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Kemisk bindning

Inledning

Kemisk bindning innefattar de (elektriska) krafter som binder ihop atomer till storre struktu-
rer, och dr saledes nodvindig for existensen av i stort sett alla material pa jorden och andra
liknande himlakroppar i universum. I stort sett alla amnen kan aterfinnas i tre (frimst) aggre-
gationstillstand: i gasform, i flytande form och i fast form (beroende pa tryck och temperatur).
For vatten, exempelvis, kallas dessa tillstand for vattenanga, (flytande) vatten och is. Utan den
kemiska bindningen skulle all materia (som mest) forekomma som enatomiga gaser; mer
avancerade, gasformiga molekyler liksom alla sorters vitskor och fasta &mnen skulle vara
omdgjliga, abstrakta, konstruktioner.
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Kemisk bindning

Krafter pa laddningar

Eftersom kemiska bindningar ofta kan beskrivas som attraktioner mellan olikt laddade partik-
lar, dr det fordelaktigt att kinna till grundlidggande teori om de krafter som verkar pa elektriskt
laddade partiklar. Krafterna pa tva laddade partiklar verkar langs den rita linjen mellan partik-
larna. Krafterna pa tva partiklar med olika tecken pa laddningarna (positiva respektive negati-
va laddningar) verkar attraherande, medan krafterna pa tva partiklar med lika tecken pa ladd-
ningarna verkar repellerande. Krafterna &dr proportionella mot produkten av laddningarna och
omvint proportionella mot kvadraten pa avstandet mellan partiklarna, enligt Coulombs' lag
Foi 22

r

dér F ar kraften (oavsett riktning) som verkar pa varje partikel, Q; dr laddningen pa den ena
partikeln, Q> laddningen pa den andra partikeln och r dr avstandet mellan partiklarna. Propor-
tionalitetskonstanten k beror pa mediet som innehaller laddningarna. For vakuum giller

k =8,99x10° Nm*/C*.
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Detta medfor att den attraherande/repellerande kraften 6kar med storre laddningar och mins-
kar med storre avstand mellan laddningarna. Detta har, som vi kommer till senare, betydelse
for hur starka olika kemiska bindningar ir.

Grundlaggande (intramolekyléara) bindningstyper

En atom bestar av en positivt laddad kiirna med positiva protoner (p*) och neutrala neutroner
(no) samt rorliga och negativt laddade elektroner () i banor runt kdrnan. En atom ér alltid
totalt sett oladdad, varfor antalet protoner alltid &r lika med antalet elektroner. Elektronerna dr
uppdelade i skal (energinivaer); elektronerna i det yttersta skalet bendmns valenselektroner
(ve). Det yttersta skalet kan innehalla som mest atta valenselektroner (forutom betriaffande
atomerna vite och helium i den forsta perioden i periodiska systemet, vars enda och yttersta
skal endast kan innehalla tva elektroner). En atom som har ett fullt yttersta skal sdgs ha ddel-
gasstruktur och dr mycket stabil. Kemiska bindningar resulterar ofta i att atomer uppnar ddel-
gasstruktur.

Jonbindning

En metallatom, som endast har fa valenselektroner, kan uppna ddelgasstruktur genom att oxi-
deras (ge ifran sig elektroner), sa att antalet valenselektroner blir noll, och det yttersta skalet
blir skalet strax innanfor, som &r fullt. En icke-metallatom, som har manga valenselektroner,

! Efter fransmannen och fysikern Charles Coulomb (1736-1806).

4/21



Kemisk bindning

kan uppna ddelgasstruktur genom att reduceras (ta upp elektroner) sa att antalet valenselek-
troner blir atta (eller tva for vite). En metall och en icke-metall kan saledes reagera med var-
andra, didr metallen lamnar ifran sig sina valenselektroner och blir en positiv atomjon (katjon)
och icke-metallen tar upp elektronerna och blir en negativ atomjon (anjon), under forutsétt-
ning att metallen behover ge bort lika manga elektroner som icke-metallen behover ta upp.
Bada dessa joner uppnar da ddelgasstruktur. Om metallatomen behover ge bort ett antal elek-
troner som dr skilt fran antalet elektroner som icke-metallatomen behdver ta upp kan detta
kompenseras med att olika antal metallatomer och icke-metallatomer deltar 1 reaktionen. Ned-
an exempel med metallatomen natrium och icke-metallatomen klor.

Figur 1: Overst t.v. en natriumatom med elva
elektroner, varav en i det yttersta skalet. Om
atomen avger en elektron far den ett fullt yttersta
skal, se figuren t.h. Den blir da en positivt
laddad natriumjon. Nederst t.v. en kloratom med
17 elektroner, varav sju i det yttersta skalet. Om
atomen upptar en elektron far den ett fullt
yttersta skal, se figuren t.h. Den blir dé en
negativt laddad kloridjon. I verkligheten dr
avstandet mellan kidrnorna och elektronerna
mycket storre dn vad illustrationerna visar.

Pa grund av de bildade jonernas olika laddningar uppkommer en elektrostatisk attraktion mel-
lan dessa; de binds till varandra och bildar jonkristaller (salt). Detta édr jonbindning. Ett enkelt
exempel pa denna bindningstyp ir just reaktionen mellan natrium (1 ve’) och klor (7 ve’):

Na —— Na'+e~

Cl+te"—— CI”

Na"+Cl- — NaCl

Varje natriumatom ger ifran sig en elektron och varje kloratom tar upp en elektron. Séledes

uppnar bada partiklarna ddelgasstruktur. I praktiken forekommer klor emellertid enbart som
klorgas, Cl,, varfor den egentliga reaktionen blir:

2Na —> 2Na"+2e~

Cl+2e" —> 2CI°

2Na"+2Cl" — 2NaCl

I bada fallen bildas enviirt positiva natriumjoner (Na*) och enviirt negativa kloridjoner (CI").

Pa grund av den elektrostatiska attraktionen kommer dessa att bindas till varandra och bilda
saltet natriumklorid (NaCl; “koksalt”).
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Kemisk bindning

I jonkristaller binds de ingaende jonerna till varandra i ett odndligt tredimensionellt monster.
Ett stycke salt bestar saledes av en enda jonkristall, med endast en sorts bindningar. I fallet
med natriumklorid &r varje positiv natriumjon omgiven av sex negativa kloridjoner, och tvirt
om. Ett litet saltkorn kan innehalla omkring 10% joner i ett sadant kristallmonster.

Figur 2: En jonkristall av natriumklorid.
Varje natriumjon binder sex kloridjoner,
och tvirt om i ett odndligt tredimensionellt
monster.

