BASISCHEMIE

 H. 1. Bouwstenen van de atomen

Opbouw van de materie:
- Zuivere stoffen: 
Enkelvoudig: 
	 Metalen: atoom
	 Niet-metaal: molecule
Samengesteld: 
 Zouten: ion
	 Niet-zouten: molecule
- Mengsels: homogeen en heterogeen

Zuivere stoffen:
- Enkelvoudige stoffen: 1 atoomsoort (Hg)
- Samengestelde stoffen: 2 of meerdere atoomsoorten (H2O)

Mengsels: 
- Heterogeen: deeltjes van elkaar te onderscheiden met blote oog/ microscoop.
	 Grof: blote oog (2 kleuren)
	 Suspensie: troebel mengsel van vaste stof in vloeistof (krijt in H20)
	 Pasta: mengsel van vloeistof in vaste stof (tandpasta)
 Emulsie: ondoorzichtig troebel mengsel van nt mengbare vloeistoffen (olie en water)
 Schuim: gasbelletjes in vloeistof of vaste stof (bier)
 Nevel: ondoorzichtig mengsel van vloeistofdruppels in gas (mist)
 Rook: Ondoorzichtig mengsel van fijne vaste stof in gas (sigaret)

Colloïdaal: kleine deeltjes, enkel te onderscheiden met elektronenmicroscoop. (Emul. En susp.) 

- Homogeen: deeltjes niet te onderscheiden op moleculair niveau.
	 Gasmengsel
[image: ] Vloeistoffen: mengbaar, …
 Vaste stoffen: metaallegering

Aggregatietoestanden:

ELEMENTEN

Elementen:
- Atoom = kleinste deel van element. Opgebouwd uit elementaire deeltjes (p+, n° en e-)

Dalton: atomen van zelfde element hebben zelfde massa, bij ontstaan nieuwe stoffen verandert alleen manier waarop verbonden, atoom zelf niet.

- Nucleonen = p+ en n°  kern/nucleus
	 Samengehouden door kernkrachten
- Rond kern: e- in ellipsvormige baan  elektrostatische aantrekking tussen – geladen e- en + geladen kern.
- Kenmerken: door # p+ in de kern		(Z = #p+ = e-) ALS elektrisch neutraal
						(A (massagetal) = som p+ en n°)
						Beide gekend : nuclide

Isotopen : atomen van 1 zelfde element mt verschillend #n°
- Natuurlijke abundantie = hoeveelheidsverhouding waarin element in omgeving voorkomt.

PERIODIEK SYSTEEM:

Opbouw:
- Periode: horizontaal
- Groepen: verticaal  onder elkaar heeft zelfde eigenschappen
- A-groepen (hoofdgroepen): Alkali (M), aardalkali (M), …, edelgassen
- B-groepen (nevengroepen): metalen
- Niet-metalen: rechts van zwarte lijn
- F-blok elementen: lanthaniden + actiniden
- Semi-metalen (metaloïeden): tegen zwarte lijn

MOLECULES EN FORMULES:

Formule (-eenheid): Empirisch
Eenvoudigste verhoudingvan atoomen in verbindig.
	
	Molecuulformule: brutoformule
	# atomen van elk element aanwezig in 1 molecule van de verbinding.

	
HOEVEELHEID STOF:

Atoommassa en molecuulmassa:
- Absolute atoommassa: massa van 1 atoom in atomaire massa eenheid.
		Vaag begrip als je atomen wilt omscgrijven.
		 Staat in PSE
		 Absolute massa: atoommassa* 1,6606*10^-27 kg

Relatieve atoommassa: 
- # keer dat de massa van een nuclide groter is dan de atomaire atoommassa (u). 
- Van element: # keer de massa van een gemiddeld atoom groter is dan atomaire atoommassa.

Relatieve molecuulmassa:
- Mr: # keer de massa van gem. molecule groter is dan u.  optellen
- Absolute: dit getal maal 1,6606*10^-27 kg

Relatieve formulemassa: som Mr

Mol: = 6,022*10^23 deeltjes = Na = Avogadro
- Massa van 1 mol deeltjes is de molaire massa (schuine M)
	 gram/mol

Massawetten:
- Behoud van massa: totale massa voor = totale massa na
	 geen netto winst of verlies
- Wet van constante massaverhouding: zuivere verbinding bevat altijd dezelfde elementen in dezelfde verhouding.

H. 2. Elektronenstructuur en periodiek systeem der elementen
Elektronenstructuur = positie van e- rond atoomkern, plaats in PSE.

ATOOMMODELLEN:

Atoommodel van Bohr:
- Dalton: Bouwsteen van materie = atoom.
	 Atoom: zelfde element, zelfde massa. 

- Thomson: krentenbol
	 Massieve positieve bol.
 Negatief geladen deel (e-). 

	- Rutherford: planetair model
		 Atoomkern met positief geladen deeltjes.
		 Elektronenmantel

	- Chadwick: neutronen
		 Neutrale deeltjes in kern. (zelfde # p+)

	- Bohr: uienschilmodel
	 E- op schillen op vaste afstand van kern.
	 7 Schillen (K-Q) Hoofdkwantumschil.
		K: laagste energieniveau
 Postulaten: theorie die niet bewezen is maar wel als waarheid beschouwd wordt. 

