verschiedene Partialladungen vor, kann man durch eine Vektorad- st
dition bestimmen, ob die so genannten ,Ladungsschwerpunkte® zusammenfallen. Dipole sind /

also Molekiile, die einen Ladungsvektor aufweisen. s,

Bindungsdipole

Weist ein Molekiil einen Ladungsvektor auf wird es auch als polar bezeichnet.

Weisen die folgenden Molekiile einen Dipol resp. Dipolmoment auf? m

Gesamtdipolmoment 0

NHs3, CO2, CH4, SiH4, H20, CH3OCHs3, C2H2, CH3Br

Welches Dipolmoment ist am grdssten? Gegeben: HF, HCI, HBr, HI
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3.4.1 Van-der-Waals-Krdfte

Van-derWaals-Krdfte treten in allen Atomen aufgrund von so genannten induzierten
Dipolen auf. Darunter versteht man zeitweilig auftretende Anziehungskrdfte, die
dadurch entstehen, dass die Elektronen sich je nach Zeit an unterschiedlichen Stel-
len im Atom aufhalten. So entsteht kurzzeitig eine ungleiche Ladungsverteilung, ein

kurzzeitiger Dipol.

elektrostatische
Anziehung

fo \ / p’
(2.8 :: B \\;_ \ 2

Heliumatom 1 Heliumatom 2 6~

(a)

6+
(b)

Kommen nun zwei nicht kovalent verbundene Atome mit solchen momentanen induzierten Dipolzustdnden
sich in die Ndhe, bilden sich Anziehungskrdfte aus: die van-der-Waalskrdfte (hach Johannes van der

Waals, 1880).

% Ausgangssituation: Drei
e nicht miteinander ver-
’ bundene Teilchen A, B, C.

Die Schwerpunkte der

"B
o positiven und negativen
a ] Ladung fallen zusammen.
» A " C  Die Teilchen sind unpolar.

Durch die Bewegung der Elek-
tronen verandert sich die Elek-
tronenvertsilung bzw. Elektro-
nenwolke standig. Es treten
kurzzeitige (temporare) Dipole
auf. Diese ziehen sich an.

©.
AC

1. Momentaufnahme: 2. Momentaufnahme:
A und B ziehen sich B und C ziehen sich
kurzzeitig an. kurzzeitig an.

.
Q.9.

3. Momentaufnahme:
A und C ziehen sich
kurzzeitig an.

Die Anziehungskrafte zwischen den kurzzeitigen Dipolen fihren
dazu, dass auch die gasformigen Stoffe, die aus unpolaren Teil-
chen bestehen, flissig und fest werden kénnen.

Ein Blick auf die Siedepunkte der - Siede-
Edelgase zeigt einen Anstieg vom | Element Zeichen temperatur
He (4.215 K) — Xe (165.03 K). Die Helium He -269°C
Wechselwirkung  zwischen den R Ne -246°C
Einzelatomen muss zwangsldufig Argon Ar _186°C
zunehmen. Dies wird durch die sog. Krypton Kr _152°C
van-der-Waals Krdfte erkldrt. Xenon Xe -107°C

Element Zeichen

Wasserstoff
Stickstoff
Sauerstoff
Chlor

Brom

Siede-
temperatur
-253°C
-196°C
-183°C
-35°C
59°C
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3.4 Flussdiagramm ZMK

Die Wahrscheinlichkeit fiir van-der-Waals Wechselwirkungen ist umso grdsser, je leichter und hdufiger
sich Dipole ausbilden kannen. Dies ist dann der Fall, wenn besonders viele Elektronen vorhanden sind und die

Oberfldche gross ist.

Starke vdW-Krdfte durch
e grosse Anzahl von Elektronen
e grosse Kontaktfldchen der Molekiile (Grosse)

6 @ &

I Anziehungs- l 1 I Anziehungs- 1 1 1 1 1 1

krafte i krafte

Siedetemperatur
von Propan: -42°C

Siedetemperatur
von Methan: -161°C

Siedetemperatur
von Hexan: 68°C

\ i

Die Anziehungskrafte nehmen mit der Elektronen-
anzahl und der Oberflache der Teilchen zu.

Propan C3Hs

geringe Elektronenzahl, geringe Kon-
taktflache, wenig  van-der-Waals-
Krdafte: gasformig

Hexan C¢Hi4

grossere Zahl von Elektronen, gros-
sere Kontaktfldche, viele van-der-
Waals-Kridfte: fliissig

Erkldre die Unterschiede der physikalischen Eigenschaften folgender Substanzen:

HHHHH Pentan
70T Molmasse: 72.15; Sdp 35°C;
H—C—C—C—CC—f  gnp 130°C
H HHHH
1-Butanol

II-I II_I II-I II_I Molmasse 74.12; Sdp 117.7°C;
H—C —O—C—C—H—p Smp -90°C

b B H R
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3.4.2 Dipol-Dipol-Wechselwirkungen

w Dipolmoment von Wasser und Hexan (C4H;4)

Eine genauere Betrachtung der Situation liefert folgendes Bild: negativ geladener Stab. Wie sdhe das Bild
mit einem positiv geladenen Stab aus?

Wann gibt es iiberhaupt eine Anziehung zwischen 2 Substanzen?
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3.4.3 Wasserstoffbriicken

Die Wasserstoffbriicken sind die stdrksten der drei zwischenmolekularen Krédfte bei Molekiilen.

3 Voraussetzungen

Zur Ausbildung von Wasserstoffbriicken sind 3 Voraussetzungen nétig:

Fehlt eine der Voraussetzungen, kommt auch keine Wasserstoffbriicke zustande.

