KEMILEKTI‘NER

KEMI 1: SAMMANFATTNING BLOCK 2

DET VIKTIGASTE FRAN DEL 1:

Indelning av kemiska bindningar Det finns 2 huvudtyper av kovalenta bindningar

Bindningar mellan jonerna i en jonférening (salt)
Metallbindning Bindningar mellan metallatomerna i en metall

Kovalenta bindningar Bindningar mellan atomerna i en molekyl

Jonbindning
Lika atomer (exakt samma

elektronegativitet)

Delar lika (eller néstan lika) pa
elektronerna

Opoléra kovalenta
bindningar

Olika atomer men med
likvérdig elektronegativitet
(under 0,5)

Kemiska
bindningar

Olika atomer och med tydlig
skillnad i elektronegativitet
(minst 0,5)

Kovalenta bindningar

Poléra kovalenta bindningar AR e

(elektronparbindningar)

(en atom drar &t sig mer)

Bindningar mellan olika molekyler

Intermolekylara bindningar P 8
(eller krafter) Bindningar mellan joner och molekyler

Elektronegativitet= En atoms formaga att attrahera och dra till sig valenselektroner.

Bindningar mellan olika delar i stora molekyler

Atomernas elektronegativitet avgor vem
som ar bast pa att attrahera elektroner

Elektronformel och strukturformel

v' Hog elektronegativitet innebir att atomen &r bra p3 att attrahera
som ingdr i bindningen mellan 2 atomer).

roner (t.ex. de

AN

Elektronformel: En elektronformel visar en atom eller molekyls struktur genom att alla valenselektroner
v’ Foljande faktorer avgér en atoms elektronegativitet: ritas ut.

= Atomens radie: Stor radie innebir att valenselektronerna inte kanner av atomkarnan i sarskilt hog grad. PO .H.

Liten radie= hog elektronegativitet. | | H‘Q'H H:
. it innanfér Det &r denna laddning som valenselektronerna kédnner av. Om H

nettoladdningen r hog (mycket positiv) kommer valenselektronerna attraheras kraftigt. Kallas dven for

effektiv kdrnladdning.

<

Nettoladdning: 7+ Strukturformel: En strukturformel visar en molekyls struktur genom att bindningselektronerna mellan

Radien &r lika stor o Nettladdning: 6+ 7 atomerna ritas ut. Det &r enbart bindningselektronerna som ritas ut (de andra &r "onédiga”) och dessa ritas
hos bada S > ut med streck for att tydliggéra hur atomerna binder med varandra (varje streck motsvarar 2 elektroner).
atomerna. 8’ o H

|
Nettoladdningen ]
skiljer sig at. Fluor har hégre cl-cl H (l: H

Fluoratomen har Syreatom elektronegativitet &n syre Fluoratom H
hégre nettoladdning.

Man kan aven rita elektronformler dar Metallbindningar
bindningarna ar streckade
1. Delokaliserade valenselektroner skapar ett In (eller | en bit metall ligger
metallatomerna s& pass néra varandra att deras ror sig i bitaler (
som éverlappar varandra. Metaller har ocks4 lag ivitet. Til ojliggor detta att
H valenselektronerna kan réra sig “fritt” i metallen mellan de olika metallatomerna. Man séger att elektronerna ar

delokaliserade (har ingen bestdmd plats). De fria valenselektronerna skapar da ett gemensamt elektronmoln
(eller elektronhav) i metallen.

W TR %08

v' Det viktiga nir det giller elektronformler &r att rita ut alla valenselektroner! Diremot &r det ‘ ‘ ’ ° ° °
inte lika viktigt om bindningselektronerna ritas ut som enskilda prickar eller hela streck. ° Q ‘ ° ‘ L“ °

Metallbindningar Metallbindningens styrka

v Metallbindningens styrka paverkas bl.a. av:

2. Det gemensamma elektronmolnet fungerar som ett ”lim”: Metallatomerna kan lite férenklat ses som positivt «  Antalet i - Desto fler varje avger till det
laddade partiklar/joner (eftersom valenselektronerna har lossnat och rér sig fritt i metallen) och dessa attraheras elektronmolnet desto starkare blir attraktionen mellan “metalljonerna” och elektronmolnet (starkare "lim”).
av det gemensamma elektronmolnet. Elektronerna i det gemensamma elektronmolnet fungerar darmed som ett
”lim” som haller ihop hela metallen.