1ste: e- bevat Epot! = recht evenredig met F*deltaX
2de: e- beweegt in schil waar het een welbepaalt Epot behoud.
3de: e- wilt van schil veranderen: E vragen of afgeven
	DeltaE = h*v
	H= constante van Planck (6,626*10^-34 J-s)
	V = frequentie van licht

Atoom kan licht uitzenden met bepaalde v = lijnen-, emissiespectrum.

	- Schillen: aanduiden met ‘n’
		 Max # e- per schil: 2n^2
		 e- zo dicht mogelijk bij + atoomkern
		 Meest stabiel: met laagst mogelijke E!
		 Verder van de kern = hoger E niveau, meer E bezitten

	- Atoom ioniseren: atoom van laag naar hogere toestand brengen -> E nodig!
 Op bepaald moment geen aantrekking meer tussen kern en e- door afstand -> e- onttrekken -> Ionisatie energie I.E.
 E- toevoegen aan atoom -> E komt vrij -> A.E.

[image: Afbeelding met tekst

Automatisch gegenereerde beschrijving]Atoommodel van Sommerfeld:
- Bohr klopte enkel voor H!

- Verschillende e- in 1 schil kunnen verschillende E toestanden hebben!
 Dankzij subschillen, s, p, d, f, …
	 Geen orbitaal! 
	 Es < Ep < Ed < Ef …

- Elektronenbanen: cirkelvormig en elipsvormig. 
	 Verschil in E mindert naarmate verder weg van kern.
	 Binnen 1 subschil meerdere e- banen.

Het golfmechanisch atoommodel – orbitalen:
- Schrödinger: e- niet als deeltje maar als golf.
		 Geen massa maar golfkarakter: beschrijven in tijd en ruimte.
		 Geen vaste e- baan.
		 Schröndinger vgl: waar bevindt het atoom zich? Wat is de kans?
			Weergeven: atoomorbitaal!

Onzekerheidsprincipe van Heisenbergh: 
- Ruimte en plaats kunnen niet met zekerheid tegelijk bepaalt worden.
- e- in orbitalen (verschillende vormen) rond de kern.
	 Schillen ook weergeven want bv s-orbitaal aanwezig in alle schillen.

- Extern magnetisch veld: bepaalt oriëntatie van orbitalen. 
	1s, 3p, 5d & 7f
[image: ]
Elektronenconfiguratie:
- Per orbitaal max 2 e-, met verschillende spin
		Rechts: spin up
		Links: spin down
 Beide gekoppeld: elektronenpaar

- Hoe opvullen?
 e- eerst laagste E-niveau opvullen (dichts bij kern) 
		 Via hulpmiddel: opvullingsschema.: laagste in E zitten bovenaan
			Er zijn 3 p-orbitalen, 5 d-orbitalen

 Regel van Hund: eerst orbitalen (met dezelfde E) opvullen met parallelle spin. 

PERIODIEK SYSTEEM 

Systematische opbouw van het PS der elementen
- Elektronenconfiguratie <-> plaats PS	
	 Volgens stijgend Z
	 Groepen: elementen met zelfde chemsiche eig.
	 Perioden: zelfde aantal schillen
		Opvullen nieuwe schil, start nieuwe periode

- 8 Hoofdgroepen: a-groepen
	 Zelfde groep: zelfde # valentie-e-	(Romeins cijfer)
	 8 valentie e-: octetstructuur
	 Alkali & aardalkali: s-orbitaal, andere: p-orbitaal

- e- onttrekken: kost E  Ionisatie-energie

- Nevengroepen: b-groepen
		 Soms energetisch gunstiger als d-orbitaal halfvol of volledig is opgevuld
		= inversie (pas vanaf transitiemetaal): Cr, Mo, Cu, Pd, Ag, Au 
			Extra stabiliteit!
			Er zijn uitzonderingen! Bv. Pt, Nb, Ru
				= Gedeeltelijke inversie

	- Lanthaniden & actiniden: c-groepen

Plaats van element & eigenschappen
- Gerangschikt volgens stijgend Z
- Zelfde # valentie e- onder elkaar

	- Atoomstraal of atoomvolume:
		 Binnen zelfde groep: atoomstraal neemt toe van boven naar beneden
		 Binnen zelfde periode: atoomstraal neemt af van links naar rechts
			Niet lineair

	- Ionstraal: 
		 Zelfde als bij atoomstraal! 

	- Ionisatie-E:
 = E nodig om uit een gasvormig atoom 1 e- te verwijderen
 Energie nodig om 2 de e- te onttrekken is groter dan bij het 1ste
 Hoe groter atoomstraal, hoe lager IE

	- Elektonenaffiniteit:
		= E die vrijkomt wanneer e- aan een atoom in de gasfase wordt toegev.
		 NM: grote EA, nemen makkelijk e- op om neg ionen te vormen
		 M: kleine EA, nemen nt gemakkelijk e- op

	- Elektronegativiteit: 	(Pauling)
		= getal dat zegt hoe hard dat een atoom e- in binding naar zich toe trekt
		 Referentiepunt = fluor
		 Hoog EN: vormt makkelijk neg ionen
		 Laag EN: vormt m	akkelijk positieve ionen

- Delta EN:
	 < 1,7: meestal covalent
	 = 1,7: ionisch of covalent
	 > 1,7: meestal ionisch

	- M en NM karakter:
		 M: kleine IE en EN, positieve ionen vormen
		 NM: grote IE en EN, negatieve ionen vormen
		 M en NM eigenschappen: = metaloïden
			Halfgeleiders, amfoteer