Kristaller dr elektriskt neutrala, varfor antalet ingaende natriumjoner i exemplet ovan forhaller
sig till antalet ingaende kloridjoner som 1:1; ddrav formeln NaCl. Nir exempelvis aluminium
(3 ve’) och syre (6 ve’) bildar saltet aluminiumoxid kommer varje aluminiumatom att ge ifran
sig tre valenselektroner och varje syreatom att ta upp tva valenselektroner for att fa ddelgas-
struktur. For att antalet avgivna elektroner ska vara lika med antalet upptagna elektroner krivs
det ett forhallande 2:3 mellan antalet aluminiumatomer (senare aluminiumjoner) och antalet
syreatomer (senare oxidjoner), varfor saltets formel blir Al,Os. I formeln nedan tas dven hén-
syn till att syre forekommer som syrgas, O».

4Al — 4AP +12e”
30,+12e —> 60”
4A”*+60" ——> 2A1,0,

Enligt Coulombs lag ir den attraherande kraften storre for storre laddningar och mindre for
langre avstand mellan laddningarna. Saledes blir bindningsstyrkan hogst hos salter med joner
som har hoga laddningar; exempelvis dr bindningsstyrkan hos magnesiumoxid (av de tvavir-
da jonerna Mg>* och O%) storre #n hos natriumklorid som bestér av enviirda joner. Bindnings-
styrkan blir dven storre for joner med mindre radier 4n for joner med storre radier.

Salter dr sproda och svarbojliga. Detta beror pa bindningstypen. I saltkristaller sitter positiva
och negativa joner mot varandra p.g.a. den elektrostatiska attraktionen. Om en saltkristall bojs
kommer jonernas positioner att forskjutas sa att lika laddade joner kommer néra varandra,
vilket gor att kristallstrukturen bryts av partiklarnas repulsion.

COC0
0309
Welcoe

Kristallen bryts

6/21



Kemisk bindning

Manga mineral #r jonforeningar; bland annat Gotlands bergrund utgérs av den vanliga bergar-
ten kalksten, som dr uppbyggd av saltet kalciumkarbonat, CaCOs.

Kovalent bindning

Metaller och icke-metaller kan sdledes bindas genom att metallatomerna ger ifran sig elektro-
ner till icke-metallatomerna, sa att atomerna far ddelgasstruktur. Detta ger upphov till olika
laddade joner som via den elektrostatiska attraktionen binds till varandra och skapar saltkri-
staller.

Tva icke-metallatomer kan ocksa uppna ddelgasstruktur genom att de delar pa elektronpar.
Detta gor vidare att de negativa elektronerna aterfinns mellan de positiva atomkérnorna, var-
for den elektrostatiska attraktionen binder ihop atomerna. Detta kallas kovalent bindning
(elektronparbindning, molekylbindning). Resultatet blir molekyler som — till skillnad fran jon-
kristaller — i de flesta fall &r dndliga, d.v.s. att endast ett visst antal atomer ingar i de strukturer
som bildas. Ingen kovalent bindning uppstar mellan molekylerna. I brist pa en annan bind-
ningstyp mellan molekylerna skulle saledes alla molekylfoéreningar (sdsom vatten) vara i gas-
form. Detta dr emellertid inte sanningen, utan krafter (bindningar) verkar d@ven mellan mole-
kyler. Sadana, i regel svaga, intermolekyldra krafter kommer vi till senare.

Salters formler anger som namnt forhallandet mellan de ingaende jonerna i den odndliga kris-
tallstrukturen, exempelvis NaCl (1:1) och Al,O3 (2:3). Betrdffande de dndliga molekylerna,
ddremot, anger formlerna det totala antalet av de ingaende atomerna. Klorgas (Cl,) och syrgas
(O,), som namnts i tidigare exempel, dr exempel pa kovalenta molekylforeningar som séaledes
bestar av tva kloratomer respektive tva syreatomer.”

Ett enkelt exempel pa kovalent bindning &r vitgas. En vitgasmolekyl bestar av tva viteatomer
som vardera har en valenselektron. Genom att de delar pa ett elektronpar far bada atomerna
tva valenselektroner, d.v.s. ddelgasstruktur. Elektronerna binder sedan ihop de bada atomerna.

Figur 3: Tva viteatomer delar pa ett elektronpar, vilket ger atomerna ddelgasstruktur. Dessutom binder elektronerna, via den elektrostatiska
attraktionen, ihop atomerna till en vitgasmolekyl, H,.

Molekyler ritas ofta med atomernas beteckningar med streck mellan; varje streck represente-
rar da ett delat elektronpar. Vitgasmolekylen kan séaledes ritas:

H—H

En annan enkel molekyl dr vattenmolekylen H,O (systematiskt namn diviteoxid eller divéte-
monoxid), som bestar av tva viteatomer och en syreatom. Syreatomen delar ett elektronpar
med varje viteatom. Pa sa sitt far varje viteatom tva valenselektroner och syreatomen atta

? Molekylformler som endast anger forhallandena mellan antalen av de ingdende atomerna anvinds ocksi och
kallas empiriska formler. Ett exempel ir glukosmolekylen (en sockerart; ”druvsocker”) som har formeln

CeH 1,06 och den empiriska formeln CH,O. Den verkliga formeln for en molekyl dr produkten av den empiriska
formeln och ett naturligt tal (positivt heltal). For glukos giller C¢H,,06 = (CH,0),, dir n = 6.
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Kemisk bindning

valenselektroner; alla atomerna uppnar ddelgasstruktur. De valenselektroner som inte delas
(d.v.s. inte ingar i ndgon bindning) ritas ibland ut som punkter.

Vinkeln mellan de bada viteatomerna dr 104,5°.

I vissa molekyler delar atomer pa mer 4n ett elektronpar for att uppna ddelgasstruktur. Dessa
bindningar kallas dubbelbindningar (tva par delas) och trippelbindningar (tre par delas) i mot-
sats till vanliga enkelbindningar (ett par delas). Ett vanligt exempel pa molekyl med dubbel-
bindning dr syrgasmolekylen, O, som till omkring 21 % ingér i jordens atmosfér och som alla
djur andas in och anvinder till att via cellandningen omvandla kemisk energi i fodoamnen till
for organismen nyttig energi.

o o
O—4

Ett vanligt exempel pa molekyl med trippelbindning &r kvdvgasmolekylen, N», som upptar
omkring 78 % av jordatmosfiren och som innehaller det, for livet pa jorden, centrala amnet
kvave. Kvivefixerande bakterier och nitrifikationsbakterier omvandlar kvdvgasen i1 atmosfi-
ren till andra kviveforeningar (NH4", NO,', NO3) som anvinds i organismer till bland annat
proteiner och DNA (deoxiribonukleinsyra).

SN=N$¢

Kovalenta bindningar blir starkare ju hogre elektrontitheten dr mellan de bundna atomerna.
Eftersom mindre atomer ger elektronbanorna kortare omkrets okar elektrontitheten, varfor
mindre atomer ger starkare kovalenta bindningar. Aven dubbel- och trippelbindningar 6kar
elektrontitheten mellan de ingaende atomerna, varfor dven sadana bindningar 6kar bindnings-
styrkan.

