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Indelning av kemiska bindningar

Bindningar mellan jonerna i en jonférening (salt)

Jonbindning

Metallbindning Bindningar mellan metallatomerna i en metall

Kemiska

bindningar Kovalenta bindningar

(intramolekylira) Bindningar mellan atomerna i en molekyl

Bindningar mellan olika molekyler

Intermolekylara bindningar Bindningar mellan joner och molekyler

Bindningar mellan olika delar i stora molekyler




Kovalent bindning (elektronparbindning)

v" Kovalent bindning: En kovalent bindning innebar 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 ddelgasstruktur: Nar atomer slar sig samman (2 eller fler) och skapar kovalenta bindningar mellan
varandra leder det i de flesta fall till att atomerna far adelgasstruktur. Drivkraften ar dock i forsta hand att
sanka den totala energin hos atomerna och z'a'delgasstruktur ar en metod for att lyckas gora det.

/ \ En attraktion uppstar mellan

l ° e de positivt laddade

:.C! . .C /\ atomkarnorna och de negativt

laddade elektronerna som
finns mellan atomkarnorna.




Kovalent bindning mellan 2 vateatomer
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Bildkalla: By Jacek FH - Own work, CC BY-SA 3.0, https://commons.wikimedia.org/w/index.php?curid=2781099




Kovalent bindning mellan 2 fluoratomer
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Bildkalla: Av Jacek FH - Eget arbete, CC BY-SA 3.0, https://commons.wikimedia.org/w/index.php?curid=2781102




Kovalenta bindningar i metan

v" Kol har 4 valenselektroner och kan
darmed skapa 4 kovalenta bindningar till 4
olika vateatomer. Detta leder till att alla

ingaende atomer far adelgasstruktur.

® Electron from hydrogen
® Electron from carbon

Bildkélla: By DynaBlast - Created with Inkscape, CC BY-SA 2.5, https://commons.wikimedia.org/w/index.php?curid=995735




Det finns 2 huvudtyper av kovalenta bindningar

Jonbindning

Metallbindning

Opolara kovalenta bindningar
(kovalenta bindningar)

Kemiska
bindningar / Polira kovalenta bindningar
Kovalenta bindningar

(intramolekylara)

Vatebindning

Dipol-dipolbindning

Intermolekyldra bindningar Van der Waalsbindning
(London dispersionskrafter)

Jon-dipolbindning
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Opolar kovalent bindning

| en opolar kovalent bindning ar de bada atomerna lika bra (eller nastan lika bra) pa att attrahera de
gemensamma bindningselektronerna p.g.a. samma (eller ndstan samma) elektronegativitet och darfor delar
atomerna lika (eller nastan lika) pa elektronerna. Elektronerna kommer darmed att befinna sig ungefar mitt
emellan de bada atomerna och vi far ingen tydlig elektronforskjutning (laddningsforskjutning).

Opolara kovalenta bindningar kallas ofta bara for “kovalent bindning”.

Ren kovalent bindning: En bindning mellan 2 likadana atomer (t.ex. 2 kloratomer) kallas ibland for “ren
kovalent bindning” eftersom atomerna har samma elektronegativitet och darfor delar exakt lika pa

elektronerna.
Ren kovalent bindning
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De bada kloratomerna har
samma elektronegativitet
och kommer darfor dela
exakt lika pa de bada
valenselektronerna som
ingar i bindningen.




Polar kovalent bindning

v" 1 en polar kovalent bindning dr de bada atomerna olika bra pa att attrahera de gemensamma
bindningselektronerna p.g.a. en tydlig skillnad i elektronegativitet mellan atomerna.

v' De gemensamma bindningselektronerna kommer vara férskjutna mot den atom som har hogst
elektronegativitet. Det uppstar alltsa en laddningsforskjutning dar den atom som ar mest elektronegativ
kommer bli lite negativt laddad (partiell negativ laddning) medan den andra atomen blir lite positivt laddad
(partiell positiv laddning).

v" Namnet ”polar” syftar pa att det uppkommer 2 olika poler; en positivt laddad pol och en negativt laddad pol.

