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5. Opdrachten Libretext
Opdracht: Neem de volledige tekst door.
-Maak een samenvatting waarbij in een tabel de mogelijke intermoleculaire krachten naast elkaar staan.
-Maak een lijstje van alle stoffen die zijn opgenomen in de tekst. Duid aan wat de intermoleculaire kracht bij al deze stoffen is. 
-Maak een lijst van alle nieuwe begrippen en geef de definitie of omschrijving ervan die je in de tekst terugvindt. 
OPM: Het energetisch aspect bij de intermoleculaire krachten laat je achterwegen.

 Intermoleculaire krachten

Zoals het geval was voor gasvormige stoffen, kan de kinetische moleculaire theorie worden gebruikt om het gedrag van vaste stoffen en vloeistoffen te verklaren. In de volgende beschrijving wordt de term deeltje gebruikt om te verwijzen naar een atoom, molecuul of ion. Merk op dat we de populaire uitdrukking "intermoleculaire aantrekkingskracht" zullen gebruiken om te verwijzen naar aantrekkingskrachten tussen de deeltjes van een stof, ongeacht of deze deeltjes moleculen, atomen of ionen zijn.
Beschouw deze twee aspecten van de omgevingen op moleculair niveau in vaste, vloeibare en gasvormige stoffen:
[image: ] Deeltjes in een vaste stof zijn dicht opeengepakt en vaak gerangschikt in een regelmatig patroon; in een vloeistof staan ze dicht bij elkaar zonder regelmatige opstelling; In een gas staan ze ver uit elkaar en hebben ze geen regelmatige opstelling.
[image: ] Deeltjes in een vaste stof trillen rond vaste posities en bewegen over het algemeen niet ten opzichte van elkaar; In een vloeistof bewegen ze langs elkaar heen, maar blijven ze in wezen constant in contact; In een gas bewegen ze onafhankelijk van elkaar, behalve wanneer ze botsen.
De verschillen in de eigenschappen van een vaste stof, vloeistof of gas weerspiegelen de sterkte van de aantrekkingskrachten tussen de atomen, moleculen of ionen waaruit elke fase bestaat. De fase waarin een stof bestaat, hangt af van de relatieve omvang van zijn intermoleculaire krachten (IMF's) en de kinetische energieën (KE) van zijn moleculen. IMF's zijn de verschillende aantrekkingskrachten die kunnen bestaan tussen de atomen en moleculen van een stof als gevolg van elektrostatische verschijnselen, zoals in deze module zal worden beschreven. Deze krachten dienen om deeltjes dicht bij elkaar te houden, terwijl de KE van de deeltjes de energie levert die nodig is om de aantrekkingskrachten te overwinnen en zo de afstand tussen de deeltjes te vergroten. Figuur 7.2.1 illustreert hoe veranderingen in de fysische toestand kunnen worden veroorzaakt door verandering van de temperatuur, en dus de gemiddelde KE, van een bepaalde stof.
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Figuur 7.2.1: Overgangen tussen vaste, vloeibare en gasvormige toestanden van een stof treden op wanneer temperatuur- of drukomstandigheden de bijbehorende veranderingen in intermoleculaire krachten bevorderen. (Opmerking: de ruimte tussen de deeltjes in de gasfase is veel groter dan weergegeven.)
Beschouw als voorbeeld van de processen die in deze figuur zijn afgebeeld een monster van water. Wanneer gasvormig water voldoende is afgekoeld, zullen de aantrekkingskrachten tussen H2O-moleculen in staat zijn om ze bij elkaar te houden wanneer ze met elkaar in contact komen; het gas condenseert en vormt vloeibare H2O. Aan de buitenkant van een koud glas vormt zich bijvoorbeeld vloeibaar water doordat de waterdamp in de lucht wordt gekoeld door het koude glas, zoals te zien is in figuur 7.2.2.
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Figuur 7.2.2: Condensatie ontstaat wanneer waterdamp in de lucht voldoende is afgekoeld om vloeibaar water te vormen, zoals (a) aan de buitenkant van een glas koude dranken of (b) in de vorm van mist. (credit a: wijziging van het werk door Jenny Downing; credit b: wijziging van het werk door Cory Zanker)
We kunnen ook veel gassen vloeibaar maken door ze samen te persen, als de temperatuur niet te hoog is. De verhoogde druk brengt de moleculen van een gas dichter bij elkaar, zodat de aantrekkingskracht tussen de moleculen sterk wordt ten opzichte van hun KE. Bijgevolg vormen ze vloeistoffen. Butaan, C4H10, is de brandstof die wordt gebruikt in wegwerpaanstekers en is een gas bij standaardtemperatuur en -druk. In het brandstofcompartiment van de aansteker wordt het butaan samengeperst tot een druk die resulteert in condensatie tot vloeibare toestand, zoals weergegeven in figuur 7.2.3.