Beispiele fiir Wasserstoffbriickenbindungen. Die durchgehende Linie steht fiir kovalente |
Bindungen, die scharz gepunkteten Linien stehen fiir Wasserstoffbriickenbindungen.

Wasserstoffbriickenbindungs-System

Benachbarte Molekiile bilden die Wasserstoffbriicke iliber ein ganzes System: |

Wasserstoff/freies Elektronenpaar/elektronegatives Element. Die Bindung ist nur bei ei- | |

ner linearen Anordnung des Systems wirksam, oder anders ausgedriickt: Wasserstoffbrii-

cken gehen nicht um die Ecke.

o’ "
\
59 §° H,‘
/O\ \“
so N\ 50 O—H
H H /
H
o =105° O
H

H—?I --H—(|)I
H H
o
H—I|\II . II—ITTI
H H

H
H—NI ---H—OlI
H H
Die Wasserstoff- H
briickenbindung ist |
zwar schwach (ca. H—OQ|---H—NI
5% der Bindungs- | |
H H

energie einer
Atombindung), sie hat aber unge-
ahnte Bedeutung erlangt. Der ge-
netische Code besteht lediglich aus
4 Buchstaben 6 A T C, ein Synonym
fir 4 verschiedene rel. komplizier-
te Molekiile. Zwei gegeniiberlie-
gende Strdnge einer DNA kombi-
nieren immer G mit C und A mit T,

N
H—N Nél
4
H

o | .

X
o

o}

basierend auf Wasserstoffbri-

(6]
Ol,, G
o]
N
\
NN
|
o AL
I o
H H
H
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Aufgabe 1:
Betrachte folgende Molekiile ... was fdllt auf? Welche kdonnte den héheren Siedepunkt haben und wieso?

O—H 0O O--H—O0
yd o ya .
HoC C_H H—0—C c—o0
N / c c
O-—-H—O0 q H

Aufgabe 2:

Gegeben sei ein Molekiil mit der Summenformel Cz2H¢O.

- Zeichne zwei unterschiedliche Molekiile. Hinweis: das Molekiil weist eine offene Struktur auf.
- Uberleg Dir, welche Substanz bei héherer Temperatur siedet und begriinde deine Wahl.
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Ich sollte von Du kannst
vornherein immer| viel von mir
erst selbst nach- lernen
schauen.

Warum Weil es kalt ist. Das Eis méchte Stimmt Schau nach und
schwinnt Eis? sich aufwirmen. Darum steigt finde es heraus

es an die Flissigkeitsoberfliche,

gY—/ um ndiher an der Sonne zu sein

© 1995 WattersonDist_ by Universal Pross Syndicate

Calvin and Hobbes © Watterson, Dist. by Universal Press Syndicate.

Die Anomalie des Wassers

Was ist an Wasser so a-normal? Es ist doch eigentlich die natiirlichste Substanz, die es gibt?

Eine Wasserstoffbriicke wird zwischen einem Wasserstoffatom und einem freien Elektronenpaar des Sau-
erstoffs ausgebildet. Ein Sauerstoffatom kann also 2 Atombindungen (zu den eigenen Wasserstoffatomen)
und 2 Wasserstoffbriicken (zu benachbarten Wasserstoffatomen) ausbilden.

|

|

|

1
Wie schon mehrmals betont, existiert auch hier eine tetraedrische o /f/\?\‘ /_r/
Anordnung der Wasserstoffatome und der freien Elektronenpaare ; |
um die Sauerstoffatome. Aufgrund dieser besonderen Geometrievo- ! : ;
raussetzungen konnen sich im festen Zustand nicht alle beliebigen i :
Strukturen ausbilden, es kommt zu einer sog. offenen Geriiststruk- - b
tur, die gekennzeichnet ist von einem weitmaschigen Gitter mit
durchgdngigen Hohlrdumen, bestehend aus sechseckigen Strukturen. 9
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Eiswasser und Durchschneiden eines Eisblocks
m Erkldren Sie das Phdanomen ,Schlittschuhlaufen® mit Hilfe des Modells.

Phasendiagramm von Wasser und COz.

Kurioses:

Der Mpemba-Effekt bezeichnet das paradoxe Phdnomen, bei dem heisses Wasser unter bestimmten Bedin-
gungen schneller gefriert als kaltes Wasser. Benannt wurde der Effekt nach seinem ,Wiederentdecker®
(1963), dem tansanischen Schiiler Erasto B. Mpemba.
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Exkurs: Wie Eis gefriert [www.wissenschaft-online.de/abo/ticker/589109 ]

Wasser gefriert zu Eis, wenn es kalt genug ist. Doch wie dieser alltdgliche Prozess auf mikroskopi-
scher Ebene genau ablduft, ist ldngst nicht vollstdndig bekannt. Computer-Simulationen kénnen prinzi-
piell helfen, die Frage zu beantworten, doch hat es lange gedauert, bis sie Wasser nun endlich auch
unter wirklichkeitsnahen Bedingungen beschreiben kénnen und Forscher ein Blick auf den Prozess des
Gefrierens werfen lassen.

Die Sonne lacht, die Temperaturen steigen und das Verlangen nach einem
kiihlen Getrdnk wird wach. Also schnell etwas Wasser in die Eiswiirfelform
gegossen und ab damit ins Tiefkiihlfach. Nun braucht's nur noch ein wenig
Zeit, bis die kleinen Eisbldcke bereit sind, den Drink zu temperieren. Aber
was genau passiert eigentlich im Eisfach? Wie entsteht Eis - auf mikrosko-
pischer Skala betrachtet?