Polar kovalent bindning

De bada atomerna har en tydlig
/ \ skillnad i i elektronegativitet.
e o S_ Kloratomen ar betydligt mer
elektronegativ jamfort med
H CI \ / vateatomen och kommer darfér

dra at sig elektronerna mer.




Hur vet man att det ar en polar kovalent bindning
istallet for en opolar kovalent bindning?

1. Det skavara 2 olika ickemetaller: Om det ska kunna uppsta en elektronférskjutning mot nagon av

atomerna i bindningen sa maste det vara 2 olika atomer och bada maste vara ickemetaller. Om det ar en
metall + en ickemetall sa ar det istdllet en jonbindning.

2. Skillnaden i elektronegativitet ska vara minst 0,5: Om det ska uppsta en tydlig elektronforskjutning i
bindningen mellan de bada ickemetallerna sa racker det inte med att det ar 2 olika atomer utan

skillnaden mellan deras elektronegativitet ska ocksa vara tillrackligt stor. | regel galler att skillnaden i
elektronegativitet ska vara minst 0,5.




Olika bindningstyper

Bindningstyp: Forklaring: Skillnad i elektronegativitet
mellan atomerna:

Opolar kovalent bindning Delar lika eller nastan lika pa Under 0,5
(kovalent bindning): bindningselektronerna. C-H
Cl-Cl

Polar kovalent bindning: Delar olika pa Mellan 0,5 och 1,9 C-O0
bindningselektronerna, den ena H-ClI
atomen har dragit till sig O-H
elektronerna betydligt mer

Jonbindning: Delar inte alls, den ena atomen  Over 1,9 NaCl
(jonen) har lagt beslag pa MgF

elektronerna fullstandigt. Cao




Elektronegativitet och bindningstyp
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Opolar kovalent bindning Polar kovalent bindning | Jonbindning
0 0,5 1,9
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Ren kovalent bindning

v Dessa granser ar dock flytande och beror till viss del pa vilka @mnen det handlar om. | litteraturen
anges ocksa olika gransvarden sa dessa granser maste tas med en nypa ”salt”!




Olika bindningstyper

Typ av bindning: Opolar kovalent Polar kovalent bindning: Jonbindning:
bindning:

Amnesexempel: Syre (O,) Vateklorid (HCI) Natriumklorid (NacCl)
Molekyl Molekylférening Jonférening
Typ avamne: (ett bestamt antal atomer) (ett bestamt antal atomer) (oandligt antal joner)
Elektronegativitetsvarde: 0=3,4 0=34 H=2,1 Cl=3,0 Na=0,9 Cl=3,0
Skillnad i elektronegativitet: 0 0,9 2,1
6+ &

Laddningar: Na*Cl H-Cl 0-0




Bindningen mellan kol och vate raknas som en
opolar kovalent bindning

H

| Till vanster ser vi summaformeln
resp. strukturformeln for en
C H H C H metanmolekyl. | metanmolekylen
4 forekommer enbart kovalenta
I bindningar (opoladra kovalenta).

H

v Kol och vite ar valdigt lika varandra nar det galler formagan att attrahera gemensamma
bindningselektroner p.g.a. ndstan samma elektronegativitet (det skiljer 0,4). Darfor raknas bindningen

mellan dessa atomer oftast som en kovalent bindning (opolar kovalent bindning) trots att de ar olika
atomer.




Uppgift:

Avgor vilka bindningar som forekommer mellan atomerna

a) H-H b) N-H c) C-H

Svar:

a) Opolar kovalent bindning (kovalent bindning): 2 lika atomer innebar samma elektronegativitet.
Bada atomerna drar darmed lika mycket i de gemensamma bindningselektronerna.

b) Polar kovalent bindning: 2 olika atomer med en tydlig skillnad i elektronegativitet. Kvave har hogst
elektronegativitet och kommer darfor attrahera de gemensamma bindningselektronerna mest.

c) Opolér kovalent bindning (kovalent bindning): 2 olika atomer men skillnaden i elektronegativitet
mellan kol och vate ar sa pass liten att vi inte far nagon tydlig elektronforskjutning.