= Antalet elektronskal: Metallatomer med firre elektronskal (ger hogre elektronegativitet) ger upphov till

starkare indni ft det kortare andet gor att i mellan naidet
OBS: Metallatomerna har inte férlorat elektronerna helt, utan dessa finns fortfarande kvar i sjilva metallen (men gemensamltna elektronr‘r|olr|ft ?C’: j’e positiva atomkérnorna i mftall;oner:\a) Jbljr mlndre.“
de byter plats hela tiden). Dérfor skriver man Na och inte Na* om vi t.ex. har en metallbit av natrium. “Riktiga” *  Nettoladdningen/effektiva kr '- med stérre (ger hogre
i forst nir elektroner forsvi andigt fran metallen till ett annat mne, ett elektronegativitet) ger upphov till starkare metallbindning eftersom dessa har en stérre formaga att attrahera
elektronunderskott uppstér i metallen, och metalljoner dirmed lossnar frdn metallen. naidet
VC 4| | Exempel: Magnesium har hagre
elektronsk: LEIe | smiltpunkt an natrium, eftersom varje
- . magnesiumatom avger dubbelt s manga
Natrium 1 3 +1 98°C elektroner till det gemensamma
. o elektronmolnet, jamfért med natrium.
Litilum 1 2 + 181°C Magnesium har dven en hogre
Magnesium 2 3 +2 650°C nettoladdning och en négot mindre radie.
Allt detta skapar en storre attraktionskraft
Beryllium 2 2 +2 1287°C mellan de positiva “metalljonerna” och
det




KEMILEKTINER
KEMI 1: SAMMANFATTNING BLOCK 2

DET VIKTIGASTE FRAN DEL 2:

6ve rSi kt 6ve r Har foljande egenskaper:

eH6g smaltpunkt.

jo nf6 re n i n ga r nﬁ??:,::,:ém Vfiytande och Har kristallstruktur:

eManga &r losliga i vatten. *Ett “odndligt” stort antal
joner som binder till
Ar uppbyggda av joner: varandra i ett
tredimensionellt monster
ePositivt laddade joner (har avgivit som hela tiden upprepas.

elektroner), kallas for katjoner.
eNegativt laddade joner (har . A
upptagit elektroner), kallas fér Jonforenlngar
o . (salter)
eJonerna kan vara atomjoner eller
sammansatta joner. Kan bildas/framstillas
genom:

eMetall reagerar med
ickemetall.

*Metall reagerar med syra.

Har jonbindning: *Syra reagerar med bas.
eUtfallningsreaktion.

Kemisk beteckning/formel:

ePositiva jonen skrivs forst.

eAntalet positiva och negativa eElektrostatisk attraktion mellan

joner ska balanseras s att oliklac'!dade joner.(positivt resp.

nettoladdningen i saltet blir 0. negativt laddade joner).

T.ex. MgCl, och NaCl. eJonbindningen verkari alla
riktningar.

Kemisk beteckning pa olika salter

v"  Exempel: Hur skriver man natriumklorid?
1. Natriumklorid bestar av jonerna: Na* och CI-

2. Antalet positiva och negativa laddningar ska vara lika i en jonférening. | det har fallet ska alltsa
forhallandet mellan antalet Na* och Cl- vara 1:1.

3. Man skulle kunna skriva sa har: Na*Cl-
4. Oftast skriver man dock sa har: NaCl

v" Exempel: Hur skriver man magnesiumklorid?
1. Magnesiumklorid bestdr av magnesiumjoner (Mg?*) och kloridjoner (CI).
2. Férhéallandet mellan Mg2* och CI- ska darfér vara 1:2 fér att nettoladdningen i jonféreningen ska bli 0.
3. Oftast skriver man sa har: MgCl,

Du ska kunna beskriva hur man identifierar okdnda amnen med enkla metoder:

Identifiera okdnda jonféreningar:

Steg 1: Lagtest for att bestdimma den positiva jonen (jonféreningens fornamn).