Ren respektive polar kovalent bindning

Kovalenta bindningar dir de ingaende atomerna delar jamnt pa ("drar” lika mycket i) bind-
ningselektronerna kallas for rena kovalenta bindningar. Exempel pa rena kovalenta bindningar
ar givetvis molekyler som bestar av endast ett och samma grunddmne, sasom vitgas (Hy),
syrgas (O,), kvidvgas (N) och klorgas (Cl,).

Grunddmnens (atomers) formaga att upptaga elektroner och bilda negativa joner anges av
deras elektronegativitet. Icke-metaller, som har manga valenselektroner och enklast far ddel-
gasstruktur genom att just ta upp elektroner har generellt sett hog elektronegativitet. Elektro-
negativiteten for icke-metaller dr dessutom som storst hos sma atomer, eftersom valenselek-
tronerna i sadana atomer har mindre avstand till den positiva kidrnan och séledes attraheras
starkare av den. Metaller, som har fa valenselektroner och enklast far ddelgasstruktur genom
att avge elektroner och bilda positiva joner, har istillet 1ag elektronegativitet; de har tvirtom
hog elektropositivitet. Dessutom har metallatomer légre elektronegativitet/hogre elektroposi-
tivitet ju storre de ir, ty valenselektronerna i en stor atom har stort avstand till den positiva,
attraherande, kdrnan, vilket gor att de kan tas bort med forhallandevis lite energi. Elektronega-
tiviteten for ett amne anges ofta med ett tal i Paulings skala; hogst elektronegativitet har icke-
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Kemisk bindning

metallen fluor med 4,0 och lagst elektronegativitet har metallen cesium (ev. francium) med
0,7. Elektronegativiteten #r saledes som storst uppat (mindre atomer) och at hoger (mer icke-
metallskaraktdr) i det periodiska systemet, och det motsatta géller for elektropositiviteten.

Nir tva atomer med olika elektronegativitet binds kovalent kommer elektronerna i bindning-
arna att forskjutas at den mest elektronegativa atomen. Detta kan ge upphov till molekyler
med tva delvis laddade dndar; sadana molekyler benimns dipoler.

Ett vanligt exempel pa en dipol ar vitekloridmolekylen HCI:
[ J
H—CI$
[_J

Klor har hogre elektronegativitet @n vite, varfor elektronerna kommer att bli nagot forskjutna
at kloratomen och molekylen kommer att fa en negativ dnde vid kloratomen och en positiv
dnde vid viteatomen. Detta brukar visas med att d (grekiska bokstaven gemena delta) infogas
vid dndarna tillsammans med laddningsforskjutningens tecken vid respektive dnde.

o+ O-

00

Ett annat mycket vanligt exempel pa en dipol dr vattenmolekylen H,O. En syreatom dr mer
elektronegativ dn en viteatom, varfor elektronerna kommer att forskjutas at syreatomen i de
tva enkelbindningarna i molekylen, som da blir den negativa dnden. De bada viteatomerna
blir istéllet nagot mer positiva (se ill. 1 nedan), och tyngdpunkten av de bada viteatomernas
laddningar blir molekylens positiva dnde (se ill. 2 nedan).

16+ 1o+ o+
d- d-
() 2)

En dipol ir saledes en polért bunden molekyl dér de olika laddningsforskjutningarnas tyngd-
punkter inte sammanfaller. Detta innebdr att en poldrt bunden molekyl faktiskt inte maste vara
en dipol; om laddningarnas tyngdpunkter sammanfaller blir molekylen opolir. Ett vanligt
exempel pa en poldrt bunden — men opoldr — molekyl dr koldioxidmolekylen CO:

& 0 0w
d=c=¢

Syre har hogre elektronegativitet dn kol, varfor syreatomerna kommer att fa negativa ladd-
ningsforskjutningar medan kolatomen far en positiv laddningsforskjutning.

Tyngdpunkten for de negativa laddningsforskjutningarna blir emellertid i molekylens mitt —
vid den positiva laddningsforskjutningen. Detta gor att molekylen inte 4r en dipol.
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Oéndliga molekylkristaller

Jonbindningen ger upphov till odndliga jonkristaller medan kovalent bindning i regel ger upp-
hov till dndliga molekyler utan nagon kovalent bindning mellan dem. Det finns emellertid
undantag, odndliga molekylkristaller. Detta dr molekyler som, likt salter, bygger upp kristaller
utan naturligt slut. Vanliga exempel pa molekylkristaller forekommer av kol, som har fyra
valenselektroner och siledes kan kovalent binda fyra andra kolatomer med enkelbindningar.

En kind form av molekylkristall av kol dr diamant. En stycke diamant bestar siledes av en
enda molekylkristall med samma typ av kovalenta bindningar. Varje kolatom binder fyra
andra kolatomer i ett tredimensionellt monster. En kolatom kan tdnkas vara positionerad i
tyngdpunkten av en tetraeder. I varje horn pa tetraedern sitter da andra kolatomer, som binds
med enkelbindningar.

En annan form av molekylkristall av kol &r grafit. Hér dr strukturen en annan. Kristallen dr
uppbyggd av plana lager av; i varje lager aterfinns kolatomer som binder tre andra kolatomer,
bildandes ett monster av hexagoner (sexhorningar). De aterstaende valenselektronerna (en per
kolatom) &r delokaliserade och tillhor hela lagret. Dessa elektroner binder ocksa ihop lagren
med varandra. Eftersom de delokaliserade elektronerna kan rora sig timligen fritt leder grafit
strom tdmligen bra (vilket dr ovanligt for molekyler, som i regel ér elektriska isolatorer).

Bindningarna mellan “vanliga”, dndliga, molekyler utgors som ndmnt av svaga intermolekyla-
ra krafter. Molekylkristaller bestar dock enbart av de starka, kovalenta bindningarna i de
odndliga kristallerna, varfor molekylkristallers “svagaste” bindningar blir mycket starkare dn
motsvarande for dndliga molekyler.

Jamférelse mellan jonbindning och kovalent bindning

Vid jonbindning gar elektroner helt 6ver fran en atom till en annan, vid polir kovalent bind-
ning blir elektroner forskjutna at en atom och vid ren kovalent bindning delar atomerna jamnt
pa elektronerna. Det finns ingen absolut grins mellan jonbindning och polir kovalent bind-
ning och kovalenta bindningar kan vara mer eller mindre polédra. Generellt giller att en bind-
ning mellan tva atomer dr kovalent om det &r en liten differens i elektronegativitet (och elek-
tronegativiteten dr tdimligen hog; metaller binds sillan kovalent med varandra), medan bind-
ningen blir av jontyp om differensen #r hog (oftast icke-metall och metall). Det gar inte att
ange en grans for differensen, men differenser over 1,8 1 elektronegativitet brukar resultera 1
bindningar av 6vervidgande jonkaraktidr, medan differenser under 1,8 brukar resultera i bind-
ningar av overvigande (vid differens polér) kovalent bindning.