H.3. Chemische bindingen

Onstaan
- Natuur:
	 Endelgassen komen stabiel voor 
	 Andere atomen gaan binding aan = stabielere toestand

 - Chemische binding = herverdeling van valentie e- rond het atoom om edelgasconfiguratie te bekomen
		 Octetstructuur
		 He: 2 valentie e-

	- Vrijgave E bij maken chemische binding (meer E, stabieler)

	- 3 Soorte bindingen (ion, metaal en covalent)

3.1. IONBINIDING

Vorming ionbinding
- Tussen M en NM -> spontaan proces
 Rekening houden met roosterenergie (dan treedt reactie gemakkelijker op) = exotherm 
= E die vrijkomt als 1 mol vaste stof uit samenstelldende + en – ionen in gasfase
		 Extra stabiliteit (lading is dominant over ionstraal)

		M: lage IE, elektropositief, geeft e- af, vorming + ion
		NM: hoge EA en EN, elektronegatief, neemt e- op en vorming – ion

- EN waarde > 1,7 (indicatie)
- Herverdeling = overdracht valentie e-!
	 M atoom geeft e- af aan NM
- Gevolg van Coulomb kracht

 Drijfveer vorming ionbinding: 
= vorming octetstructuur en het vrijzetten van de roosterenergie zodat gehele proces E vrijgeeft en stabieler wordt!

Stabiliteit van ionbinding
- Roosterenergie (-)
- EA (-)
- IE (+)

Eigenschappen ionische binding
- Vaste toestand: ionisch kristalrooster
	 + ionen omringd door –
 Ionische kristallen: hardheid, hoog smeltpunt, nt geleidend voor elektrische stroom, bros (niet vervormbaar, wel breken)
	Breken als vorm van repulsie door bv 2 negatieve ionen

	- Gesmolten toestand & oplossing:
		 Goede geleider 
		 Kationen -> kathode: reductie
		     Anionen -> anode: oxidatie 
			 elektrolyse

	- Meestal g.o. in polair solvent & slecht in apolair solvent
		 Dissociatiereactie (roosterenergie overwinnen)
		 Hydratatiereactie (solvatatiereactie) 
permanente scheiding van lading
		Via partiële ladingen te rangschikken -> ion-dipool interactie

Ion-dipoolinteractie: zwak, maar zet E vrij voor stap 1 (roosterenergie overwinnen)
-> Elektrolyt oplossing -> lossen makkelijk op

3.2. DE COVALENTE BINDING

Vorming van de covalente binding
- Binding tussen NM en NM (hebben allebei hoge EN)
- Geen ionen! Binding tussen atomen
- Verschil EN < 1,7
- In gemeenschap stellen van valentie-e-
- E komt vrij!
	 BindingsE: E die vrijkomt bij het vormen van 1 mol covalente bindingen
	 DossociatieE: E nodig om 1 mol te verbreken

Stabiliteit covalente binding
- Gemeenschappelijk e- paar: E daling -> stabiliteit omhoog!

Molecule-orbitalen
- Gn atomaire orbitalen maar molecule orbitalen
	= Gebied waar e- van bepaalde E k voorkomen (waarschijnlijkheid)
- Grootste volume van MO is tussen 2 atoomkernen
- Maximale bezetting: 2 e- met tegengestelde spin
- Hoe lager E MO tov AO, hoe stabieler binding
- 2 Soorten MO:
 Bindend orbitaal: e- dichtheid van AO overgebracht naar internucleair gebied (tussen 2 kernen)
 Anti-bindend orbitaal: geen E daling, vermindering in gebied tussen kernen -> hogere E
	 Schrijven met *
	- Samen door elektrostatische krachten
	- Sterkte van de binding: 
		 (e- in bindende orbitalen – e- in anti-bindingen)/ 2
		
MO-theorie
- 2 soorten overlapping:
	 Sigma binding: axiale overlapping 
		e- dichtheid overal hetzelfde
	 Pi-binding: zijdelingse overlapping
		e- dichtheid het grootst in de 2 lobben

Voorwaarden stabiele binding
- Atomen dicht genoeg bij elkaar
- Moeten in juiste richting naar elkaar toe schuiven
- 2 AO en 2 e- nodig (spin-up en spin-down)
- Enkel valentie e- doen mee in binding
- Vorming binding mogelijk tot alle atomen edelgasconfiguratie bereiken.

Notatie
- Lewisnotatie: 
	 e- paar: 2 puntjes of streepje
	 Ongepaard e-: puntje
	 Enkelvoudig, dubbel of drievoudig: 1/2/3 streepjes

Gewone en datief covalente binding
- Gewone = ongepaard e- van het ene en ongepaard e- van het andere met tegengestelde spin.
- Datief = bindend e- paar van 1 atoom (donor) wordt mee gebruikt ter vorming van covalente binding met ander atoom (acceptor -> meer elektronegatiever)

Zuivere of ideale covalente binding
- Bindig tussen 2 identieke atomen -> EN = 0
- Bindend e- paar symmetrisch tussen 2 atomen

Polaire of gepolariseerde covalente binding
- Binding tussen 2 verschillende atomen
- Verschil in EN is klein
	 > EN trekt e- naar zich toe
- Ontstaan deelladingen: partiële ladingen
	 = deellading
	 Per binding bekijken! Meerdere ladingen geven