Um solche Fragen zu beantworten, greifen Wissenschaftler gerne auf den
Computer zuriick und simulieren das Verhalten der Wassermolekiile bei
Temperaturen unterhalb von null Grad Celsius. Doch dazu mussten sie in der Vergangenheit allerlei Annah-
men treffen, die zwar die Rechnerei deutlich erleichterten, das betrachtete System allerdings wenig reali-
tdtsnah abbildeten. Das Problem ist ndamlich, dass sich die Wassermolekiile im fliissigen Zustand in einer
recht komplexen Energielandschaft bewegen. Schnell ist eine Bindung zwischen einem der beiden Wasser-
stoffatome eines Molekiils und einem Sauerstoffatom eines benachbarten gekniipft, ebenso schnell ist sie
jedoch wieder aufgeldst und der Briickenschlag zu einem anderen Molekiil hergestellt.

Zwar sind all diese kurzlebigen Strukturen durch niedrige Energiebarrie-
ren voneinander getrennt, doch reicht die thermische Energie oberhalb
von null Grad Celsius aus, um sie zu liberwinden und stdndig ein neues
Netzwerk zu bilden. Masakazu Matsumoto, Shinji Saito und Iwao Ohmine
von der Nagoya University in Japan gelang es nun erstmals, dieses kompli-
zierte Wechselspiel der Wassermolekiile zu simulieren. Wie kompliziert
das Unterfangen war, ldsst sich daran ermessen, dass die Japanher sechs
Jahre brauchten, um derart realistische Simulationen durchzufihren.

Nach vielen, vielen Rechnungen an 512 Molekiilen war es dann endlich soweit: Die Wissenschaftler beobach-
teten, wie Wasser zu Eis gefror. Damit das passiert, muss sich offenbar eine geniigend grosse Zahl lang-
reichweitiger Bindungen spontan von einem Ort ausbilden. So entsteht ein winziger Keim, der zundchst lang-
sam seine Form und Grosse dndert und schliesslich den Anstoss zur Kristallisation gibt. Von da an geht es
meist sehr schnell und das Nass wandelt sich rasch zu Eis. In diesem Aggregatzustand ist nun die anziehen-
de Wechselwirkung zwischen den Molekiilen gréosser als die thermische Anregung. Die Energiebarriere, die
verschiedene rdaumliche Anordnungen voneinander trennt, ldsst sich so nicht mehr liberwinden - das Wasser
erstarrt zu Eis.

Das muss allerdings nicht notwendigerweise bei null Grad Celsius (unter
Normaldruck) passieren. Im Gegenteil, reines Wasser ldsst sich oftmals
auch viel weiter abkiihlen, ohne dass es auskristallisiert. Wie ist das mdg-
lich? Nun, derart unterkiihltes Wasser bildet eigentlich einen so genannten
metastabilen Zustand, das heisst, eine kleine Stérung in Form einer Er-
schiitterung oder eines Staubkérnchens reicht, um das Wasser schlagartig
auskristallisieren zu lassen. Erst in diesem Moment entsteht ndmlich der
Kristallisationskeim, von dem aus sich der Prozess vollzieht.

Ein entsprechendes Experiment ldsst sich auch daheim gut mit destillier-

tem Wasser durchfiihren. Von der Anwesenheit unterkiihlten Wassers in der Natur kiindet zum Beispiel die
Bildung von Raureif. Denn dort, wo die Wassertrapfchen mit einem festen Korper in Kontakt kommen, ge-
frieren sie spontan. An den eingangs erwdhnten Eisblocken wird sich das Phdnomen aber vermutlich nur
schwerlich beobachten lassen. Die loslichen und unlgslichen Bestandteile normalen Wassers sorgen in aller
Regel fiir geniigend Kristallisationskeime, sodass dem kiihlen Genuss nichts mehr im Wege steht.
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Exkurs: Eisstruktur

Kristallstruktur von Eis. Die gestrichelten
Bindungen markieren die Wasserstoffbrii-
cken.

Natiirliches Eis kristallisiert im hexagona-
len Kristallsystem. Sechs Wassermolekiile
schliessen sich dabei iiber Wasserstoff-
briicken jeweils zu einem Ring zusammen,
wobei jedes Molekiil ebenfalls Teil von
zwei benachbarten Ringen ist. Die hexago-
nale Symmetrie der Kristallstruktur spiegelt
sich in der makroskopischen Gestalt der
Eiskristalle wider. Unter -22°C und iber
207,5 MPa bilden sich jedoch noch andere,
zum Beispiel kubische Eisformen aus. Bisher
sind 13 kristalline und 5 amorphe Formen
bekannt (Stand Januar 2004).

Exkurs: Proteinfaltung

Die Wasserstoffbriickenbindung spielt eine sehr wichtige Rolle in der Stabilisierung der Struktur von Pro-

. teinen (Protein: Struktur mit ca. 20 Grundbausteinen, den Aminosduren). Proteine
1@
(N g sind kleine Fabriken innerhalb unseres Korpers, welche beim Aufbau verschiedens-
‘_ﬂc -:’3 ter Stoffe dienen: z.B. Insulin, Himoglobin, Abwehrmechanismen (Immoglubin) etc.
Q. $NAES
) *S,N._ D 3
@1 é fb 9 Die Abfolge der Atome wird als Primdrstruktur bezeichnet.
O N -
Yy & . i} :
LN Die H-Briicken werden durch die C=0 Gruppen und H-Atome der N-Atome der Pep-
®\ / é 55 Reste rNRASG tidbindung (Abfolge von CNC) gebildet. Nach Pauling nennt man diese Aufschrau-
EI a » bung in Anlehnung an das Protein a-Keratin: a-Helix. Diese a-Helices sind ein typi-
@ C___Nr\ sches Merkmal der sekunddren Struktur eines Proteins.
o
)
@ Faltblatt

Die zweite Sekunddrstruktur ist die Faltblattstruktur.
Dabei verlaufen Primdrstrukturen entweder parallel oder
antiparallel nebeneinander und sind ebenfalls durch H-
Briicken miteinander verbunden.

