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Indelning av kemiska bindningar

Bindningar mellan jonerna i en jonforening (salt)

Jonbindning

Metallbindning Bindningar mellan metallatomerna i en metall

Kemiska

bindningar Kovalenta bindningar Bindningar mellan atomerna i en molekyl

Bindningar mellan olika molekyler

Intermolekyladra bindningar Bindningar mellan joner och molekyler

Bindningar mellan olika delar i stora molekyler




Olika typer av intermolekylara bindningar

Jonbindning

Kemiska bindningar Metallbindning

Vatebindning
Kovalenta bindningar

Dipol-dipolbindning

Intermolekylara bindningar

van der Waalsbindning
(London dispersionskrafter)

Jon-dipolbindning




Kovalent bindning (elektronparbindning)

v Kovalent bindning: En kovalent bindning innebér att 2 atomer delar pa valenselektroner. Atomerna halls
ihop med varandra eftersom det uppstar en attraktion mellan de bada atomkarnornas positiva laddning

och de delade valenselektronerna negativa laddning.

v Energin sdnks: Nar kovalenta bindningar uppstar sanks energin hos de elektroner som ingar i bindningen
(och darmed atomerna som helhet) eftersom elektronerna nu “halls fast” av 2 atomkarnor och darmed av
fler protoner. Den energi som elektronerna hade avges i form av varme till omgivningen.

v Far adelgasstruktur: Nar atomer slar sig samman (2 eller fler) och skapar kovalenta bindningar mellan
varandra leder det i de flesta fall till att atomerna far ddelgasstruktur. Drivkraften ar dock i forsta hand att

sanka den totala energin hos atomerna.
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En attraktion uppstar mellan
de positivt laddade
atomkarnorna och de negativt
laddade elektronerna som
finns mellan atomkarnorna.




Drivkraften bakom kemisk bindning ar att
atomerna far lagre energi

v Reaktiva/energirika atomer i ett amne har valenselektroner som ar energirika. Energirika valenselektroner
har mycket energi p.g.a. att de har stor férmaga till rérelse. Dessa elektroner kan darfor lattare reagera med
andra atomer i andra amnen. Nar kemiska bindningar uppkommer sanks energin hos elektronerna eftersom
elektronerna halls pa plats av fler atomkarnor (samtidigt som energi frigors till omgivningen) och/eller
forskjuts mot “starkare” atomkarnor, vilket gor atomerna mindre energirika/reaktiva och darmed stabilare.

Reaktiva/energirika atomer

Q Energi frigors

> Stabila/energifattiga atomer
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Vatemolekylen ar mycket stabilare an
enskilda vateatomer

v En enskild vateatom ar mycket reaktiv eftersom dess valenselektron &r mycket energirik (stor férmaga
till rorelse). Valenselektronen ar mycket energirik eftersom det enbart ar 1 atomkarna med enbart 1
proton som haller fast och kan attrahera den (nettoladdningen hos vate ar +1 vilket ger lag
elektronegativitet). Valenselektronen har alltsa stor rorelsefrihet.

v' Nar 2 vateatomer binder till varandra med kovalent bindning kommer deras valenselektroner hamna
mellan de bada atomkarnorna och bada atomerna far adelgasstruktur. Elektronerna far nu mycket lagre
energi (energi avges till omgivningen i form av varme) eftersom de halls pa plats av 2 atomkarnor och av
totalt 2 protoner. Vatgasmolekylen ar darfér mycket stabilare an enskilda vateatomer.

Elektroner med

d» Elektron med lagre energi
hog energi RS

Viteatom (H) Vatemolekyl (H,)




Manga atomer uppnar lagre energi genom
att fa adelgasstruktur (oktettregeln)

v Adelgasstruktur hos atomer innebir att atomerna har 8 valenselektroner i sitt yttersta skal (férutom véte
och helium som maximalt kan ha 2). Ett satt att fa detta ar att 2 eller fler atomer slar sig samman till en
molekyl och delar pa valenselektroner (kovalenta bindningar) sa att alla ingdende atomer far 8
valenselektroner.

v Adelgasstruktur innebir att atomerna far ligre energi eftersom valenselektronerna halls pa plats av fler
atomkarnor och av totalt fler protoner.