Formele lading
= Permanente lading door verschil in EN
- e- in ongebonden toestand vergelijken met zijn gebonden toestand
	 Valentie e- - (#vrije e- + # bindende e-): 2
Oxidatiegetal
- Reële of fictieve lading die aan atoom in een verbinding wordt toegekend op basis van EN waarde

- EN-waarde = neiging van element om covalent gebonden e- naar zich toe te trekken

- Ionische binding: OG = lading element
- Covalente verbinding: OG = 0
- Covalente verbindingen: als 2 verschillende atomen -> OG = som van partiële en formele ladingen

Resonantie
- Mesomerie: e- over een groter volume verspreiden
- Verbindingen die 2 of meer correcte Lewisstructuren hebben
- Grensstructuur: meerdere structuren zijn correct
	 bewegende e- (gedelokaliseerde e- paren)
	 = resonantie-hybride structuur
- Formele lading op ander atoom dankzij resonantie kan soms realistischer zijn -> stabieler!
- Meer grensstructuren = stabieler

Regels

1. Skelet ongewijzigd
2. Zelfde E
3. Zelfde # e- paren
4. EN waarde respecteren

	Stappenplan lewisstructuur tekenen

1. Bepaal aantal valentie e-
2. Verbind betrokken atomen -> streven naar hoogste symmetrie
3. Rond atoom de overige e- paren tekeken -> stabiel octetstructuur
4. Formele ladingen tekenen 
5. Mesomere vormen? Scheiden door <-> 
6. Datieve bindingen?

Lewisstructuren tekenen op apart blad -> kaft van oefeningen basischemie

Tekortkomingen Lewisstructuur
	- Weergeven werkelijkheid niet mogelijk
	- Geen octetstructuur voor BeF2, BF3, … 
	- Oneven # valentie- e- 
 kan niet correct getekent worden
	- Geometrie: lineair of gebogen kan nt getekend worden
	- Reactiviteit

	 Oplossing: orbitaaltheorie!

Eigenschappen covalente binding
- Polariteit: binding – verbinding (molecule)
	 Binair: hebben maar 1 binding 
	 Groter verschil in EN, hoe meer polair

  Polyatomisch: Delta EN en geometrie! 
	 Geen dipoolmoment want:
 Polair: vanaf dat je een verschil hebt in EN (dipoolmoment)
 Symmetrisch: molecule is polair want dipoolmoment opgehoffen

	- Geleidbaarheid:
		 Covalent: slechte geleider door ladingen
			Uitzondering: grafiet (elk atoom sp2- gehybridiseerd)
		 Grote e- wolk: goede geleider
		 Vaste toestand: meestal molecuulrooster – covalent soms atoomrooster
			Atoomrooster: elk element covalent gebonden -> stevig		
				Intramoleculaire krachten
			Molecuulrooster: intermoleculaire krachten (zwak)

	- Oplosbaarheid:
		 Soort zoekt soort
		 Polaire covalente bindingen -> polaire solventen
			Iondipool interactie -> stabiliteit -> lagere E
		 Apolaire covalente bindingen -> apolaire solventen

Bindingsenergie : 	
= E die vrijkomt bij vorming van 1 mol bindingen
	 negatief kJ/mol
- Dissociatie-energie = E nodig bij breking van 1 mol bindingen
	 positief kJ/mol
- Bindingslengte = evenwichtsafstand tussen gebonden kernen 

 Hoe groter EN, hoe groter bindingsenergie, hoe korter bindingslengte
 Meervoudige zijn korter en sterker dan enkelvoudige bindingen

Complexvorming
- Centraal ion waarop liganden gebonden zijn
	 Ligand = moleculen/ ionen met vrije e- paren
	 Centraal ion: lege orbitalen
 	 Vorming datieve covalente bindingen

- Coördinatiegetal hangt af van
	 Relatieve grootte centraal ion en ligand
	 e- configuratie centraal ion

Hydraten
- Gevormd uit overeenkomstige droge stof door vorming van datieve binding met watermoleculen
- Niet sterk
- Hydrateren = opnemen van H20 moleculen
- Verweren = hydraat verliest zijn kristalwater
- Vervloeien = opnemen water dat de stof oplost
- Hygroscopische stoffen: watervrije stoffen die water uit lucht opnemen als kristalwater

METAALBINDING
	
Binding tussen M atomen
- Extreem geval van ionbinding
	 ionbinding: beperkte e- delokalisatie
	 Metaalbinding: volledig e- delokalisatie
- Extreem geval covalente binding
	 Covalente binding: overlap tussen 2 orbitalen
	 Metaalbinding: overlap alle orbitalen
- Structuur: rangschikken volgens dichtste bolstapeling!
- Eigenschappen metalen:
	 KT: vast
	 Metaalglans: weerkaatsing invallend licht op beweegelijke e-
	 Metaalrooster: dichtste bolstapeling
	 Goede geleider
	 Hoge smelt en kooktemperatuur: sterke binding
	 Buigzaam, vervormbaar
 Legeringen: Menging verschillende metalen -> eigenschappen aanpassen

3.3.4. = geen leerstof!