Steg 2a: Fallningstester med silvernitrat och bariumklorid samt syratestet for att bestdmma den
negativa jonen (jonféreningens efternamn).

Steg 2b: Fallningstest med NaOH for att testa om den positiva jonen ar koppar- eller jarnjon
(jonféreningens fornamn).

Identifiera okdnda molekylféreningar:
Testa kokpunkt, densitet och |6slighet.




KEMILEKTINER
KEMI 1: SAMMANFATTNING BLOCK 2

DET VIKTIGASTE FRAN DEL 3:

Du ska kunna rita elektronformeln och sedan avgéra om en molekyl dr en dipol eller inte:

Kriterium 1: Innehaller molekylen olika atomer (olika elektronegativitet sa att olika laddningar

uppkommer)?

Kriterium 2: Ar molekylen osymmetrisk (sa att en ojamn laddningsférdelning uppkommer, centrum
for den positiva och negativa laddningen ska inte vara pa samma plats i molekylen)?

Exempel:
Molekyl: :Clt (I:I
:(;‘,:I—C—(:::I: |
:Cl: Cl
Uppfyller kriterium 17?: Ja Ja
Uppfyller kriterium 27?: Nej Ja
Dipol?: Nej Ja

Du ska kunna de olika intermolekylara bindningarna:

H—C—CI

H—iﬁ—H
H
Ja
Ja
Ja

Vatebindningar

= Vétebindningen kan liknas vid .
en extra stark dipol-
dipolbindning.

= Amnen som uppfyller Hydro-
FON-regeln kan skapa
vatebindningar mellan sina
molekyler. .

= Hydro-FON-regeln: H binder
till antingen F, O eller N.

=  Hydro-FON-regeln maste
vara uppfylld mellan .
molekylerna och i den
molekyl som bidrar med
vatet.

= Vatebindningen ar en stark
intermolekylar bindning och
ger ofta hoga kokpunkter och .
hog l6slighet i vatten.

= Exempel pa @mnen som kan
skapa vatebindningar:
C,Hs0H, H,0, NH3.

Dipol-dipolbindningar

Bindningar mellan
molekyler som &r dipoler.
Den positiva dnden pa den
ena molekylen binder till
den negativa dnden pa den
andra molekylen etc.
Dipol: Molekyler med en
partiellt positivt laddad
sida/ande och en partiellt
negativt laddad sida/dnde.
For att ett dmne ska vara
en dipol kravs det att
amnets molekyler
innehaller olika atomer och
har en osymmetrisk
struktur.

Exempel pa dmnen som ej
kan skapa vatebindningar
men som kan skapa vanliga
dipol-dipolbindningar: HCl,
CH,Cl,, CO.

van der Waalsbindningar

Tillfalliga och svaga dipol-
dipolbindningar.

En molekyl kan tillfalligt bli en
dipol eftersom de slumpvisa
elektronrorelserna i
molekylen kan gora att den
ena delen av molekylen far
ett elektrondverskott.

Varje enskild van der
Waalsbindning ar svag men
stora och avlanga molekyler
kan skapa manga van der
Waalsbindningar vilket
innebdr att den totala styrkan
blir hog.

Alla @mnen kan skapa van der
Waalsbindningar.

Exempel pa @mnen som
enbart kan skapa van der
Waalsbindningar: Clz, N2, Ha,
03, CHa, C3He.

Ha+ Hes
\O H O/
| —

/5 o+ 8-
H
5+

&+ 85— &+ 8-

H—Cl-----H—Cl

I-0O-I
I-0O-I

I-0O-I

I-0O-IT
I-0O-I
|
[sp]
|
(TJ
I-0O-I
|
I

I-0O-I
&
I-(l)-I
&

o
I-(lJ-I
-