Aufsicht
Die Tertidrstruktur reprdsentiert den wirk- Primérstruktur . Sehundﬁrstlruk'tur . Tertiarstruktur .
lI:Ech beobachteten rdumlichen Aufbau eines Helix Ealtblatt
roteins. y
* : atk @B
B ’P‘
P

Proteinkonformation
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3.5 Stdrke von ZMK

3.4.4 Ion-Dipol-Wechselwirkung

Eine Ion-Dipol-Wechselwirkung existiert zwischen einem Ion und der Teilladung eines polaren Molekiils.

Polare Molekiile sind permanente Dipole. Sie haben ein positives
Ende und ein negatives Ende.

Positive Tonen werden vom negativen Ende eines Dipols angezogen,
wdhrend negative Tonen vom positiven Ende angezogen werden. Die
Grosse der Anziehungskraft nimmt zu, wenn die Ladung des Ions
oder die Grosse des  Dipolmoments  zunimmt.  Ion-
Dipolwechselwirkungen sind besonders fiir ionische Substanzen
(siehe Kapitel Salze und Metalle) in polaren Fliissigkeiten von Be-
deutung wie eine Losung von NaCl in Wasser

3.4.5 Ionenbindung

Kation-Dipol-Anziehungskrifte Anion-Dipol-Anziehungskrifte
(a) (h)

Wie schon eingangs des Kapitels erwdhnt: dieses Kapitel wird ausfiihrlich beim Thema Salze und Metalle

behandelt. Sehr kurz: ein Kation zieht ein Anion an.

3.5 Stdrke von ZMK

Betrachtet man nicht allzu grosse Molekiile, so ldsst sich eine Reihenfolge der Stdrke von zwischenmoleku-

laren Krdften festlegen.

e Ton-Dipol-Wechselwirkungs-Krdfte starker als ...

e H-Briicken: Wasserstoffbriickenbindungen  stark

e DD-WW: Dipol-Dipol-Wechselwirkungen mittel

e vdW-Krdfte: van der Waals Krdfte schwach

Bei grossen Molekiilen wie z.B. Fetten kann es leicht vorkommen, dass die vdW wesentlich stdrker sind als

allfdllige H-Briicken.

3.6 Aggregatzustdnde und ZMK

Zur Erinnerung:

Die Aggregatzustdnde von Stoffen sind von den ZMK's abhdngig. Je mehr ZMK's umso eher ist ein

flissiger bzw. fester Zustand wahrscheinlich.

a ‘ Zwischenmolekulare Krafte

9

(CH.OH)

"
Dipal - Dipol Dipol - Dipol

lon-Dipol Wasserstoffbricken

unpolar
unpolar unpolar

3.7 Ubersicht
der ZMK:

CH,OH

Chiorofarm

unpolar

CI 2 A
cr
Aceton
Gy CeHyy

Hexan
CH0
(CgHyy) ek Octan
(Cgyg)
lon- Induzierter Dipol Dipot - Induzierter Dipol Induzierter Dipol - Induzierter Dipol

Van-der-Waals-Krafte Van-der-Waals-Krafte Van-der-Waals-Krafte
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3.8 Mischbarkeit von Fliissigkeiten

Warum mischen sich Wasser und Ol nicht miteinander? n
Ob sich zwei molekular gebaute Stoffe miteinander homogen mischen oder nicht hdngt von den zwi-
schenmolekularen Kraften ab.

Gibt es ein (fast) allgemein giiltiges Gesetz um die Mischbarkeit vorherzusagen?

Mischen sich folgende Substanzen? Zeichne die folgenden Substanzen auf und beurteile jeweils, ob ein
Dipol vorhanden ist!

Wasser und CH3CH20H?

Wasser und Benzin (CsHs)

Wasser und CH3COOH

CH3COOH und Ol

Also:

Achtung: Chemie ... H20 und CO2
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3.9 Eigenschaften von Flissigkeiten

Die intermolekularen Krdfte, die wir gerade besprochen haben, kdnnen uns beim Verstdndnis vieler vertrau-
ter Eigenschaften von Fliissigkeiten und Festkorpern helfen. In diesem Abschnitt untersuchen wir zwei
Eigenschaften von Fliissigkeiten: Viskositdt und Oberfldachenspannung.

Viskositat

Einige Fliissigkeiten, wie Sirup oder Motorendl, fliessen eher zdh. Andere, wie Wasser F
oder Benzin, fliessen leicht. Der Fliesswiderstand einer Fliissigkeit wird als ihre Viskosi-

tdt bezeichnet.

Viskositdt bezieht sich darauf, wie einfach sich einzelne Molekiile der Fliissigkeit zuei-
nander bewegen kdnnen. Sie hdngt daher von den Anziehungskrdften zwischen den Mole-
kiilen und strukturellen Merkmalen ab, durch die sich Molekiile miteinander verfangen ‘
konnen.

Fiir eine Reihe verwandter Verbindungen steigt die Viskositdat mit der Molekiilmasse
(Angaben fiir 20°C):

ey
————y

Viskositat (kg/ms)
Hexan CH3-(CH2)4-CHs3 3.26*10*
Heptan CH3-(CH2)5-CH3 4.09*10*
Octan CH3-(CH2)6-CH3 5.42*10**
Nonan CH3-(CH2)7-CH3 7.11%10*4
Decan CH3-(CH2)s-CH3 9.42*10*

Fiir jede gegebene Substanz sinkt die Viskositdt mit steigender Temperatur. Grund: Bei hoheren Tempera-
turen iliberwindet die grossere durchschnittliche kinetische Energie der Molekiile die Anziehungskrdfte
zwischen den Molekiilen leichter.