INTERMOLECULAIRE KRACHTEN

Krachten TUSSEN moleculen
- Intra = covalente bindingskrachten (binnenin molecule)
- Inter = Vanderwaalskrachten (tussen moleculen)
- Sterkte: intra > inter
- 4 soorten intermol. onderscheiden

Dipoolkrachten of Keesomkrachten
- Tussen polaire moleculen (dipool: positieve en negatieve lading binnen molecule) -> hoge EN is negatief
- Polariteit omhoog -> dipoolkracht omhoog

Waterstofbruggen
- Zeer sterke dipoolkrachten
- Verschil met dipool: 
 Binding tussen H-atoom dat intermoleculair gebonden is aan EN atoom en atoom met grote EN waarde. (BV. F, O, N)

	- Structurele functie:
		 Bindingen tussen A & T, G & C
		 Opwinden van DNA streng

	- Amfifiele moleculen (hier spelen H-bruggen een rol)	
		= Hydrofiele en hydrofobe kant in chemische verbinding
		 Hydrofiel = wateraantrekkend
		 Hydrofoob = waterafstotend	
 Micel: lost makkelijk op in H20 (hydrofiele (polaire) kop & hydrofobe staart)

Debeyekrachten
- Tussen polair en apolair molecule
- Permanente & geïduceerde dipool 

Dispersiekrachten of Londonkrachten
- Tussen 2 apolaire moleculen
- Tijdelijk dipool & geïnduceerd dipool
 Tijdelijk: door beweging van e- binnenin molecule ontstaat tijdelijke dipool (e- tijdelijk bv. meer aan linker kant dan symmetrisch verdeeld.)
Fractie van seconde
 Deze kan dan een ander dipool tijdelijk induceren
- Zeer zwak
	 # e- omhoog -> dispersiekracht omhoog
- Voorwaarden: dicht genoeg bij elkaar, tijdelijk dipool moet aanwezig zijn

Ion-dipoolkrachten
- Tussen geladen ion en polair molecule 
- Anion met partiëel positieve lading en kation met partiëel negatieve lading.

Smelt – en kookpunt
- Molecuulmassa omhoog -> smelt en kooktemp omhog
- Intermoleculaire krachten moeten overwonnen worden

Dispersie < dipool < H-brug < covalent

H. 4. Reactiesnelheid

Reactie: chemische bindingen worden doorbroken of gevormd.
	 Verlopen niet allemaal even snel

Reactiesnelheid: grootheid die zegt hoe snel een reactie verloopt, hoe snel reagentia wordt omgezet tot reactieproduct
Weergave van # mol reagens dat per volume en tijdseenheid uit reactiemidden verdwijnt, rekening houdend met stoïchiometrische coëfficiënt

[image: ]Ogenblikkelijke reactiesnelheid = reactiesnelheid op een bepaald ogenblik t (kleine tijdspanne) aA + bB  cC + dD

BOTSINGSTHEORIE

Elastische en effectieve botsingen
- Reactie: moleculen botsen voldoende hevig tegen elkaar
	 Bestaande bindingen doorbreken
	 Nieuwe combinaties aangaan

- Niet iedere botsing geeft reactie!
	 Manier waarop moleculen tov elkaar gericht zijn
	= Elastische botsing: moleculen onveranderd, totale Ekin onveranderd

- Leidt wel tot reactie = effectieve botsing (deel Ekin is omgezet)

- Voorwaarden voor effectieve botsingen:
	 Molecule moet voldoende Ekin bevatten
	 Moleculen moeten elkaar onder bepaalde hoek raken
	 # effectieve botsingen bepaalt snelheid van reactie

- Factoren die reactiesnelheid beïnvloeden:	
	 Aard van reagentia (inwendige E)
 Concentratie van reagentia (verhouding effectieve/ elastische botsing gelijk)
 Temperatuur van reactiemengsel (totaal # & % effectieve botsingen omhoog)
	Maxwell-Boltzmann verdelingscurve
	 Verdelingsgraad reagentia
	 Aanwezigheid katalysator (enzymen)
		Versnelt de reactie, neemt niet deel aan reactie
		Inhibitor vertraagt reactie

Activeringsenergie
- Reactie verloopt via energieke tussenstap
	= transitietoestand (A en B zijn aan het binden, enkele al gebonden)

- Ea = E die toegevoegd moet worden om tt te bereiken
	 Altijd positief
	 Hogere Ea = tragere reactie

- Delta E negatief (E>Ea): E vrijgeven = Exotherme reactie
- E<Ea: E nodig = Endotherm

- Katalysator = specifieke stof die reactie kan beïnvloeden en niet (schijnbaar) deelneemt aan reactie
	 Vormt mee tussenproduct met lager E niveau
	 Globaal E profiel wijzigt niet
	 Katalysator komt onveranderd uit reactie

	Werking
	 Richtinggevend effect
	 Aantrekkingskracht van katalysator om bindingen te verzwakken
	 Adsorptie van reagerende deeltjes

Katalysator
- Homogene katalyse: katalysator en reagentia vormen homogeen mengsel
- Heterogeen mengsel: niet in dezelfde fase

4.4 REACTIESNELHEID

Elementaire processen
- Statisch onwaarschijnlijk dat alle deeltjes gelijktijdig botsen -> dus geen éénstapsreactie
- Globale reactievgl geeft eindresultaat
- Bv: A reageert met B en vormt C, C reageert vervolgens met B en vormt D  A + 2B geeft D (= globale reactie)
	 Snelheid globale reactie w bepaald door traagste deelreactie

- Consecutieve reactie: deelreacties volgen elkaar op
- Simultane reactie: deelreacties verlopen gelijktijdig