Istdllet for att betrakta dessa fall som helt olika bindningstyper, kan man saledes betrakta dem
som fall pa olika stillen pa en fint indelad skala:

Hog differens Lag differens
i elektronegativitet i elektronegativitet
< >
Jonbindning Polidr kovalent Ren kovalent

bindning bindning
Exempel pa forening (differens):
NaCl (2,1) HCI (0,9) 0, (0)
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Metallbindning

Eftersom metaller aterfinns som flytande &mnen och i fast form i naturen maste dven metall-
atomer kunna bindas till varandra. Metallatomer &r i regel elektropositiva och vill saledes
avge elektroner, for att uppna ddelgasstruktur. Nir flera metallatomer aterfinns i ett material
har de avgivit valenselektroner som istillet aterfinns i ett gemensamt “elektronmoln” mellan
atomkérnorna. Eftersom metallatomerna avgivit elektronerna har de 1 praktiken blivit positivt
laddade ”’joner”. Det gemensamma, negativt laddade, elektronmolnet binder da ihop atomerna
via elektrostatisk attraktion. Eftersom de avgivna valenselektronerna kan rora sig fritt i mate-
rialet — de ar fullstandigt delokaliserade — leder metaller i regel strom bra.

Figur 4: Metallbindning av magnesium. Det
finns tva ganger sa méanga elektroner i det
gemensamma elektronmolnet som tvavirda
“magnesiumjoner”.

Metallbindningens styrka beror, enligt Coulombs lag, pa atomkirnornas och elektronmolnets
laddningar, d.v.s. pa hur manga valenselektroner metallatomerna har avgivit samt pa metall-
atomernas radier. Metallradien, som definieras som halva avstandet mellan tva atomkirnor,
minskar vid storre bindningsstyrka. Starkare bindning ger saledes ocksa hogre densitet.

Metaller bildar, precis som salter, odndliga, tredimensionella kristallstrukturer. Ett stycke me-
tall bestar saledes av en enda metallkristall, 6verallt med samma metallbindning.

Metaller dr dock, till skillnad fran salter, bojliga. Nir en metall bojs sa forskjuts forvisso me-
tallstrukturen, men det gemensamma elektronmolnet hindrar effektivt de positiva metalljoner-
na fran att repellera varandra. Bojning gor emellertid att oordningen i metallen okar, och nér
tillrdcklig oordning uppstatt kan metallen @nda brytas. Ordningen i en metallkristall kan dock
aterstéllas om energi tillfors, d.v.s. om metallen virms.

En metallbindning maste inte innehélla endast en metall. Legeringar ar blandningar av olika
dmnen, som binds till varandra via metallbindningen. Exempelvis kan guld och silver blandas
med koppar for att oka hallbarheten. Rostfritt stal dr en legering av jarn, krom, nickel och —
faktiskt — icke-metallen kol. Idag anvénds legeringsteknik for att skapa nya material med 6ns-
kade egenskaper.

Intermolekyléra bindningstyper

Att atomer kan sitta ihop i &mnen beror som nimnt pa bindningen mellan atomerna. Hela
stycken av salter och metaller binds med jonbindning respektive metallbindning, ty dessa
bindningstyper &r odndliga. Atomer kan ocksa bindas till dndliga molekyler, men de kovalenta
bindningarna binder inte ihop de olika molekylerna. Vi vet emellertid att dven dndliga mole-
kyler kan vara bundna till varandra och bilda flytande och fasta @mnen, sasom i fallen med
vatten, proteiner, sockerarter och andra oorganiska och organiska dmnen. Dessa krafter, som
binder ihop molekyler med varandra, bendmns intermolekylira krafter, i motsats till de vriga
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bindningstyperna som klassificeras som intramolekyldra. De olika intermolekylira krafterna
har olika styrka, men alla dr svagare dn de intramolekyldra krafterna.

Dipol-dipol-bindning

Dipoler binds till varandra via dipol-dipol-bindning (kallas ofta enbart dipol-bindning). Den
negativa dnden pa en molekyl attraherar den positiva @nden pa en annan molekyl. Sadana
bindningar aterfinns hos amnen av poldra molekyler, sasom viteklorid och svaveldioxid
(SOy), och tillater dessa att vara i flytande (och fast) form. Vattenmolekylen &r forvisso ocksa
en dipol, men en nagot annorlunda bindning verkar mellan vattenmolekyler, som vi kommer
till senare.

van der Waals-bindning

Sanker man temperaturen tillriackligt mycket hos syrgas kommer man att fa en ljusbla vitska
och sénker man temperaturen ytterligare far man en tillika ljusbla fast form av syre. Detta
innebdr att det maste verka bindande krafter 4ven mellan opoldra molekyler, sasom syrgas.

Den bindningstyp som aterfinns mellan opoldra molekyler dr van der Waals-bindning (vdW-
bindning). Denna bindningstyp uppstar som ett resultat av tillfalliga fluktuationer i elektro-
nernas rorelser. Dessa fluktuationer kan orsaka att molekylen blir en temporir dipol som 1 sin
tur kan influera nérliggande molekyler till att ocksa bli dipoler. vdW-bindningen &r den sva-
gaste intermolekyldra kraften. Bindningens styrka okar med atomstorleken; storre atomer har
fler elektroner, vilket 6kar sannolikheten att en tillfillig dipol ska uppsta.

vdW-bindningar verkar mellan 1 stort sett alla molekyler (dven om kraften dr forsumbar om en
starkare kraft, sasom dipol-dipol-bindning ocksa forekommer). Bland andra molekylerna hos
de grundldggande kolvitena, alkanerna, binds med vdW-krafter. Som véntat dr bindningens
styrka ocksa storst for de storre alkanerna. Adelgaserna (helium, neon, argon, krypton, xenon
och radon), som redan i atomform har ddelgasstruktur och saledes helt saknar intramolekylara
bindningar, binds ocksi av vdW-krafter. Aven #delgaserna kan siledes existera som flytande
och fasta &mnen. Storre ddelgaser har som vintat starkare bindningar.

Vétebindning

Viitebindning dr den starkaste intermolekyldra bindningen, och en form av dipol-dipol-
bindning. Vitebindning uppkommer 1 molekyler dér en véteatom dr direkt bunden till ett
mycket starkt elektronegativt &mne — i praktiken framst fluor, syre och kvive — som dessutom
maste ha ett fritt elektronpar. Vad som géller i en molekyl ir att det starkt elektronegativa
dmnet som viteatomen #r bunden till drar at sig det bindande elektronparet sa att viteatomen
blir molekylens positiva dnda. Eftersom véteatomen dr vildigt liten och saknar andra elektro-
ner, kommer denna positiva laddning att bli pataglig. Vad som hinder dr att den positiva vite-
atomen 1 en molekyl attraheras av och infogas 1 ett av de fria elektronparen hos det elektrone-
gativa dmnet i en annan molekyl. Detta orsakar en bindning mellan molekylerna, enligt ett
speciellt monster.