Oberfldchenspannung

Die Oberfldche des Wassers ver-
hdlt sich fast so, als ob sie eine
elastische Haut hdtte, wie man
durch die Fdhigkeit bestimmter
Insekten sieht, auf Wasser zu
laufen. Ursache fiir dieses Verhal-
ten ist ein Ungleichgewicht von intermolekularen Krdften an der Oberfldche der Fliissigkeit.

Man sieht bei nebenstehender Abbildung, dass die Molekiile im Innern gleichermassen in alle =
Richtungen gezogen werden, wihrend die an der Oberfldche eine resultierende Kraft nach innen
erfahren. Die sich nach innen ergebende Kraft zieht Molekiile von der Oberfldche in das Innere,
verringert damit die Oberfldche und fiihrt dazu, dass die Molekiile an der Oberfldche dichter
zusammengepackt sind. Da Kugeln die kleinste Oberfldche bezogen auf ihr Volumen haben, neh-
men Wassertropfen eine runde Form an. Ahnlich bildet Wasser auf einem neu gewachsten Auto
Perlen, weil nur wenig oder gar keine Anziehungskraft zwischen den polaren Wassermolekiilen und
den unpolaren Wachsmolekiilen vorliegt.
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3.10 Anwendungen aus dem Alltag:

3.10 Anwendungen aus dem Alltag:

3.10.1 Chillischote

Wieso niitzt Wasser nicht zum ,Abkiihlen’ wenn man auf eine Chil-
lischote gebissen hat?

Viele scharfe Gewiirze sind nicht polar und losen sich wenig bis gar
nicht in Wasser.

Wieso niitzt Wasser in einigen Situation doch was?

Womit kann das ,Schadrfegefiihl' gemildert werden?

3.10.2 Wie funktioniert eine Seife

Aufbau von Seifenmolekiilen

b

¥

Habaiier |1\ h .

Red chile

Capsaicin

{HNWN

HL

Jalaperio

Ein Seifenmolekiil besitzt ein polares Ende, -COO™ Na*, und ein unpolares Ende,
eine lange Kohlenstoffkette mit 12-18 Kohlenstoffatomen. Das polare Ende ist
wasserlaslich, es ist hydrophil. Das unpolare Ende ist in Wasser unloslich, es wird
als hydrophob bezeichnet; dieses Ende ist in unpolaren Losungsmitteln Igslich.

Derartige Molekiile, die gleichzeitig polare und unpolare Enden enthalten, sind
dariiber hinaus auch gross genug, dass jedes Ende seine eigenen Ldslichkeits-

eigenschaften entfalten kann.

Natriumstearat -
ein Seifenmolekul

polar
(hydrophil)

(hydrophob)
unpolar

R ist eine
Kohlenwasser-
stoffkette (Rest)
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Loslichkeitsverhalten von Seifen

Seifenmolekiile ordnen sich an der Wasseroberfldche so an, dass das hydrophile Ende zur widssrigen Lasung

hin und das hydrophobe Ende vom Wasser weg gerichtet sind.

Seifen bilden eine orientierte Monoschicht an der Wasseroberfldche. Weitere Seifenmo-
lekiile losen sich im Wasser. Wird ihre Konzentration grésser, lagern sie sich zusammen.

Die ,Seifenldsungen” sind dann keine echten Losungen, in denen geldste Molekiile fiir sich
und unabhangig von den anderen Molekiilen frei umherschwimmen. Stattdessen ist Seife in
kugelformigen Biindeln, den Micellen, dispergiert. Jede Micelle

kann hunderte von Seifenmolekiilen enthalten.

ﬁiﬁﬁiﬁﬁiﬁﬁWassembe”'““eiiiii
th w{ AN oreraton o

polare Gruppen

e
o ‘l,.' ‘." ““' Wasser

Monoschicht und Kugelmicelle — polare Gruppen
der Seifen sind negativ geladen

In Ubereinstimmung mit der Regel ,Ahnliches wird durch Ahnliches gelést" sucht jedes
unpolare Ende eines Seifenmolekiils eine unpolare Umgebung. In der vorgegebenen Lage
sind aber die unpolaren Enden anderer Seifenmolekiile die einzigmagliche derartige Umge-
bung, so dass sich diese Enden im Mittelpunkt der Micelle zusammendrdngen. Die polaren
Enden der Molekiile ragen nach aussen in das polare Losungsmittel Wasser. Die Abstossung
zwischen den gleichen Ladungen verschiedener Micellen verhindert deren Zusammenbal-
lung.

Ablosung des
Schmutzes von
einer Faser

Gewebefaser

!

Schmutz

Verschmutzte
Faser

25

Verschmutzte
Faser in
Seifenlosung

%

Abgeloster
Schmutz in einer
Micelle
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XXXXXXXXXKXXXXXXXXXXXXKXXXXKXXXXXXXXXXXXXXXXXX

Skript bis hierhin o.k.

0.0,0,0,0.0.0.9,0.0.0.0.9.0,0,0.0.0.0,.0.0.0.0.0.0.0,00.0.0.0.000.000 0000000
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Eigentlich ...

p
\

Qststoﬁ Feststoff-Flilssigkeit

Flissig-
keit

Kritischer

Die Abbildung zeigt ein p-V-T-Phasendiagramm fiir einen Stoff, der beim Gefrieren sein Volumen verrin-
gert.
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3.10 Anwendungen aus dem Alltag:

S geladener Stab

Wasserstrahl
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3.10 Anwendungen aus dem Alltag:

Die Wasserstoffbriickenbindung

m Nur mit N, O, F!
r H,O

100 1 !
HF

0 .
€ 07

=]

Q.