Wet der massawerking
= Wet van Guldberg en Waage
[image: Afbeelding met tekst

Automatisch gegenereerde beschrijving]- Geeft wiskundig verband tussen ogenblikkelijke reactiesnelheid en ogenblikkelijke concentratie
- Reactieconstant of snelheidsconstante k voor een reactie is de reactiesnelheid waarbij alle deelnemende concentraties gelijk zijn aan 1 mol.
[image: ]- Temp stijgt, k stijgt, snelheid stijgt

- Complexe reacties: Stoïchiometrische coëfficiënt komt nt meer overeen met exponenten in wiskundige uitdrukking in wet Guldberg en Waage
	 WANT: snelheid globale reactie w bepaald door traagste deelreactie
[image: ]
- Orde van de reactie: 
	 Als a, b, … gelijk zijn aan m, n, …  elementair proces
 Bij complexe reactie: verschil  verschil nodig naar snelheidsbepalende stap
	 m, n, … = 0  conc geen invloed op snelheid van reactie
	 Som coëfficiënten = orde van de reactie 
	 Concentratie A en B zijn relatieve concentraties -> dimensieloos
		Conc rel = conc abs / conc ref
	 k uitdrukken in mol/l*s
		
 gebruik van concentratietabel! (gee rekening houden met conc reactieproduct in massawerkingswet)

H. 5. Energetische aspecten van de chemische reactie

5.1. INLEIDING

- Exotherm: warmte komt vrij, E vrij
- Endotherm:  Energie vragend (E RP ligt hoger dan die van reagentia)

Chemische thermodynamica of thermochemie
- Meten en voorspellen van chemische reacties en hun E veranderingen
- Chemie -> fysiochemie -> (chemische) thermodynamica -> thermochemie
	- SI eenheid E = joule
 Joule = arbeid die verricht wordt wanneer aangrijpingspunt van 1 N zich in de richting van die kracht verplaatst over een afstand van 1 m.
 Soms ook de calorie: 1 cal = 4,184J

	- Chemische reactie = herschikking atomen
	- Bindingsenergie: E die chemische binding bevat
	- Tijdens reactie: uitwisseling E (bindingen vormen en verbreken)

5.2. INWENDIGE ENERGIE

- Materie bevat inwendige E (U) = kinetische + potentiele energie
= Energie op moleculair niveau
- U = toestandsfunctie  Delta U is onafhankelijk van gevolgde weg!

	- Systemen:
 Geïsoleerd systeem: materie en E niet toevoegen of weghalen (ook geen RG of RP)
 Gesloten systeem: materie toevoegen gaat, E toevoegen of weghalen
 Open systeem: beide toevoegen en weghalen
	Energie kan in vorm van warmte, licht, …

5.3. ENTHALPIEVERANDERING

Eerste hoofdwet van de thermodynamica
- Behoud van energie: E kan niet uit het niets ontstaan of verdwijnen
- Reactiewarmte = warmte die wordt opgenomen of afgegeven bij een chemische reactie = enthalpieverandering (deltaH)
	 Exotherm: warmte vrij (deltaH < 0)
	 Endotherm: warmte opnemen (deltaH > 0)
- H = U + p*V
- H is een toestandsfunctie

5.7. ENTROPIE

Entropie (S)
- Toename bewegingsvrijheid
- Daling ordening, stijging wanorde!
- Spontaan proces = een verlaging van de enthalpie & verhoging entropie
- Toename wanorde = 2e wet van thermodynamica

- Verandering entropie = som van entropie van RP – som van entropie van reagentia
	 + = verhoging 
	 - = verlaging
- Onder standaardvoorwaarden (niet per see 25° maar meestal wel)
	Plotse stijging in grafiek: fasetransitie

5.8. ENTHALPIE EN ENTROPIE

Enthalpie en entropie
- Spontane processen
	 Verlaging in enthalpie & verhoging in entropie
- Gibbs vrije energie (G)
	 G = H – T*S 	G = toestandsgrootheid
		Constante temperatuur
	 Delta G 
negatief: Spontaan! (exergonisch)
		positief: Nt spontaan (endergonisch)
		= 0: thermodinamisch evenwicht
- Exo of endotherm is niet genoeg om te bepalen of een reactie spontaan is.

H.6. Het chemisch evenwicht

Evenwichtsreactie: er kan meer product gevormd worden dan verwacht vanuit reagentia.
Nog altijd evenveel reagentia aanwezig en is dynamisch. (Producten vallen ook terug uiteen naar reagentia)

Botsingstheorie
- Effectieve botsingen van reagentia leiden tot vorming product. Vanaf er product aanwezig is is er ook een mogelijkheid dat deze effectief botsen en reagentia terug vormen.

Kwalitief
- Enkel in gesloten of geïsoleerd systeem
- Niet aflopende reactie:
	 Omzettingsgraas a: # mol weggereageerd/ oorspronkelijk # mol
	 Op einde reactie: ale verbindingen nog aanwezig
- Aflopende reactie: 
	 Reagens is in mindere maat weggereageerd
	 Volledige reactie
- Omkeerbare reactie: in 2 richtingen gelijke tijd
	 Voor- en terugwaartse reactie  evenwichtsreactie
	 Er wordt hetzelfde chemisch evenwicht gevormd
	- Dynamisch evenwicht:
		 Snelheid is na een tijd gelijk.
		 Concentratie w constant (moeten niet gelijk zijn)

Bewijs dynamisch karakter
- Schijnbaar: stilgevallen reactie
- Reactie loopt nog door maar nt zichtbaar
Dynamisch evenwicht
- Wanneer:
	 Wanneer ze met dezelfde snelheid verlopen
[image: Afbeelding met tekst