Det mest kinda — och kanske dven det enklaste — exemplet pa vitebindning dr mellan vatten-
molekyler. I vattenmolekylen binds tva viteatomer till en elektronegativ syreatom med fria
elektronpar, vilket utgor forutsittningen. Dessutom har syreatomen tva fria elektronpar, varfor
den kan vitebinda tva viteatomer fran andra molekyler. Sammantaget kan en vattenmolekyl
saledes vitebinda fyra andra vattenmolekyler (tva till syreatomens bada fria elektronpar och
en till varje viteatom).
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Energiférhallanden vid bindningar

Bindningar gor oftast att partiklarna intar stabilare ldgen, d.v.s. ldgre energinivaer, dn tidigare.
Ju mer energi som frigors vid en bindningsreaktion, desto starkare dr bindningen.

Nir ett salt av en metall och en icke-metall ska bildas, exempelvis, kan processen delas in i
fem steg. Forst ska metallatomerna frigoras fran den metallbindning som de deltar i. Eftersom
metallbindningen i sig innebér ett stabilt ldge, kriver denna atomisering energi. Vidare maste
dven icke-metallatomerna, i de flesta fall, frigoras fran de molekyler de sitter i (exempelvis
syrgas for syre, klorgas for klor, 0.s.v.). Da molekylerna ocksa innebdr stabila ligen kriver
ocksa denna process energi. Det tredje steget dr att metallatomerna ska avge valenselektroner,
d.v.s. trotsa attraktionen mellan den positiva kdrnan och elektronerna i fraga, vilket ocksa
kriver energi (som upptas av valenselektronerna som limnar metallatomen). Denna energi-
mingd bendmns joniseringsenergi. Icke-metallatomerna ska sedan uppta dessa elektroner,
varvid energi avges. Denna energimingd bendmns elektronaffinitet.

Slutligen ska de positiva metalljonerna och de negativa icke-metalljonerna bindas, vilket in-
nebir ett stabilare ldge da energi avges. Samma energimiangd maste tillforas saltet for att jon-
bindningen ska upphora. Denna energiméngd ar saledes jonbindningens styrka.

For natriumklorid avges 781 kJ/mol vid jonbindningen. Detta dr jonbindningens styrka; efter
bindningen krivs det likasé 781 kJ/mol for att separera jonerna Na* och CI” fran varandra i
saltet. Tidigare konstaterade vi att magnesiumoxid har starkare bindning dn natriumklorid,
eftersom jonladdningarna i magnesiumoxid (Mg2+02') dr hogre dn i natriumklorid (Na"CI").
Som vintat frigors da ocksa mer energi vid magnesiumoxids jonbindning dn vid natrium-
klorids, 3933 kJ/mol. Energin som frigors 1 exemplen ovan utgors framst av termisk energi
(vdrme), men dven av elektromagnetisk stralning (ljus).

Materiens aggregationstillstand

I stort sett all materia kan aterfinnas i tre, pa jorden vanligt forekommande, aggregationstill-
stand (faser): som gaser, vdtskor och fasta dmnen, allt beroende pa tryck och temperatur. Oli-
ka dmnen har olika samband mellan temperatur och tillstand; kokpunkterna och smiltpunk-
terna for ett amne anger i vilka temperaturintervall amnet aterfinns i de specifika tillstinden.
Vid normalt tryck dr exempelvis vatten (i regel) i fast form (is) om temperaturen dr under
0°C, 1 flytande form om temperaturen dr mellan 0°C och 100°C och 1 gasform om temperatu-
ren overstiger 100°C. Vatten har, vid normalt tryck, smdltpunkten 0°C och kokpunkten 100°C.

Processer Aggregationstillstand Processer Temperaturpunkter
(till hogre aggrega- (till ligre aggrega-
tionstillstand) tionstillstand)
A
> Gas E
Kokpunkt, kond, 0’9*
o0 Forangning Kondensation ~oxpun L, kondensa- @
£ tionspunkt g
g > Flytande =i
5 )
)
a [¢]
2 Smiltning Stelning Smiltpunkt, fryspunkt g
=
Fast g

Figur 5: Diagrammet visar dels namnet pa processerna som sker vid férindring av aggregationstillstand for ett foremal, dels benimningarna
pé de temperaturpunkter vid vilka processerna sker for ett specifikt mne, d.v.s nir &mnet 6vergér fran ett tillstand till ett annat.
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Temperatur

Temperatur dr ett matt pa den kinetiska medelenergin (rorelseenergin) hos ett féremals upp-
byggande partiklar (atomer, joner eller molekyler), d.v.s. ett matt pa mikroskopisk (oordnad)
rorelse. Denna kinetiska energi kallas ocksa inre kinetisk energi (jmf. ex. en fallande stens
eller en akande bils yttre kinetiska energi) eller fermisk energi. Att ett foremal har hog tempe-
ratur innebir saledes att amnets uppbyggande partiklar ror pa sig mycket. Den kinetiska ener-
gin E; J dr en funktion av foremalets (partikelns) massa m kg och hastighet v m/s, enligt for-

meln E, =1mv?. Alla foremal som har en temperatur 6ver den absoluta nollpunkten vid 0 K
(=-273,15°C) har ocksa termisk energi, d.v.s. rorelser hos de uppbyggande partiklarna.

Fasta @mnen och sméltning av sadana

I fasta 4mnen verkar bindningarna mellan partiklarna — atomerna, jonerna eller molekylerna —
ostort. I metaller verkar metallbindningen mellan atomerna, i salter jonbindningen mellan
jonerna, 1 odndliga molekyler den kovalenta bindningen mellan atomerna och 1 dndliga mole-
kyler nagon av de intermolekylira krafterna mellan molekylerna. Dessa bindningar gor mate-
rien fast, varfor den ocksa far en bestimd volym och form. Pa grund av den starka bindningen
mellan partiklarna kan deras rorelser enbart besta av vibrationer kring jamviktslagen.

Nér amnet tillfors varme (energi) stiger temperaturen och den inre kinetiska energin. Till slut
far partiklarna sa hog kinetisk energi att de far svart att sitta bundna till varandra; manga bind-
ningar lossar greppet om partiklarna. Denna temperatur dr amnets smiltpunkt. Nir &mnet
smalter frigor sig de uppbyggande partiklarna fran bindningarna (de bindningar som lossnar
forst). Detta krdver energi, som tas upp av de frigjorda partiklarna. Denna energi dr potentiell
energi. Under smiltningsprocessen gar all tillférd vdrme at att bryta bindningar, d.v.s. at att
oka partiklarnas potentiella energi, varfor den inre kinetiska energin och temperaturen &r kon-
stant. Forst nér alla bindningar sléppt kan temperaturen borja oka igen, fran amnets smélt-
punkt. Amnet har nu 6vergatt till flytande tillstind.