v Fler @n 8 valenselektroner vill de flesta atomer inte ha (dven om vissa atomer egentligen har plats for fler)
eftersom de extra valenselektronerna da maste placeras i s.k. underskal (d- och f-orbitaler) dar de far
alldeles for hog energi (instabilt tillstand). H

| Strukturformeln visar att alla ingdende
H—-—C—H atomer har fatt ddelgasstruktur genom
| att dela pa valenselektroner.
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Atomer kan aven fa adelgasstruktur och
lagre energi genom att omvandlas till joner

v' Metallatomer far adelgasstruktur genom att avge sina valenselektroner till andra &mnen. De omvandlas

da till positivt laddade joner.

Na ‘ Na* + e

Natrium avger sin valenselektron, far
adelgasstruktur och blir en positivt laddad jon.

V' Atomer fran ickemetallerna far ddelgasstruktur genom att uppta valenselektroner fran andra &mnen. De

omvandlas da till negativt laddade joner.

F + e wsw F

Fluor upptar en valenselektron, far
adelgasstruktur och blir en negativt laddad jon.

v Positivt laddade joner och negativt laddade joner attraheras av varandras laddningar och kommer darfor
skapa starka jonbindningar till varandra. Nar detta sker frigors varme till omgivningen samtidigt som

atomerna/jonerna far lagre energi:

Nat + F ) Na*F- + Energi

Na+ och F- bildar tillsammans saltet natriumfluorid NaF.
Obs. Det ar inte enbart 1 Na* och 1 F som ingar i saltet utan
ett stort antal som binder till varandra i en kristallstruktur.




Jonforeningar (salter) ar uppbyggda av ett
stort antal joner

v Jonféreningar (salter): Bestar av ett “odndligt” antal positiva och negativa joner som binder till varandra i
ett tredimensionellt moénster som hela tiden upprepas (kristallstruktur).

v Joner: Atomer som har tagit upp eller avgivit valenselektroner och darmed blivit negativt laddade joner

(anjoner) eller positivt laddade joner (katjoner). Det finns dven sammansatta joner som bestar av flera
atomer.

v Katjoner och anjoner: Katjoner ar positivt laddade joner medan anjoner ar negativt laddade joner. Katjoner
och anjoner attraheras av varandras laddningar och det uppstar dairmed jonbindningar mellan jonerna.




Jonbindning ar en elektrostatisk attraktion

Positiva joner (katjoner) attraheras av negativa joner (anjoner) och negativa joner attraheras av positiva joner. Detta sker
i alla riktningar Positiva joner dr positiva p.g.a. ett elektronunderskott (har avgivit en eller flera elektroner). Negativa
joner dr negativa p.g.a. ett elektronéverskott (har upptagit en eller flera elektroner).




Metaller och metallbindning

”

vl en bit metall har metallatomerna givit bort sina valenselektroner till ett gemensamt "elektronmoln
eller "elektronsjo” (valj sjalv!). Metaller har 1ag elektronegativitet och avger darfor latt sina
valenselektroner. Metallatomerna blir da positivt laddade joner (katjoner) och binder darfor starkt till
det negativt laddade elektronmolnet. Elektronerna i det gemensamma elektronmolnet fungerar som
ett “klister” som haller ihop hela metallen.




Metallkristaller ar hallfasta och formbara

v' Metallkristaller kan utsattas for yttre paverkan utan att metallkristallen gar sonder. | metallkristallen
uppstar namligen ingen repellering mellan de positiva metalljonerna nar lagren av metalljoner forskjuts
eftersom det finns en massa fria elektroner mellan metalljonerna som forhindrar att det uppstar.
Elektronernas negativa laddning gora att metalljonerna inte kanner av varandras positiva laddningar.

v' Metallernas egenskaper:
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=  Hallfasta och formbara

= |eder strom

= Metallglans




Mellan molekyler forekommer intermolekylara
bindningar

De bindningar som finns mellan molekyler kallas for intermolekylara
bindningar (i det har fallet en dipol-dipolbindning)

De bindningar som finns mellan atomerna i molekyler ar kovalenta
bindningar (i det har fallet polar kovalent).