(O]

e

Q0

» -100 T

2 3 4 ]

Periode

Wichtige Félle von Wasserstoffbriickenbindungen

Wasserstoffbriicken kénnen sich auch zu Anionen anderer
Elemente ausbilden!

Wasserstoffbriicken spielen eine wichtige Rolle fur Gestalt und
Eigenschaften von Biomolekilen:

- Gestalt und Aktivitat von Proteinen
- Dimerisierung von DNA
- Eigenschaften von Cellulose

Zwischenmolekulare Krafte

Chemische Bindungen und Wechselwirkungen:
Wasserstoffbriicken:

N

Cytosin Thymin

Guanin ) Adenin

7
i~
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kovalente Bindung Dipal-Dipol-Wechselwirkung
{stark: 431 kl¥mal) (schwach: ca, 16 kifmal)

Abbildung 3.4: Michtkovalente Wechselwirkung zwischen zwei HCl-Molekilen. Die intermoleku-
lare Dipol-Dipol-Anziehung ist deutlich schwacher als die chemische Bindung innerhalb des Molekils.
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Bindungsdipole

5
H I | &)

A

Gesamtdipolmoment
u=184D

Wasser: ein Dipol

H-Briicke: D-H =gy
D-H = Donor (NH, OH)
A = Akzeptor (N, O)

A
P, 28
e 1,8A -
— —
5*
& ° Wasserstoffbriickenbindung

3&

Abbildung 3.5: Wasserstoffbriicke zwischen zwei Hy 0-Molekiilen. Das positiv polarisierte H-Atom
des einen Molekiils wird von einem der beiden freien Elektronenpaare des Sauerstoffatoms des
zweiten Molekiils angezogen,

Nach: Brown, T.L., LeMay, H.E. & Bursten, E.B. (2007)
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»wx

L]
oo o ° ® o o
Wassermolekille an der Grenzflache (= unglinstig)
© Wassermolekile im Lésungsinneren (= glnstig)

Abbildung 3.6: Die hydrophobe Wechselwirkung. Unpolare Molekile lagern sich in Wasser zu-
sammen. Triebkraft ist die Verringerung der Kontaktflache der unpolaren Molekile zum Wasser, da
sich dann insgesamt weniger Wassermolekille an der energiereichen Grenzflache befinden missen.
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3.10 Anwendungen aus dem Alltag:

Wasserlaufer
Aus: Brown, T.L, LeMay, H.E.
& Bursten, E.B. (2007)

Ir

Abbildung 3.10: Intramolekulare Anziehungskrafte in einer Fliissigkeit. Teilchen an der Grenzflache

2ur Gasphase erfahren im Gegensatz zu Teilchen im Inneren der Fliissigkeit eine nach innen gerichtete 0
Kraft, die Oberflachenspannung, i

Aus: Brown, T.L., LeMay, H.E. & Bursten, E.B. (2007) -

—— —
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Zur Erinnerung:

Zustandsform Teilchenmodell Beschreibung

Fest, Bsp. Stahltrdger

- die Teilchen nehmen feste Pldtze ein

- die Teilchen liegen sehr dicht aneinander

- es bestehen starke Anziehungskrdfte zwischen den Teilchen
- die Teilchen bewegen sich geringfiigig

Flissig, Wasser

- die Teilchen nehmen keine festen Pldtze ein, sie sind
gegeneinander beweglich

.)') "')‘ - die Teilchen liegen dicht aneinander, die Abstdnde der
J"“ Teilchen sind grosser als in einem Feststoff

'J'n) & il | - die Anziehungskrdfte zwischen den Teilchen sind kleiner als in

@ @ einem Feststoff

Gasférmig, Ballon

- die Teilchen sind frei beweglich, sie bewegen sich mit grosser

e 9 Geschwindigkeit
@ - die Abstdnde der Teilchen sind sehr gross
® @ - die Anziehungskrdfte zwischen den Teilchen sind gering
@ o

Phasendiagramm (Text aus Wikipedia, November 2007)

Der Fall des Wassers, dargestellt im unteren Phasendiagramm, ist besonders entscheidend fiir das Ver-
stdndnis der Dynamik innerhalb der Atmosphdre und damit des Wetters in Bezug auf die Luftfeuchtigkeit
bzw. den Wasserdampf. Das Phasendiagramm des Wassers ist aufgrund dessen und seiner Bedeutung fiir
viele Bereiche das am weitesten verbreitete Phasendiagramm und weist zudem eine wichtige Besonderheit
auf. Die Anomalie des Wassers fiihrt dazu, dass im Phasendiagramm des Wassers eine Besonderheit zu
beobachten ist, die es nur mit wenigen anderen Stoffen gemein hat. Die Schmelzdruckkurve weicht nach
links ab, befindet sich also bei niedrigeren Temperaturwerten als im Tripelpunkt. Dies ist ungewshnlich und
fiihrt letztendlich dazu, dass Eis auf Wasser schwimmen kann, folglich auch eine geringere Dichte besitzt
und leichter ist als das umgebende Wasser. Diese Anomalie resultiert aus den physikalischen Eigenschaften
der Wassermolekiile und den dadurch bedingten Wasserstoffbriickenbindungen.