Flytande dmnen och féorangning av sadana

I flytande tillstand verkar fortfarande vissa bindande krafter mellan de uppbyggande partik-
larna, men de dr svagare dn tidigare, varfor flytande dmnen dr mindre "harda” och mer “flyk-
tiga” dr fasta dmnen. Vitskor saknar bestdmda former, men har dndock bestdmda volymer.
Partiklarnas rorelser bestar nu ocksa av rotation och translation, utover vibration. Ett salt som
smilter, forlorar de mesta av sina jonbindningar. Emellertid maste viss attraktion atersta, ef-
tersom sméltan (det smilta, flytande, saltet) inte forskingras som gas. Denna attraktion bestar
av att vissa jonpar fortfarande (atminstone delvis) binds till varandra. Eftersom joner ar lad-
dade och kan rora sig timligen obegrinsat 1 en smélta, leder sméltor av salter 1 regel strom
bra.

Om virme tillfdrs ett flytande dmne sa okar partiklarnas kinetiska energi ytterligare. Sa sma-
ningom far partiklarna sa hog kinetisk energi att de aterstaende bindningarna inte langre for-
mar halla ihop partiklarna. Denna temperatur dr amnets sméltpunkt. Under hela tiden dmnet
smilter, d.v.s. dess partiklar frigor sig fran de aterstaende bindningar, tas all energi upp av de
frigjorda partiklarna i form av potentiell energi. Den inre kinetiska energin liksom temperatu-
ren dr konstant. Nér alla bindningar sléppt, d.v.s. ndr @mnet fullstindigt overgatt i gasform,
kan vdrmen ater ga till att 6ka den termiska energin.
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Avdunstning

Om flytande vatten far sta i en bagare i rumstemperatur, d.v.s. langt under vattnets kokpunkt,
kommer sa smaningom allt vatten att ha avdunstat. Detta beror pa att vissa vattenmolekyler
har hogre kinetisk energi (hastighet) dn andra; vissa har sa hog hastighet att de kan frigora sig
fran bindningen, trots att vattnets medelvirde pa den inre kinetiska energin &r langt mindre.
Under den hir processen forlorar (det flytande) vattnet temperatur (medelenergi), eftersom det
ar de mest energetiska molekylerna som avdunstar. Nir en vitska avdunstar fran hud kan
temperatursinkningen markas.

Gaser

I en (ideal) gas verkar inga elektriska krafter mellan molekylerna; inga bindningar finns utan
alla molekyler ror sig helt obegrinsat tills de kolliderar med en annan molekyl (eller annat
dmne), da de byter riktning. Gasers flyktighet kommer av att inga bindningar verkar mellan
molekylerna. En gas har saledes varken nagon bestdmd form eller volym, utan tar upp all till-
gianglig plats. For gaser rader ett enkelt samband mellan temperatur och kinetisk energi,

E, =3kT

dir Ej J dr den (inre) kinetiska energin, 7 K dr den absoluta temperaturen och Boltzmanns
konstant k =1,38x107 J/K . Den kinetiska energin giller inte for en ensam partikel, utan &r

ett medelvérde av den kinetiska energin hos samtliga partiklar. Temperatur &r en kollektiv
egenskap; en enskild partikel har ingen temperatur, enbart en rorelseenergi. Eftersom den ki-

: : ot /3/<T : : N
netiska energin E, =1mv’ si giller dven 2kT = 1mv® < v=_|——, vilket innebir att den
m

mest sannolika hastigheten hos en gasmolekyl enkelt kan beriknas om gasens temperatur T
och molekylens massa m &r kidnda. Synligt dr ocksa, att for tva olika molekyler med samma
temperatur, giller att den med 1dgst massa har hogst hastighet (ty bade 3 och k &r konstanter dr
hastigheten enbart beroende av T och m). Vid rumstemperatur 7 = 293 K har exempelvis

atmosfdrens syrgasmolekyler (med massan m, =32u=5,3X 107 kg ) medelhastigheten
vy, =480 m/s, medan de ldttare kvivgasmolekylerna (med massan
m, =28u= 4,6 x107*° kg ) har medelhastigheten vy, =510m/s.

Sublimering

Nir ett amne gar direkt fran gasform till fast form eller tvirt om sublimerar dmnet. Nir vat-
tenanga under kalla vinterdagar sublimerar bildas rimfrost pa mark, vixter och andra foremal.

Bindningsstyrka och smailt- och kokpunkt

Vi har nu studerat processen nér ett fast amne smélter och sedan forangas. Under bada proces-
serna blir partiklarnas kinetiska energier (vibrationer, hastigheter) sa hoga att kraften med
vilken de forsoker frigora sig fran bindningarna (varandra) sa smaningom blir hégre én den
bindande kraften. Da bryts bindningarna. Det giller saledes, att en starkare bindning (en star-
kare bindande kraft) krdver hogre kinetisk energi — hogre temperatur — for att brytas. Saledes
ar ett amnes smalt- och kokpunkter matt pa hur starka bindningar som finns mellan partiklar-
na i fast respektive flytande tillstand.

Jonbindningar dr generellt starka och har diarfor hoga smélt- och kokpunkter; sméltpunkterna
ligger oftast i storleksordningen av flera hundra till nagra tusen celsiusgrader. Som nimnt
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under avsnittet "Jonbindning” ger mindre joner med hogre laddningar starkare bindningar.
Som exempel gavs att magnesiumoxid (Mg2+02') binds starkare #n natriumklorid (Na"Cl").
Detta syns som vintat dven pa dmnenas smaltpunkter: sméltpunkten for magnesiumoxid &r
2852°C medan smiltpunkten for natriumklorid ligger vid 801°C.

Metallbindningar dr ocksa generellt starka, och hoga jonladdningar” liksom korta atomradier
ger starka bindningar. Exempelvis borde magnesiummetall (av Mg?") vara starkare #n natri-
ummetall (av Na"); smiltpunkterna ligger likasd vid 649°C respektive 98°C.

Andliga molekyler binds med svaga intermolekylira krafter som det siledes krivs lite energi
for att bryta, och som vintat har de flesta dndliga molekyler ocksa laga smilt- och kokpunk-
ter. Notera att syrgas, kvivgas, koldioxid, alla ddelgaser och de enklaste alkanerna &r i gas-
form vid rumstemperatur. Vitebindningar, som &r de starkaste intermolekyléra krafterna, ger 1
regel hogst smilt- och kokpunkter, medan svaga vdW-bindningar i regel ger de ldgsta sadana.
Som ndmnt under avsnittet ”van der Waals-bindning” okar styrkan for vdW-bindningar (mel-
lan opolédra dndliga molekyler) ndr molekyl- (eller for ddelgaserna atom-) radierna okar. Som
véntat 6kar ocksa bade alkanernas och ddelgasernas smélt- och kokpunkter for stérre moleky-
ler/atomer.