Automatisch gegenereerde beschrijving]- Omkeerbaar proces: 
[image: ][image: ]

Wet van het chemisch evenwicht 
- aA + bB  pP + qQ
[image: Afbeelding met klok, object, groot, tijd

Automatisch gegenereerde beschrijving]- 




- A, B, P en Q zijn gn constant, de verhouding van hun c wel
- Reactie moet bij een bepaalde temp optreden 
- Grote K: ev naar rechts	 (K> 10^-6)
- Kleine K: ev naar links	(K< 10^-6)
 - Zuivere vloeistoffen en vaste stoffen waarvan de c nt verandert komen nt voor in chemische constante uitdrukking. (wel bij hydrolyse reactie)
- Verhoging temp. leidt tot meer reactieproducten

Verband Kp en Kc
- Partiële druk: elk gas op zich oefent een bepaalde druk uit op de totale druk
[image: Afbeelding met tekst

Automatisch gegenereerde beschrijving]- Gaswet: p*V = n*R*T
- 
- Kp = Kc (R*T)^delta n
	 R = 0,082


INVLOED VAN CONCENTRATIEVERANDERING VAN 1 VAN DE STOFFEN

Principe le chatelier
Toevoegen of wegnemen RG/RP
- Het evenwicht verschuift naar de kant waar de uitwendige verandering wordt tegengewerkt.
- PH afhankelijk
- Lage ev constante -> ev naar links
- P+ concentratie daalt -> ev naar links	

INVLOED VAN CONCENTRATIEVERANDERING VAN ALLE STOFFEN

Verdunnen/ indampen
- Verdunnen = solvent toev (volume vergroten -> c verlagen RP/RG)
	 Totale c stijgt 
  Verschuiving naar kan met meeste deeltjes (coëfficïent)
	- Indampen = solvent verwijderen (concentratie RG/ RP stijgen)
		 Totale c daalt

INVLOED TOTALE DRUK

Totale druk stijgt 
- Volume daalt, concentratie stijgt 
	 Druk oefent enkel effect uit op gassen betrokken in ev reactie
- Ev verschuift naar kant met minste gasdeeltjes

INVLOED VAN TEMPERATUUR

T-stijging of daling
- Stijging = opwarmen
- Daling = afkoelen

- Exotherme reactie: Delta H < 0
	 Warmte toevoegen
	 Er komt E vrij -> hvl E verlaagt
	 Rechts exotherme kant, links endotherme kant
 Opwarmen bevordert endotherme kant (links)
	 Warmte onttrekken
	 E komt vrij -> Ev naar rechts
 Afkoelen bevordert exotherme kant (rechts)

- Endotherme reactie: Delta H > 0
	 Links exotherme kant, rechts endotherme kant
 Opwarmen bevordert endotherme kant
 Afkoelen bevordert exotherme kant

INVLOED VAN KATALYSATOR

Reactieconstante
- Worden beide beïnvloed in dezelfde mate
- Ev constant verandert niet
- Gn verschuiving van evenwicht
	- Wel invloed op tijd waarin ev ingesteld w

H. 7. Zuur-base evenwichten

7.1. STERKE EN ZWAKKE ELEKTROLYTEN

Sterk elektrolyt
- Stof die tijdens oplossen in water volledig dissocieert in ionen.
- Sterke zuren/ basen (hydroxidebasen) & zouten
- Dissociatiegraad (a) = 1

Zwak elektrolyt
- Onvolledige dissociatie in ionen (kleinere dissociatie/ ionisatiegraad)
- Zwakke zuren en basen (NH3 of NH4OH)

7.2. WATER ALS ZEER ZWAKKE ELEKTROLYT

Water
- a <<< 1
- Endotherm proces (omzetting naar H3O+ en OH-)
[image: Afbeelding met tafel

Automatisch gegenereerde beschrijving]
- Formele concentratie:
		 Beginconcentratie
		 Zie cursus/ PPT voor berekeningen
	- Kw van H20 = 10^-14

	pH = -log concentratie P+
	pOH = -log concentratie OH-
	pH + pOH = 14

7.3. PROTOLYSEREACTIE IN WATER

Zuur-base theorie Bronsted-lowry
- Begin: 
	 Zuur: verbinding met zure smaak
	 Base: verbinding met bittere smaak

- Theorie van Arrhenius: 
	 Zuur: waterstofhoudende verbinding die in water p+ vrijzet
	 Base: hydroxidehoudende verbinding die in wtaer H2O vrijzet

- Theorie van Bronsted-lowry:
	 Zuur: protondonor
		In ev met geconjugeerde base
	 Base: protonacceptor
		In ev met geconjugeerd zuur
 Zuur-base reactie = proton-transferreactie = protolysereactie

	Zuur  H+ + geconjugeerde base
	Base + H+  geconugeerd zuur
		Als je acceptor en donor kan zijn = amfolyt/ Amfoteer
	 Basisch milieu: H2O toev en OH- vormen

	 Ionisatie reactue/ dissociatie: met neutralemolecule
	 Hydrolyse: vertrekken van ion

	- Theorie van Lewis:
		 Zuur = elektronenpaaracceptor
		 Base = elektronenpaardonor
 Zuur-basereactie = vorming nieuwe covalente binding in donor acceptor complex