Pauling-skalan visar grundamnenas
elektronegativitet

— Atomradie minskar — Joniseringsenergi okar — Elektronegativitet okar —
Grupp 1 2 3 B 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16

Period

Fl Uup Lv

Bildkalla: http://sv.wikipedia.org/wiki/Elektronegativitet
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Atomernas elektronegativitet avgor vem
som ar bast pa att attrahera elektroner

v' Hog elektronegativitet innebar att atomen &r bra pa att attrahera valenselektroner.

v'  Foljande faktorer avgor en atoms elektronegativitet:

=  Atomens radie: Stor radie innebar att valenselektronerna inte kanner av atomkarnan i sarskilt hog grad.
Liten radie= hog elektronegativitet.

= Nettoladdningen innanfér valensskalet: Det dr denna laddning som valenselektronerna kdanner av. Om
nettoladdningen ar hog (mycket positiv) kommer valenselektronerna attraheras kraftigt. Kallas dven for
effektiv karnladdning.

Nettoladdning: 7+
/4

Nettoladdning: 6+
-

P
Fluor har hogre

Syreatom elektronegativitet an syre Fluoratom

Radien &r lika stor
hos bada
atomerna.

Nettoladdningen
skiljer sig at.
Fluoratomen har
hogre nettoladdning.




Vilken atom har hogst elektronegativitet?

1. Ta reda pa
nettoladdningen Nettoladdning: 1+

%

Litiumatom

Nettoladdning: 1+

4

</
@

2. Jamfor radien
(antalet skal)

Natriumatom

Svar: Bada har nettoladdningen 1+. Men litium har anda hogre elektronegativitet an natrium eftersom
natrium har fler skal och darmed en stérre radie.




Bindningar och elektronegativitet

Vattenmolekylen innehaller polara Metanmolekylen innehaller opolara
kovalenta bindningar p.g.a. den kovalenta bindningar p.g.a. den lilla
stora skillnaden i elektronegativitet skillnaden i elektronegativitet mellan
mellan vate och syre (1,4). kol och vate (0,4).

Klormolekylen innehaller opoléara
kovalenta bindningar p.g.a. samma
elektronegativitet mellan
kloratomerna.




Kovalenta bindningar ar mellan
ickemetaller (med nagra fa undantag)

Amne: | |Typ: ___|Bindning: ____

Magnesium, Mg Enbart metall Metall Metallbindning
Magnesiumklorid, MgCl, Metall + ickemetall Jonférening Jonbindning
Klor (klorgas), Cl, Enbart ickemetaller Molekyl Kovalent bindning

Vateklorid, HCI Enbart ickemetaller Molekyl Polar kovalent bindning




Dubbel- och trippelbindningar

H o H
C=C H—C=C—H

vl vissa molekyler maste de ingdende atomerna dela pa fler dn 2 elektroner for att alla ingdende
atomer ska fa adelgasstruktur och darmed sanka elektronernas energi sa mycket som majligt (maximalt
antal bindningar). Det kan da skapas dubbel- och trippelbindningar. | en dubbelbindning delar
atomerna pa totalt 4 elektroner och i en trippelbindning delar atomerna pa totalt 6 elektroner.




Uppgift:

Vilka bindningar forekommer i nedanstaende molekyl?