29 9

Alkanerna metan (CHy, ”sumpgas”, ”gruvgas”) till och med butan (C4H;) dr gasformiga i
rumstemperatur, pentan (CsH;») till och med hexadekan (C;6H34) dr flytande och alla alkaner
storre eller lika med heptadekan (C;7H36) dr fasta. For ddelgaserna giller att den minsta, heli-
um, har de ldagsta smélt- och kokpunkterna pa -272°C respektive -269°C och den storsta, ra-
don, har de hogsta smilt- och kokpunkterna pa -71°C respektive -62°C. Se Tabell 1.

Adelgas Atomnummer Smiiltpunkt/°C Kokpunkt/°C
Helium 2 -272 -269

Neon 10 -249 -246

Argon 18 -189 -186

Krypton 36 -157 -152

Xenon 54 -112 -108

Radon 86 -71 -62

Tabell 1: Adelgaserna sorterade efter atomstorlek. Som teorin forklarar 6kar bindningsstyrkan med atomstorleken, som synes av smélt- och
kokpunkterna.

En av vattnets “ovanliga” egenskaper dr de hoga smilt- och kokpunkterna som ligger visent-
ligt hogre dn motsvarande viarden for manga i 6vrigt liknande molekyler, som &r gasformiga
vid normalt tryck och rumstemperatur. Detta har sin forklaring i bindningstypen; vattenmole-
kyler binds med den starkaste intermolekyléra kraften: vitebindningen. Dessutom kan varje
syreatom vitebinda tva andra viteatomer.

Den svagaste (och enda) kemiskt bindande kraften i odndliga molekyler &r den starka kova-
lenta bindningen. Darfor kan man vinta sig att odndliga kristallmolekyler sasom diamant och
grafit har hoga smélt- och kokpunkter. Detta stimmer ocksa; for att bryta de kovalenta bind-
ningarna i diamant eller grafit krivs en temperatur pa omkring 3600°C.

En gasformig, dndlig molekyl, som ndmnt 1 stycket om dndliga molekyler ovan, saknar (ide-
alt) intermolekyldra krafter, men den kovalenta, intramolekylidra bindningen dr anda intakt
dven i gasform. For vattenanga, exempelvis, giller att inga intermolekylidra krafter verkar
mellan molekylerna, men dndock ir sjdlva molekylerna intakta. Om en sadan molekyl virms
upp tillrdckligt mycket (ofta tusentals celsiusgrader) kommer dock dven de starka kovalenta
intramolekyldra bindningarna att brytas. Exempelvis bryts syrgas till syreatomer.
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Densitetforandringar vid temperaturférandringar och aggregationsévergangar

Hoga temperaturer innebér hoga inre kinetiska energinivaer och dérfor hoga hastigheter, me-
dan laga temperaturer innebir laga inre kinetiska energinivaer och likaledes laga hastigheter.
Laga aggregationstillstand (som flytande och @nnu mer fast form) innebir ocksa oftast att par-
tiklarna av attraktionen packas téitare. Bada dessa faktorer gor att densiteten for de flesta &m-
nen okar med ldgre temperaturer (och aggregationstillstand) och minskar med hogre tempera-
turer (och aggregationstillstand).

En annan av vattnets “ovanliga” egenskaper &r att vattnets densitet minskar nér vattnet fryser
(stelnar). Detta kan ocksa forklaras med bindningstypen. Nér vatten stelnar arrangerar sig
vattenmolekylerna enligt ett bestimt monster enligt vitebindningen. Detta monster &r timli-
gen “glest”, varfor densiteten minskar. Nir vatten smilter, emellertid, bryts vitebindningarna,
vilket gor att densiteten till en borjan okar. Detta sker tills temperaturen dr 4°C, efter vilken
densiteten “regelméssigt” borjar minska p.g.a. den dkande kinetiska energin. Vattnets densitet
ar saledes som hogst vid 4°C, varfor is flyter pa vatten. Detta dr en viktig egenskap for manga
marina biotoper, som tillater liv under islagret pa frusna hav och sjoar.

Plasma

Ytterligare ett aggregationstillstand existerar, over gasformen. I (ur jordisk synvinkel) extremt
hogenergetiska miljoer, sasom i stjarnor, forekommer materia som plasma. Hér finns sa
mycket energi att materien inte ens kan besta av enatomiga gaser, utan dven nagra eller alla av
de yttersta elektronerna separeras fran atomerna, resulterande i positivt laddade joner och
elektroner. Eftersom merparten av all synlig materia i det kiinda universum utgors av stjdrnor,
antas 6ver 99 % av all sadan materia i universum aterfinnas som plasma. Plasma kan dven
uppsta vid tillrdckligt hog temperatur pa jorden; nir rymdfirjor dntrar jordens atmosfir utsitts
farkosternas virmeskoldar for extremt hoga temperaturer (av friktionsvirmen) varvid plasma
uppkommer kring (framdelen) av farkosten. Aven vid elektriska urladdningar orsakade av
aska viarms atmosfiren vid “blixtarna” upp sa mycket att luften kan 6verga i plasma.

Lésningar och Iéslighet

En 16sning dr en homogen blandning av tva eller flera &mnen. Nir det géller flytande 16sning-
ar, kallas det @mne som utgor den storsta volymen for [6sningsmedel. En del dmnen kan 16sa
sig med varandra, de &r ldsbara i varandra, sasom natriumklorid kan I6sas i vatten. Andra
amnen kan inte 16sa sig med varandra, sasom natriumklorid och heptan.

Orsaken till att vissa &mnen &r 16sbara med varandra, aterfinns ocksa pa bindningsniva.

Vattenmolekylen ér en dipol, varfor vattenmolekyler binds med varandra via dipol-dipol-
bindningar i flytande tillstand. Om ett salt, sasom natriumklorid, hélls ned i vatten, kommer
natriumkloridkristallen att brytas ner av vattenmolekylerna. De positiva natriumjonerna kom-
mer att binda sig med den negativa d@nden pa vattenmolekylerna, medan de negativa kloridjo-
nerna kommer att binda sig med den positiva dnden pa vattenmolekylerna. Denna typ av
bindning bendmns jon-dipol-bindning.