7.3.2. STERKTE VAN ZUREN EN BASEN
[image: ]
Zuurbase constante
[image: ]- Kz
- HA + H2O  H3O- + A-
- Zuurconstante: pKz = -log Kz
- Zuursterkte omhoog -> Kz omhoog 

	Sterk zuur: Kz>55,5
	Zwakzuur: 1,8*10^-16<Kz<55,5
	Uiterst zwak zuur: 1,8*10^-16<Kz

	Sterke base: Kb>55,5
	Zwakke base: 1,8*10^-16<Kb<55,5
	Uiterst zwak base: 1,8*10^-16<Kb

7.3.3. RELATIE Kz EN Kb 

Product van zuur met base in zelfde ceconjugeerd systeem
= Constant
- Hoe groter Kz, des te kleiner Kb
- Hoe sterker het zuur, des te zwakker geconjugeerde base

7.3.4. KWALITATIEVE INTERPRETATIE Kz EN Kb

- Ev naar kant waar zwakste deeltjes zitten (zwak = meest stabiel want minder geneigd om met elkaar te reageren)
- Hoe groter verschil tussen Kz en Kb, hoe verder het ev naar 1 kant ligt
- Maak gebruik van tabel op p 147

7.3.5. VERBAND ELEKTRONENSTRUCTUUR EN STERTE ZUREN

- 3 Factoren die een rol spelen
	
Bindingsenergie (BE)
- Hoe lager zuurconstante, hoe hoger BE

Elektronegativiteit (EN)
- Hoe hoger EN ,hoe hoger Kz

 Spreekt elkaar soms tegen: 
	- Zelfde groep: BE is dominant
	- Zelfde periode: EN is dominant

	- Hoe lager pKz hoe sterker zuur!
	- Stabiliteit omhoog -> # resonantievormen omhoog

7.3.6. VERDUNNINGSWET VAN OSTWALD

Verdunningswet
- Het effect van verdunning op de ligging van het evenwicht
- Vermeerdering # H2O moleculen -> H2O meot terug wegreageren
- Ev naar rechts -> ionisatiegraad omhoog

- Verdunnen van een zwak elektrolyt: alfa omhoog
- Alfa is ionisatiegraad/ dissociatiegraad
	Voor tijdens na schema
[image: Afbeelding met tafel

Automatisch gegenereerde beschrijving]
- Formule van Ostwald:
	 Verdunnen is formele concentratie verlagen
	 Verdunnen: F omlaag, alfa omhoog
	 Alfa << 1: alfa = vierkantswortel Kz/F
		Berekenen en kijken of waarde beduidend kleiner is dan 1

		Alfa  moet stijgen: verdunnen of F omlaag

[image: Afbeelding met tekst

Automatisch gegenereerde beschrijving]



7.3.7. VERBINDINGEN DIE PH VAN H20 BEÏNVLOEDEN

Niet-zouten
- Zure PH (<7)
	 Binaire zuren
	 Oxozuren
	 Zure oxiden (niet metaal oxiden)
- Basische PH (>7)
	 Hydroxidebasen
	 NH3
	 Basische oxiden

Zouten
- Zout van sterk zuur + sterke base
	 NaCl
	 Apart gaan ze geen invloed uitoefenen op PH van water
- Zout van sterk zuur en zwakke base
	 NH4Cl
- Zout van zwak zuur en sterke base
	 NA2CO3
- Zout van zwak zuur en zwakke base
	 NH4F
- Amfoteer zout
	 Zure en basische eigenschappen
	 NaHCO3 

8.1. ALGEMENE BEGRIPPEN
	
Oxidatie
= Reactie waarbij een verbinding e- afgeeft waardoor OG stijgt

Reductie
= Reactie waarin atoom e- opneemt en het OG daalt

Oxidator
= Verbinding die atoom bevat dat e- opneemt 
	 Doet andere verbinding oxideren en reduceert zelf

Reductor
= Verbinding die atoom bevat dat e- afstaat
	 Doet andere verbindingen reduceren en oxideert zelf

8.2. REDOXKOPPELS

Redoxkoppel
[image: Afbeelding met tafel
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 Ev naar zwakste/stabielste deeltjes

8.3. STERKE OXIDATORS EN REDUCTORS
2 Redoxkoppels
- ox1/ red1
	- ox2/ red2
	- red1 + ox2  ox1 + red2

	Red1 > red2 
	Ox2 > ox1 
	 Sterkste + sterkste   zwakste + zwakste
	
	Red2 > red1
	Ox1 > ox2
	 Zwakste + zwakste  sterkste + sterkste

Reductie potentiaalwaarde
= Neiging tot reductie

- pool --------------------------------------- + pool
Lage potentiaal				hoge potentiaal

- Hoe sterker de neiging tot reductie, hoe groter reductiepotentiaal, hoe sterker de oxidator (en omgekeerd)

- Aangelegd potentiaalverschil wekt redoxreactie op = elektrolyse
- Voorwerp bedekken met laagje metaak door elektrilyse = galvaniseren

8.4. DE SPANNINGSREEKS

Standaardreductiepotentiaal
- Oxidator staat in ev met geconjugeerde reductor
- Per redoxkoppel staat E° waarde  ° standaardomstandigheden
	 Temp: 25°C
	 P = 1atm
	 Concentraties zijn 1M
- E°ox/red = neiging tot reductive van de oxidator
- Laagste E° is zwakste oxidans -> sterkste reductans
- E° = 0  referentiekoppel
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