Opolara kovalenta bindningar F , Poldra kovalenta bindningar

H—C—C—O—H

Woh




Uppgift:

Avgor vilka bindningar som forekommer i foljande molekyler

H-H

Opolar kovalent enkelbindning

C=C

Opolar kovalent dubbelbindning

O-H

Polar kovalent enkelbindning

CH,

Opolara kovalenta enkelbindningar

N-H

Polar kovalent enkelbindning

C:=C

Opolar kovalent trippelbindning

H-F

Polar kovalent enkelbindning

H,0

Poldra kovalenta enkelbindningar

Polar kovalent dubbelbindning

C-H

Opolar kovalent enkelbindning

0=C=0

Polara kovalenta dubbelbindningar

C,H.OH
Opolara kovalenta enkelbindningar
mellan C och H och polara kovalenta

enkelbindningar mellan C och O och
mellan O och H




Elektronformler visar hur valenselektronerna
ar placerade i molekylen




Skillnaden mellan elektronformel och
strukturformel

Elektronformel: Alla valenselektroner ritas ut.

::C:I - CI H
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Strukturformel: Enbart bindningselektronerna ritas ut.

Cl-Cl H
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Hur gar du tillvaga nar du ska rita en
elektronformel?

Totala antalet valenselektroner: Ta reda pa det totala antalet valenselektroner som de olika
atomerna har tillsammans. Dessa skall sedan finnas med nar du ritar elektronformeln.

Dela antalet valenselektroner med 2: Dela antalet valenselektroner pa 2, da far du totala antalet
elektronpar som ska placeras ut. Elektronerna férekommer namligen 2 och 2 runt atomkarnorna.

Adelgasstruktur: Satt ut alla valenselektroner s3 att alla ingdende atomer far ddelgasstruktur (i de
flesta molekyler har alla ingdende atomer ddelgasstruktur).




Uppgift:

Rita elektronformeln for koldioxid, CO,

1. Ridkna totala antalet valenselektroner hos de ingaende atomerna/jonerna:

Kol=4 st
o 0O=6st
o 0O=6st
o Totalt: 16 st

2. Dela antalet valenselektroner med 2: 16/2= 8. 8 stycken elektronpar ska placeras ut runt atomkéarnorna.

3. Se till sa att alla ingaende atomer far adelgasstruktur:
o Placera ut de 8 elektronparen (16 valenselektronerna) sa att alla ingdende atomer far adelgasstruktur. Los
ev. problemet med dubbel- eller trippelbindningar.

. Kolatomer ar oftast belagnai
'O S C —_ O' mitten av molekylerna eftersom
A — \S. de har férmaga att skapa 4

bindningar med andra atomer.




Se garna fler filmer av Niklas Dahrén:

http://www.youtube.com/Kemilektioner
http://www.youtube.com/Medicinlektioner
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Elektronegativitet och bindningstyp

Skillnaden i elektronegativitet avgor bindningstypen: Om skillnaden i elektronegativitet ar O betraktas
bindningen som en ren kovalent bindning. Om den ar éver 0 men mindre an 0,5 betraktas bindningen som
dverviagande kovalent bindning (inte helt ren, det finns en liten elektronférskjutning). Ar skillnaden mellan
0,5 och upp till ca 1,9 betraktas bindningen som polar kovalent bindning. Om skillnaden ar ca 1,9 eller mer
betraktas bindningen som 6vervagande jonbindning. Ju hégre varde desto tydligare jonbindning blir det.
Dessa granser ar dock flytande och langt ifran exakta, exakt vart man satter de olika granserna skiljer sig
ocksa at i olika larobocker och i andra kallor. | jonféreningar ar nastan alltid skillnaden mer dn 1,9 mellan de
ingdende atomerna/jonerna (med nagra undantag) medan den oftast ar under 1,9 i molekylféreningar (med
nagra undantag).

C-C C-H
Cl-Cl
0 0,5 1,9
l
I | | >
'T‘ Overvigande kovalent bindning Polar kovalent bindning Overvagande jonbindning

Ren kovalent bindning




Skillnaden i elektronegativitet avgor

Jonférening med; jonbindning

Molekylférening med;
polar kovalent bindning

Molekylférening med;
ren kovalent bindning

Bildkalla: http://sv.wikipedia.org/wiki/Elektronegativitet
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