Det finns olika intermolekylara bindningar

Starkast bindning

Svagast bindning

Jon-dipolbindning

CeoD—GD

Vatebindning

Dipol-dipolbindning
@D — @D

van der Waalsbindning
(London dispersionskrafter)

Comor o)

Intermolekylara bindningar
uppkommer p.g.a. att molekylerna
har positiva och negativa laddningar.
Den positiva laddningen pa den ena
molekylen attraheras av den negativa
laddningen pa den andra molekylen
och tvartom. Detta far molekylerna
att binda till varandra.

Om vi jamfor molekyler med ungefar
samma storlek sa kan styrkan av de
intermolekylara bindningarna
rangordnas enligt modellen till
vanster. Det finns dock undantag fran
denna rangordning. T.ex. ar vissa
vatebindningar starkare an vissa jon-
dipolbindningar.




Varfor binder molekyler till varandra?

v" Alla molekyler har elektriska laddningar: Alla molekyler har positiva och negativa laddningar, dven om
det hos vissa molekyler enbart ar svaga och tillfdlliga laddningar som uppstar.

v En positiv laddning pa en molekyl attraheras av en negativ laddning pa en annan molekyl (och
tvartom). Det skapas da en intermolekylar bindning (eller kraft) mellan molekylerna vilket i de flesta fall
ger energifattigare och stabilare molekyler.

Olika molekyler som attraheras av

- <> - varandras laddningar
Samma typ av molekyler som “
attraheras av varandras laddningar




Energi behovs for att bryta bindningar medan
~energi frigors nar bindningar bildas

Energi

Nar bindningar skapas avges
varmeenergi till omgivningen

-
® e
2H, + 0, e o
Sa
Reaktanter
(hog energi)

Det kravs energi for att bryta
de gamla bindningarna

2H,0

o <

Produkter (lag energi)

>

v Om vivill bryta bindningar mellan atomer eller molekyler maste vi tillféra energi. Nar bindningar mellan
atomer eller mellan molekyler skapas da frigors istallet energi till omgivningen. Det leder till att atomerna
och molekylerna far lagre energi och att de darmed blir stabilare (inte lika reaktiva).




Med hjalp av energitillforsel kan vi fa ett amne
att byta aggregationsform

@
Temperatur O
P o ®
Gas varms ® ® (]
@ o o

Vitska kokar Gas: Inga bindningar mellan

Kok- _| molekylerna. Langt avstand
punkt ) ) mellan molekylerna.
Vatska varms
eo° “
Fast dmne smaélter . :‘ [ 4 :
Smilt- @ @  vitska: Bindningar existerar mellan

v . . molekylerna men molekylerna ror pa sig och
Fast amne: Bindningar mellan Y y Pa SIg

m molekylerna. Molekylerna sitter i en byter hela tiden “bindningspartner”
bestamd position.

punkt

Tid




Skilj mellan kemisk reaktion och fysikalisk
process

v Kemisk reaktion: Bindningarna mellan atomerna i en molekyl bryts och nya bindningar skapas.
Exempel:

H,+ O, mp 2H,0

v" Fysikalisk process: Bindningarna/krafterna mellan molekyler bryts (intermolekyldra bindningar)
vilket forandrar aggregationstillstandet. Exempel: Sné smalter eller ett amne kokar.

2H,0 (s) wp 2H,O ()




Styrkan av olika bindningar

Typ av bindning: Forklaring Energi for att bryta
bindningen (kj/mol):

Jonbindningar Positiva och negativa joner binder Na* CI- 400-4000
till varandra

Kovalenta bindningar Atomer (ickemetaller) binder till H-H 150-1100
varandra

Metallbindningar Metallatomer binder till varandra  Fe -- Fe 75-1000

Jon-dipolbindning Jon binder till en dipol H,0 -- Na* 40-600

Vatebindning H binder till FO,N H,0 -- H,0 10-40

Dipol-dipolbindning Temporara dipoler HCI -- HCI 5-25

van der Waalsbindning Tillfalliga dipoler (temporara, CH,--CH, 0,05-40

(London dispersionskrafter) inducerade)




Se garna fler filmer av Niklas Dahrén:

http://www.youtube.com/Kemilektioner
http://www.youtube.com/Medicinlektioner
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