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Figuur 7.2.3: Gasvormig butaan wordt samengeperst in het opbergvak van een wegwerpaansteker, waardoor het condenseert tot de vloeibare toestand. (credit: wijziging van het werk door "Sam-Cat"/Flickr)
Ten slotte, als de temperatuur van een vloeistof voldoende laag wordt, of de druk op de vloeistof voldoende hoog wordt, hebben de moleculen van de vloeistof niet langer genoeg KE om de IMF tussen hen te overwinnen en vormt zich een vaste stof. Een grondigere bespreking van deze en andere toestandsveranderingen, of faseovergangen, wordt gegeven in een latere module van dit hoofdstuk. 
Krachten tussen moleculen
Onder de juiste omstandigheden zal de aantrekkingskracht tussen alle gasmoleculen ervoor zorgen dat ze vloeistoffen of vaste stoffen vormen. Dit komt door intermoleculaire krachten, niet door intramoleculaire krachten. Intramoleculaire krachten zijn krachten in het molecuul die het molecuul bij elkaar houden, bijvoorbeeld de bindingen tussen de atomen. Intermoleculaire krachten zijn de aantrekkingskrachten tussen moleculen, die veel van de fysische eigenschappen van een stof bepalen. Figuur 7.2.4: illustreert deze verschillende moleculaire krachten. De sterke punten van deze aantrekkingskrachten variëren sterk, hoewel de IMF's tussen kleine moleculen meestal zwak zijn in vergelijking met de intramoleculaire krachten die atomen binnen een molecuul aan elkaar binden. Om bijvoorbeeld de IMF's in één mol vloeibaar HCl te overwinnen en om te zetten in gasvormig HCl is slechts ongeveer 17 kilojoule nodig. Om de covalente bindingen tussen de waterstof- en chlooratomen in één mol HCl te verbreken, is echter ongeveer 25 keer meer energie nodig: 430 kilojoule.
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Figuur 7.2.4: Intramoleculaire krachten houden een molecuul intact. Intermoleculaire krachten houden meerdere moleculen bij elkaar en bepalen veel van de eigenschappen van een stof.
Alle aantrekkingskrachten tussen neutrale atomen en moleculen staan bekend als Van der Waals-krachten, hoewel ze meestal informeler worden aangeduid als intermoleculaire aantrekkingskracht. We zullen de verschillende soorten IMF's in de volgende drie secties van deze module bespreken.
Dispersie Krachten
Een van de drie van der Waalskrachten is aanwezig in alle gecondenseerde fasen, ongeacht de aard van de atomen of moleculen waaruit de stof bestaat. Deze aantrekkingskracht wordt de Londense dispersiekracht genoemd ter ere van de in Duitsland geboren Amerikaanse natuurkundige Fritz London, die het in 1928 voor het eerst verklaarde. Deze kracht wordt vaak eenvoudigweg de dispersiekracht genoemd. Omdat de elektronen van een atoom of molecuul constant in beweging zijn (of, als alternatief, de locatie van het elektron onderhevig is aan kwantummechanische variabiliteit), kan een atoom of molecuul op elk moment in de tijd een tijdelijke, onmiddellijke dipool  ontwikkelen als zijn elektronen asymmetrisch zijn verdeeld. De aanwezigheid van deze dipool kan op zijn beurt de elektronen van een naburig atoom of molecuul vervormen, waardoor een geïnduceerde dipool ontstaat. Deze twee snel fluctuerende, tijdelijke dipolen resulteren dus in een relatief zwakke elektrostatische aantrekkingskracht tussen de soorten – een zogenaamde dispersiekracht zoals geïllustreerd in figuur 7.2.5.
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Figuur 7.2.5: Dispersiekrachten zijn het gevolg van de vorming van tijdelijke dipolen, zoals hier geïllustreerd voor twee niet-polaire diatomische moleculen.
Dispersiekrachten die zich ontwikkelen tussen atomen in verschillende moleculen kunnen de twee moleculen naar elkaar toe trekken. De krachten zijn echter relatief zwak en worden pas significant als de moleculen heel dicht bij elkaar liggen. Grotere en zwaardere atomen en moleculen vertonen sterkere dispersiekrachten dan kleinere en lichtere atomen en moleculen. F2 en Cl2 zijn gassen bij kamertemperatuur (als gevolg van zwakkere aantrekkingskrachten); Br2 is een vloeistof en I2 is een vaste stof (als gevolg van sterkere aantrekkingskrachten). Trends in de waargenomen smelt- en kookpunten voor de halogenen tonen dit effect duidelijk aan, zoals te zien is in tabel 7.2.1.
Tabel 7.2.1: Smelt- en kookpunten van de halogenen
	Halogeen
	Molaire massa
	Atoomstraal
	Smeltpunt
	Kookpunt