Begreppsdefinitioner: Joner fran ett salt, som omges av molekyler fran ett 16sningsmedel (sa-
som vattenmolekyler), benimns centralatomer, medan 16sningsmedlets molekyler bendmns
ligander. Antalet molekyler av 16sningsmedlet som finns runt jonerna anges av koordinations-
talet. Om 16sningsmedlet dr vatten, sdgs jonerna vara hydratiserade.
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Om en jon-dipol-bindning mellan joner av ett salt och vatten (som l6sningsmedel) ir tillrdck-
ligt stark kan vattnet vara kvar i saltet dven efter att allt annat vatten avdunstat och saltet ater-
kristalliserats. De vattenmolekyler som binds pa detta sétt bendmns kristallvatten och anges i
saltets formel efter en punkt (-), som 1 kopparsulfat med kristallvatten, CuSO4 - SH,O. Jon-
dipol-bindningars styrka okar i regel med jonladdningarna. Om ett (fast) salt med kristallvat-
ten vdarms, kan vattnet avges som vattenanga. Exempelvis kan det blaa kopparsulfatet med
kristallvatten viarmas. Vattenmolekylerna forangas och forsvinner fran saltet, som atergar till
vanligt, gravitt, kopparsulfat utan kristallvatten, CuSO4:

CuSQO, - 5H,0(s) —> CuSO,(s) + 5H,0O(g)

Eftersom energi maste tillforas dr reaktionen ovan endoterm. Ett annat ként exempel pa salt
med kristallvatten dr mineralet gips, CaSO, - 2H,0, av saltet kalciumsulfat. Inom sjukvarden
(som bandage) anvinds brind gips, CaSOys - + H,O, med mindre kristallvatten (en H,O-

molekyl per tva enheter kalciumsulfat). Nér briand gips tar upp mer vatten, hardnar det.

Generellt 16ser sig salter vil i poldra 16sningsmedel (sdsom vatten). Om ett salt istillet stoppas
ned i1 en bigare med den opoldra heptan-molekylen (C;H;¢) kommer inget att hinda; saltet
kommer att 1dgga sig, i ouppldst form, pa bottnen av bagaren. Den svaga vdW-bindningen
mellan heptanmolekylerna formar inte bryta upp den starkare jonbindningen i saltet. Salter
16ser sig saledes daligt i opoldra 16sningsmedel.

I vatten I6ser sig olika salter olika bra. Ldoslighet brukar anges 1 maximalt antal 16sta g av sal-
tet per 100 g vatten (vid temperaturen 0°C). For natriumklorid &r 16sligheten 35 g/100 g H,O.
Natriumklorid sdgs vara lattlosligt i vatten. Generellt brukar nitrater och natrium-, ammoni-
um- och kaliumsalter vara littlosliga 1 vatten. Salter som CaCOs3 (16slighet 0,0015 g/100 g
H,0), BaSO4 (0,0002 g/100 g H>O) och AgClI (0,0001 g/100 g H,O) dr emellertid mycket
svarlosliga i vatten. En 16sning som innehaller mindre av ett amne 4n vad som &dr majligt att
16sa, sigs vara omdttad. En 16sning som innehaller precis sa mycket av dmnet som kan 16sas
ar mdittad, och en 16sning som innehaller mer av ett imne @n vad som kan 16sas, dr dvermiit-
tad. I en 6vermittad 16sning kommer sa mycket som mojligt av @mnet att vara 16st; resten
forblir olost och ldgger sig under eller 6ver 10sningen.

Om flytande etanol (C;HsOH; en alkohol; ”sprit”) hills ner i vatten kommer den att 16sas
jamnt. Vatten och etanol dr 16sliga 1 alla proportioner och sédgs vara obegrdnsat losliga eller
blandbara. Anledningen till att vatten och denna alkohol kan 16sas obegrénsat &r att bade vat-
tenmolekyler och etanolmolekyler intermolekylért binds via vitebindningar. Detta gor att vat-
tenmolekyler och etanolmolekyler ocksa kan bindas till varandra via vitebindningar.

H H H
I I I

H—(|3—C|)—98
H H

Figur 6: Etanolmolekylen C,HsOH.

Lingre alkoholer, sasom hexanol (C¢H130H), 16ses emellertid daligt i vatten. Det beror pa att
molekylerna (vattenmolekylen och hexanolmolekylen) har vildigt olika storlekar.
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H H H H H H H
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Figur 7: Hexanolmolekylen C¢H;3OH.

Dock kan dven liangre molekyler 16sas bra i vatten, om de exempelvis har flera hydroxylgrup-
per (OH-grupper), som tillater vitebindningar. Langre alkoholer kan saledes ocksa losas i
vatten, om de ir flervirda.

Heptan kan dock inte 16sas i vatten. I flytande heptan bestar de intermolekylédra bindningarna
av svaga vdW-bindningar som inte kan infogas bland vattenmolekylernas starkare vétebind-
ningar.

H H H H H H H
[ S N

O S S S A N
H H H H H H H

Figur 8: Heptanmolekylen C;Hs.

For fasta Aimnen giller att 16sligheten, i regel, okar med temperaturen. Aven vissa gaser kan
16sas i vatten. Ammoniak (NH3) dr littlosligt med vatten eftersom ammoniak anvéinder vite-
bindningar som intermolekylér bindning, precis som vatten. Ammoniakmolekyler kan saledes
blandas med vatten i en 10sning dir vatten och ammoniak vétebinder varandra. Diremot ar
bade syrgas och koldioxid svérlosliga i vatten’, ty bade gaserna bestéir av opolira molekyler
som binds intermolekylirt av vdW-bindningar.

H

|
H—N—H

[ _J

Figur 9: Ammoniakmolekylen NH;.

For gaser giller att 16sligheten okar med storre tryck men minskar med hogre temperatur. Nar
vatten vdarms kan man notera bubblor i vattnet, vilket kommer av att 10st syrgas frigors nér
l16sligheten for gaser sjunker av att temperaturen stiger.

En generell 16slighetsregel, som antyds av exemplen ovan, dr att liknande dmnen loser var-
andra. Liknande @mnen har liknande bindningar mellan molekylerna (eller partiklarna), var-
for de ofta kan binda varandra i en homogen 16sning.

3 Mindre mingder av bade syrgas och koldioxid kan emellertid Iosas i vatten, vilket vattenlevande organismer ir
beroende av.

19/21



Kemisk bindning

Sammanfattning
Atomer kan bindas till storre strukturer pa foljande sitt:
1. Framst metaller binds via metallbindning till odndliga strukturer.

2. Framst icke-metaller och metaller binds med varandra via jonbindning och bildar
odndliga saltkristaller.

3. Framst icke-metaller binds med varandra via kovalent bindning
a. till &ndliga molekyler som &r
i. polira.
ii. opolira.

b. till odndliga molekylkristaller (som diamant och grafit av kol).

Kovalent bundna @ndliga molekyler binds i flytande och i fast tillstand via intermolekylédra

krafter, som foljer:
1. Dipol-dipol-bindning
2. van der Waals-bindning

3. Vitebindning

Olika bindningstyper har olika styrka; olika fall av samma bindningstyp kan ocksa ha olika
styrka. Generellt giller att starka bindningar har bildads under avgivande av mycket energi.

Denna energimingd maste sedan tillforas for att bryta den bildade strukturen.

Materiens aggregationstillstand bestims av materialets bindningsstyrka och av temperatur-

och tryckforhallanden.

Liknande dmnen l1oser sig bra i varandra.
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