Ein anschauliches Beispiel fiir die Folgen dieser Anomalie sind Gletscher. Gletscher miissen sich also, wenn
sie eine fluide Phase ausgebildet haben, nicht direkt an Gesteinen mit hohem Widerstand entlangschieben
und erreichen auf diese Weise leicht Fliessgeschwindigkeiten von mehreren Metern pro Tag.

3.11 Zustandsdiagramm - Phasendiagramm

Ein thermodynamisches System besteht entweder aus einer oder aus mehreren Phasen (P). Unter Phase
versteht man einen Bereich, innerhalb dessen keine sprunghaften Anderungen irgendeiner physikalischen
Grésse auftreten, an deren Grenze jedoch solche Anderungen zu beobachten sind.

Das System ist entweder aus einer oder aus mehreren Komponenten (K) aufgebaut. Unter Komponente ver-
steht man die minimale
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Anzahl voneinander unabhdngiger chemischer Bestandteile, die wir benstigen, um die Phase
herzustellen.

Der Zustand des Systems ist durch eine von der Art des Systems abhdngige Anzahl von Zustandsvariablen
beschrieben.

Die Gibbs'sche Phasenregel gibt die Freiheitsgrade (F) an, d.h. die Anzahl der Zustandsvariablen, die unab-
hdngig voneinander
variieren konnen, ohne dass dadurch eine der Phasen verschwindet.

F=K-P+2

3.11.1 Temperaturbegriff

Die Temperatur (formaler: Absolute Temperatur) ist eine physikalische Zustandsgrésse, Eine intensive Grésse ist
die von Organismen als Wadrme beziehungsweise Kdlte empfunden wird. Hohe Temperatu- eine Zustandsgrosse, die
ren bezeichnet man als heiss, niedrige als kalt. Tatsdachlich jedoch beschreibt die Tempe- sich bei unterschiedli-

ratur die mittlere kinetische Energie pro Teilchen und "Bewegungstyp". Die Bewegungs- | cher Grosse
typen, Freiheitsgrade genannt, setzen sich zusammen aus den drei Bewegungen entlang | trachteten

der Raumachsen, den moglichen Drehbewegungen, sowie den Schwingungsmaglichkeiten | picht dndert.
der Teilchen. Die Temperatur ist eine makroskopische, intensive und damit phdnomenolo-

des be-
Systems

gische Grosse und verliert bei Betrachtungen auf Teilchenebene ihren Sinn.

Die SI-Einheit der thermodynamischen Temperatur (Formelzeichen: T) ist Kelvin (Einheitenzeichen: K). Ein
Kelvin ist der 273,16te Teil der thermodynamischen Temperatur des Tripelpunktes von Wasser, bei dem
dessen feste, fliissige und gasférmige Phase koexistieren. Der Nullpunkt der Kelvinskala liegt beim absolu-
ten Nullpunkt. Es ist iblich und niitzlich Temperaturdifferenzen immer in Kelvin anzugeben.!

Bei einer sehr grossen Ansammlung von Teilchen und dem Vorliegen eines idealen Gases kann man die Max-
well-Boltzmann-Verteilung anwenden und in der Folge die Temperatur wie folgt definieren:

Die SI-Einheit der thermodynamischen Temperatur (Formelzeichen: T) ist Kelvin (Einheitenzeichen: K). Ein
Kelvin ist der 273,16te Teil der thermodynamischen Temperatur des Tripelpunktes von Wasser, bei dem
dessen feste, fliissige und gasférmige Phase koexistieren. Der Nullpunkt der Kelvinskala liegt beim absolu-
ten Nullpunkt. Es ist iblich und niitzlich Temperaturdifferenzen immer in Kelvin anzugeben.?

Obwohl der Temperatur-Begriff einfach erscheint, erschliessen sich damit viele neue Begriffe:
e Kinetische Energie pro Teilchen

e Freiheitsgrade (.Schwingungsmaglichkeiten von Teilchen')
e Tripelpunkt

1 Ausschnitt aus Wikipedia, Temperatur, 8.10.06:
2 Ausschnitt aus Wikipedia, Temperatur, 8.10.06:
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e Phase

Was ist damit gemeint? Und wann ist ein Stoff ein Festkarper, wann ist er fliissig? Wie ist der Ubergang?
Was unterscheidet Wasser/Eis?

3.11.2 Kinetische Energie

Die kinetische Energie berechnet sich folgendermassen:

E=%m?

Diese Energie muss aufgewendet werden, um den Korper aus dem Ruhezustand auf die Geschwindigkeit v zu
beschleunigen. Dieser Zusammenhang kann aus dem zweiten newtonschen Axiom F=m-a und der Definition
der mechanischen Arbeit W=F -s hergeleitet werden (genaueres siehe Physikunterricht).

Was hat nun eine Geschwindigkeit mit der Temperatur zu tun???
Die Frage und Antwort lieferte der Physiker und Philosoph Ludwig Boltzmann (1844-1906):

S =kpInq.

Die Entropie (S) eines Makrozustandes ist proportional dem natiirlichen Logarithmus der Zahl
€1 der entsprechend méglichen Mikrozustdnde, bzw. die Entropie eines Makrozustandes ist
proportional dem Mass seiner ,Unordnung". Die Proportionalitdatskonstante ist Boltzmann zu Ehren Boltz-
mann-Konstante ks genannt worden; sie ist universal giiltig und hat die Dimension Energie/ Temperatur.

Was sind nun Mikrozustdnde? Was sind Makrozustdnde?

Dazu folgendes Gedankenexperiement?:
Zwei gleich schwere Flohe (Kurt und Felix, also unterscheidbar) kénnen sich auf die Jf——““
Schalen einer Balkenwaage voneinander unabhdngig verteilen. T A
A) Auf wie viele Arten konnen sich die beiden Flshe auf die Schalen der Balkenwaa- Q .@
ge verteilen?
B) Wieviele Positionen der Waage werden ersichtlich sein?

