Octetregel (6VWO)
Edelgasconfiguratie – octetregel – vorm van moleculen

1.0

Ionbinding: edelgasconfiguratie bereiken door de overdracht van valentie-elektronen.
Bijvoorbeeld NaCℓ:

Na
+
Cℓ
→
Na+   Cℓ─
(2,8,1)

(2,8,7)

(2,8) (2,8,8)

Dit gebeurt bij het vormen van een binding tussen een metaalatoom en niet-metaalatoom.
1.1

Atoombinding: edelgasconfiguratie bereiken door het delen van gemeenschappelijke elektronenparen, g.e.p..
Niet-metalen van de 2e periode (B, C, N, O en F) en vaak ook die van de derde periode (Si, P, S en Cℓ) bereiken in moleculaire verbindingen stabiliteit door de aanwezigheid van 8 valentie-elektronen (dus 4 elektronenparen) een octet. De gedeelde elektronenparen tellen dan voor beide atomen mee.
Bijvoorbeeld: CCℓ4  (elektronenconfiguratie C: 2,4;   Cℓ: 2,8,7)
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Het berekenen van het aantal g.e.p. in een molecuul gaat als volgt:

Aantal g.e.p.   =
{(aantal H atomen x 2 + aantal andere atomen x 8) – (som van alle valentie-elektronen)} : 2

Het weergeven van een elektronenformule gaat vaak eenvoudiger door de structuurformule aan te vullen met de niet-bindende elektronenparen bij N, O, S en een halogeen tot een octet (maar NIET bij H!).
1.2
De vorm van moleculen wordt bepaald door de volgende regels (zoekterm: VSEPR-model):

· Elektronenparen van valentie-elektronen stoten elkaar af, gaan zo ver mogelijk van elkaar af zitten.
· Dubbele/drievoudige bindingen tellen hierbij als enkele bindingen.
Vier enkele elektronenparen omringen het atoom tetraëdrisch.

Twee enkele elektronenparen en één dubbele omringen het atoom in een vlakke driehoek.

Twee dubbele elektronenparen of één enkele plus één drievoudige liggen op één lijn.

Zo valt de piramidevorm van een ammoniakmolecuul te verklaren:
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Het niet-bindende elektronenpaar op het N atoom stoot de drie g.e.p. van N−H af. Het molecuul is dus niet plat. Kijk voor de gemeten bindingshoeken in BINAS 54.
Het niet-bindende elektronenpaar kan een proton (H+) binden en is dus oorzaak van de basische eigenschappen van NH3. Het niet-bindende elektronenpaar kan ook waterstofbruggen vormen met H(+ atomen van naburige moleculen.

Dit alles geldt ook voor O en F atomen die een negatieve lading hebben.
1.3

Met behulp van de in het kader (1.2) gegeven regels kunnen we de bouw van moleculen voorspellen en zo vaak de verschillen in eigenschappen verklaren.
Bijvoorbeeld bij CO2 en SO2:
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De twee elektronenformules, zoals bij SO2, worden grensstructuren genoemd omdat zij de extemen aangeven van de werkelijke elektronenverdeling.

Het voortdurende "verspringen" van de elektronenparen in de twee grensstructuren wordt resonantie genoemd.
Een ander bekend voorbeeld van resonantie zijn de twee grensstructuren van benzeen, C6H6. De gemiddelde elektronenverdeling van de benzeenring wordt dan gesymboliseerd door een cirkel in de zeshoek te tekenen.

1.4

De bindingslengte hangt af van de atoomsoorten en van het aantal g.e.p..

Hoe meer elektronenparen gedeeld worden tussen twee bepaalde atomen, des te korter wordt de bindingslengte tussen de atoomkernen.

Bij resonantie zal de bindingslengte dus tussen de bindingslengte van een enkele binding en een dubbele binding inliggen. Zie BINAS 53.

De gegeven waarden voor een binding tussen C en O illustreren dit: in methoxymethaan is C−O 143 pm, in propanon is C=O 122 pm, in het carbonaation ligt de waarde voor de binding tussen C en O hier tussenin. Het is namelijk geen zuivere enkele of dubbele binding, omdat voor het carbonaation drie gelijkwaardige grensstructuren zijn te tekenen.
Iets soortgelijks geldt voor het methanoaation. Terwijl in methaanzuur (HCOOH) de bindingslengten tussen C en O verschillend zijn, zijn deze in HCOO− gelijk, door resonantie van de g.e.p.

(Zie ook BINAS 53).
MAAK NU DE OPDRACHTEN OP BLZ.3.
Opdrachten:

1
a
Leid uit de elektronenformule de vorm van een watermolecuul af.

b
Verklaar dat de ruimtelijke structuur van ijs, H2O(s),  tetraëdrisch is rond de O atomen.

2
Leid uit de elektronenformule de vorm van een HCN molecuul af: geknikt of lineair?
3a
Teken de twee grensstructuren van een benzeenmolecuul.

3b
Teken de drie grensstructuren van het carbonaation.





(



(
4
Geef de elektronenformule van een molecuul salpeterzuur (HNO3); hierin is het N atoom aan drie O atomen gebonden, en H aan O.

5
a
Geef de elektronenformule van ethaanzuur.


b
Verklaar met behulp van deze elektronenformule en resonantie waarom de C=O binding in een carbonzuur en de daarvan afgeleide esters niet een echte dubbele binding is met additievermogen; vergelijk dit met een aldehyde en keton.
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