	fluor, F2
	38 g/mol
	72 
	53 K 
	85 K

	chloor, Cl2
	71 g/mol
	99 
	172 K
	238 K

	broom, Br2
	160 g/mol
	114 
	266 K
	332 K

	jodium, I2
	254 g/mol
	133 
	387 K
	457 K

	astatine, At2
	420 g/mol
	150 
	575 K
	610 K


De toename van het smelt- en kookpunt met toenemende atomaire/moleculaire grootte kan worden gerationaliseerd door na te gaan hoe de sterkte van de dispersiekrachten wordt beïnvloed door de elektronische structuur van de atomen of moleculen in de stof. In een groter atoom is de

Valentie-elektronen bevinden zich gemiddeld verder van de kernen dan in een kleiner atoom. Ze worden dus minder stevig vastgehouden en kunnen gemakkelijker de tijdelijke dipolen vormen die de aantrekkingskracht veroorzaken. De maat voor hoe gemakkelijk of moeilijk het is voor een andere elektrostatische lading (bijvoorbeeld een nabijgelegen ion of polair molecuul) om de ladingsverdeling van een molecuul (de elektronenwolk) te verstoren, staat bekend als polariseerbaarheid. Van een molecuul met een ladingswolk die gemakkelijk kan worden vervormd, wordt gezegd dat het zeer polariseerbaar is en grote dispersiekrachten zal hebben; Een met een ladingswolk die moeilijk te vervormen is, is niet erg polariseerbaar en zal kleine verspreidingskrachten hebben. 