Ubertragen aus unseren Chemiker-Alltag heisst dies folgendes (man betrachte zum Beispiel ein Mol Heliu-
matome in einem Volumen von 24.5 Liter bei Raumtemperatur):

Ein Mol ist ja eine riesige Anzahl (z.B.) Atome, ndmlich: 6.022 * 103,

3 Programm: http://www.physikdidaktik.uni-karlsruhe.de/software/thermilab/tx466.htm



Anteil Moleklle der

ég ZMK _34- 3.1 Zus‘randsdlc'xgmmm -
@ Phasendiagramm

Geschwindikeit v (%o}

Die Definition der Temperatur nach Boltzmann lautet:

1 {dIn)
T="|——
kg \ oU

Hierbei bedeuten:

S die Entropie

U die innere Energie

) die gegldttete, gemittelte Kurve iiber w das angibt auf wie viele Maglichkeiten sich die Energie U im
System verteilen kann; zerlegt in kleinst mogliche Energiepakete (Quanten).

ke die Boltzmannkonstante

Bei einer sehr grossen Ansammlung von Teilchen und dem Vorliegen eines idealen Gases kann man die Max-
well-Boltzmann-Verteilung anwenden und in der Folge die Temperatur wie folgt definieren:

- M 2?2
3-R
Hierbei stehen die einzelnen Formelzeichen fiir folgende Grossen:

* M - Molmasse
* R - universelle Gaskonstante

)
s quadratisch gemittelte Teilchengeschwindigkeit (hier zum Quadrat)

Werden von einem Gas die Geschwindigkeiten aller Teilchen gemessen und die Anzahl der Teilchen be-
stimmt, die jeweils die gleiche Geschwindigkeit aufweisen, so kdnnen folgende Diagramme erhalten werden.
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Die wahrscheinlichsten Geschwindigkeiten lassen sich berechnen, es miissen jedoch genaue Angaben ge-
macht werden, was denn berechnet werden mochtel
Nachfolgende Abbildung gilt fiir Na.

00035

f{v) [s/m] T=100K

0.003

Beispielwerte fiir die verschiedenen Teilchengeschwindigkei

0,002 — _
T\v i '
bt T=800K o |
oo e 100 K (-173,15 °C) 243,15 m/s 274,36 m/s 29
300 K (26,85 °C) 421,15 m/s 475,20 m/s 51
i 800 K (526,85 °C) 687,74 m/s 776,02 m/s 84
a 200 A0 w0 & 1000y [mjs) 1200

a2 —_ -
Wobei L quadratisch gemittelte Geschwindigkeit, T mittlere Geschwindigkeit und 1' der wahr-
scheinlichsten Geschwindigkeit entspricht.

Die wahrscheinlichste Geschwindigkeit, also die Geschwindigkeit am Maximum der Verteilungsfunktion,
berechnet sich aus

Wie gross betrdgt die wahrscheinlichste Geschwindigkeitfiir Nz bei 800 K?
R= 8.314 * 10%* g m?/(s? mol K)



rég ZMK

3.11 Zustandsdiagramm -

- 36 - .
Phasendiagramm

Bindungsart || Beispiel [ Merkmal [ AEN [  Polaritat

Bindendes Elektro-
unpolare nenpaar hélt sich i Verschie-
Atombindung genau in der Mitte AEN=0 bung des

zwischen den Elektro-

Atomkernen auf. nenpaares

Bindendes Elektro-
polare nenpaar hilt sich VergréBerung
Atombindung niher beim Partner AEN<17 | go/ pifferenz

'E“"l‘ def’ gréBeren der EN-Werte

auf.

AuBenelektronen des

Atoms mit kleinerer Sk

EN sind vom Partner P Ta _tr;lteder
lonenbindung mit der groBeren EN AEN>1,7 olaritat der

aufgenommen cl:lemlschen

worden. Es sind lonen Bindung

entstanden. '

Unpolare Atombindung
Sie liegt vor, wenn das gemeinsame

Elektronenpaar von beiden Atomkernen
gleichermalien angezogen wird.
Das Wasserstoffatormn hat nur ein Aulen-
elektron. Es bendtigt zum Erreichen
eines energetisch stabilen Zustandes
zwei Elektronen auf der Aultenschale.
ronenpaares, das gleich-
berechtigt zu beiden Was-
Elektronenschreibweise des Wasser-
stoffmolekiils

H-H

Durch die Ausbildung ei-
serstoffatomen gehdrt,
HeeH

nes gemeinsamen Elekt-
bildet sich ein Wasserstoffmolekiil.

oder

Polare Atombindung

Sie liegt vor, wenn das gemeinsame
Elektronenpaar von einem der beiden
Atomkerne starker angezogen wird.
Das gemeinsame Elektronenpaar im
Chlorwasserstoffmolekiil wird starker
vom Atomkern des Chloratoms ange-
zogen. Dadurch bildet sich im Molekiil
eine ungleichméatige La-
dungsverteilung heraus.
Das Chlorwasserstoff-
maolekiil hat also eine po-
sitive und eine negative
Teilladung und ist damit ein Dipolmolekiil.

Elektronenschreibweise des Chlorwas-

serstoffmolekils mit 4+ 0o 0-
Angabe der Ladungs- =]
schwerpunkte H a‘gﬂl (-]

In Molekdilen mit unterschiedlichen Nichtme-
tallatomen liegt eine polare Atombindung vor.
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Verflissigung von
Eis unter Druck
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