De vormen van moleculen beïnvloeden ook de grootte van de dispersiekrachten tussen hen. Het kookpunt voor de isomeren n-pentaan, isopentaan en neopentaan (weergegeven in figuur 7.2.6) is bijvoorbeeld respectievelijk 36 °C, 27 °C en 9,5 °C. Hoewel deze verbindingen zijn samengesteld uit moleculen met dezelfde chemische formule, C5H12, suggereert het verschil in kookpunten dat de dispersiekrachten in de vloeibare fase verschillend zijn, namelijk het grootst voor n-pentaan en het minst voor neopentaan. De langwerpige vorm van n-pentaan zorgt voor een groter oppervlak dat beschikbaar is voor contact tussen moleculen, wat resulteert in dienovereenkomstig sterkere dispersiekrachten. De compactere vorm van isopentaan biedt een kleiner oppervlak dat beschikbaar is voor intermoleculair contact en dus zwakkere dispersiekrachten. Neopentaanmoleculen zijn de meest compacte van de drie en bieden het kleinste beschikbare oppervlak voor intermoleculair contact en dus de zwakste dispersiekrachten. Dit gedrag is analoog aan de verbindingen die kunnen worden gevormd tussen stroken klittenbandsluitingen: hoe groter het contactoppervlak van de strip, hoe sterker de verbinding.
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Figuur 7.2.6: De sterkte van de dispersiekrachten neemt toe met het contactoppervlak tussen de moleculen, zoals blijkt uit de kookpunten van deze pentaanisomeren.
Polaire moleculen hebben aan de ene kant een gedeeltelijke positieve lading en aan de andere kant van het molecuul een gedeeltelijke negatieve lading - een scheiding van lading die een dipool wordt genoemd. Beschouw een polair molecuul zoals waterstofchloride, HCl. In het HCl-molecuul draagt het meer elektronegatieve Cl-atoom de gedeeltelijke negatieve lading, terwijl het minder elektronegatieve H-atoom de gedeeltelijke positieve lading draagt. Een aantrekkingskracht tussen HCl-moleculen is het resultaat van de aantrekkingskracht tussen het positieve uiteinde van het ene HCl-molecuul en het negatieve uiteinde van een ander. Deze aantrekkingskracht wordt een dipool-dipoolaantrekkingskracht genoemd - de elektrostatische kracht tussen het gedeeltelijk positieve uiteinde van het ene polaire molecuul en het gedeeltelijk negatieve uiteinde van een ander, zoals geïllustreerd in figuur 7.2.8.
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Figuur 7.2.8: Deze afbeelding toont twee opstellingen van polaire moleculen, zoals HCl, die een aantrekkingskracht mogelijk maken tussen het gedeeltelijke negatieve uiteinde van het ene molecuul en het gedeeltelijk positieve uiteinde van een ander molecuul.
Het effect van een dipool-dipoolaantrekkingskracht wordt duidelijk wanneer we de eigenschappen van HCl-moleculen vergelijken met niet-polaire F2-moleculen. Zowel HCl als F2 bestaan uit hetzelfde aantal atomen en hebben ongeveer dezelfde molecuulmassa. Bij een temperatuur van 150 K zouden moleculen van beide stoffen dezelfde gemiddelde KE hebben. De dipool-dipoolaantrekkingskrachten tussen HCl-moleculen zijn echter voldoende om ze "aan elkaar te laten plakken" om een vloeistof te vormen, terwijl de relatief zwakkere dispersiekrachten tussen niet-polaire F2-moleculen dat niet zijn, en dus is deze stof gasvormig bij deze temperatuur. Het hogere normale kookpunt van HCl (188 K) vergeleken met F2 (85 K) is een weerspiegeling van de grotere sterkte van dipool-dipoolaantrekkingskracht tussen HCl-moleculen, vergeleken met de
       attracties tussen niet-polaire F2
Moleculen. We gebruiken vaak waarden zoals kook- of vriespunten, of enthalpieën van

verdamping of fusie, als indicatoren van de relatieve sterkte van IMF's van aantrekkingskracht aanwezig in verschillende stoffen.
Waterstof Brugkrachten
Nitrosylfluoride (ONF, molecuulmassa 49 amu) is een gas bij kamertemperatuur. Water (H2O, molecuulmassa 18 amu) is een vloeistof, ook al heeft het een lagere molecuulmassa. Het is duidelijk dat we dit verschil tussen de twee verbindingen niet kunnen toeschrijven aan dispersiekrachten. Beide moleculen hebben ongeveer dezelfde vorm en ONF is het zwaardere en grotere molecuul. Er wordt daarom verwacht dat het meer significante dispersiekrachten zal ervaren. Bovendien kunnen we dit verschil in kookpunten niet toeschrijven aan verschillen in de dipoolmomenten van de moleculen. Beide moleculen zijn polair en vertonen vergelijkbare dipoolmomenten. Het grote verschil tussen de kookpunten is te wijten aan een bijzonder sterke dipool-dipoolaantrekkingskracht die kan optreden wanneer een molecuul een waterstofatoom bevat dat is gebonden aan een fluor-, zuurstof- of stikstofatoom (de drie meest elektronegatieve elementen). Het zeer grote verschil in elektronegativiteit tussen het H-atoom (2.1) en het atoom waaraan het is gebonden (4.0 voor een F-atoom, 3.5 voor een O-atoom of 3.0 voor een N-atoom), gecombineerd met de zeer kleine grootte van een H-atoom en de relatief kleine afmetingen van F-, O- of N-atomen,  leidt tot sterk geconcentreerde gedeeltelijke ladingen met deze atomen. Moleculen met F-H-, O-H- of N-H-groepen worden zeer sterk aangetrokken door vergelijkbare delen in nabijgelegen moleculen, een bijzonder sterk type dipool-dipoolaantrekkingskracht die waterstofbruggen wordt genoemd. Voorbeelden van waterstofbruggen zijn HF⋯HF, H2O⋯HOH en H3N⋯HNH2, waarbij de waterstofbruggen worden aangeduid met punten. Figuur 7.2.9 illustreert de waterstofbinding tussen watermoleculen.
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Figuur 7.2.9: Watermoleculen nemen deel aan meerdere waterstofbindingsinteracties met nabijgelegen watermoleculen.
Ondanks het gebruik van het woord 'binding', moet u er rekening mee houden dat waterstofbruggen intermoleculaire aantrekkingskrachten zijn, geen intramoleculaire aantrekkingskrachten (covalente bindingen). Waterstofbruggen zijn veel zwakker dan covalente bindingen, slechts ongeveer 5 tot 10% zo sterk, maar zijn over het algemeen veel sterker dan andere dipool-dipoolattracties en dispersiekrachten.
Waterstofbruggen hebben een uitgesproken effect op de eigenschappen van gecondenseerde fasen (vloeistoffen en vaste stoffen). Beschouw bijvoorbeeld de trends in kookpunten voor de binaire hydriden van groep 15 (NH3, PH3, AsH3 en SbH3), groep 16 hydriden (H2O, H2S, H2Se en H2Te) en groep 17 hydriden (HF, HCl, HBr en HI). De kookpunten van de zwaarste drie hydriden voor elke groep zijn uitgezet in figuur 7.2.10. Naarmate we verder komen in een van deze groepen, nemen de polariteiten van de moleculen iets af, terwijl de grootte van de moleculen aanzienlijk toeneemt. Het effect van steeds sterkere dispersiekrachten overheerst dat van steeds zwakkere dipool-dipoolaantrekkingen, en er wordt waargenomen dat de kookpunten gestaag toenemen.


[image: ]
Figuur 7.2.10: Voor de hydriden van de groepen 15, 16 en 17 nemen de kookpunten voor elke klasse van verbindingen toe met toenemende molecuulmassa voor elementen in perioden 3, 4 en 5.
Als we deze trend gebruiken om de kookpunten voor de lichtste hydride voor elke groep te voorspellen, zouden we verwachten dat NH3 ongeveer -120 °C kookt H2O aan de kook bij ongeveer −80 °C en HF aan de kook bij ongeveer −110 °C.  Wanneer we echter de kookpunten voor deze verbindingen meten, zien we dat ze dramatisch hoger zijn dan de trends zouden voorspellen, zoals weergegeven in figuur 7.2.11. Het schrille contrast tussen onze naïeve voorspellingen en de realiteit levert overtuigend bewijs voor de sterkte van waterstofbruggen.
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Figuur 7.2.11: In vergelijking met periode 3-5 vertonen de binaire hydriden van periode 2 elementen in de groepen 17, 16 en 15 (respectievelijk F, O en N) abnormaal hoge kookpunten als gevolg van waterstofbruggen.
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