Kovalent bindning

#fysik  #molekylfysik #fenomen

Kurs: FOOO5T Férkunskaper: Atomorbitaler, Elektronkonfiguration

I en kovalent bindning delar tva atomer pa tva elektroner, ett elektronpar, sa att bada far fulla skal —
H, som H-H, eller kol som delar sina fyra valenselektroner med fyra vateatomer i CH4. Bindningen ar
stark och haller ihop bade molekyler och kristaller, och den &r specifik: den har en bestamd,
foredragen vinkel. Ar atomerna olika blir férdelningen av elektronparet ojamn, och bindningen &r polar.

1. Elektronparet i H,

Den enklaste kovalenta bindningen finns i vatemolekylen: tva protoner och tva elektroner. Nar tva
vateatomer narmar sig varandra deformeras elektronernas vagfunktioner och samlas i omradet
mellan kéarnorna. En elektron dar attraheras av bada protonerna samtidigt, och den attraktionen
blir stérre an repulsionen mellan de tva protonerna och mellan de tva elektronerna. Resultatet ar en
bunden molekyl.

Att tva elektroner kan dela samma omrade beror pa spinnet. Enligt Paulis uteslutningsprincip far tva
elektroner vara i samma rumsliga tillstand bara om de har motsatt spinn. Det ger tva féljder:

¢ Spinnen i en kovalent bindning &r motsatta. Med parallella spinn halls elektronerna isér,
laddningen mellan karnorna blir liten, och atomerna repellerar varandra.

¢ En bindning rymmer hogst tva elektroner. En tredje elektron skulle behdva ett annat rumsligt
tillstdnd, utanfor omradet mellan karnorna.

Bindningsenergin for H, ar
Ebind (Hz) = —4,48 eV

vilket betyder att det kravs 4,48 eV for att dela molekylen i tva fria vateatomer.
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FOOO05T - Kovalent bindning

§ (godtycklig skala)

u(r) (eV)

(a) vagfunktionerna langs karnaxeln

laddning samlas
mellan kadrnorna

bindande Y + Yg

antibindande Y, - (g

-0,2 -0,1 0 0,1 0,2
lage langs karnaxeln x (nm)

5 (b) energin mot karnavstandet

modell: Morsepotential for
det bindande tillstandet

antibindande

tva fria H-atomer: U=0

-2 bindande

ro= 0,074 nm, U = -4,48 eV

0 0,1 0,2 0,3
karnavstand r (nm)

Overst summan och skillnaden av tvd 1s-vdgfunktioner lédngs kérnaxeln: den bindande samlar laddning
mellan kdrnorna, den antibindande har en nod mitt emellan. Underst energin mot kdrnavstdndet
(modell): bara det bindande tillstdndet har ett minimum, vid 0,074 nm.

Samma tva tillstand kan ritas som elektronmoln. Det bindande o-molnet omsluter bada karnorna och
har forhojd tathet mellan dem jamfért med tva fria atomer, medan det antibindande o*-molnet delas i

tva halvor av ett nodplan mitt emellan kérnorna.
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0: Y + Yg (bindande) o*: Y - Yg (antibindande)

dra for att vrida

Elektronmolnen fér H i 3D (vrid med musen). Isoytorna ligger vid 50, 20 och 5 % av maxtdtheten. Det
bindande o samlar laddning mellan protonerna, det antibindande o har ett nodplan mitt emellan dem.
Modellen &r kvalitativ: summa och skillnad av tva 1s-orbitaler.*

Hur mycket laddning som hamnar mellan karnorna beror pa hur mycket atomernas vagfunktioner
overlappar, och darmed pa karnavstandet R.

elektrontathet p (ao—3)

R =0,074 nm: 6verlapp S = 0,75, mitt emellan ar ¢ 1,14 ganger atomernas medeltathet, a* noll
0,7

0,6
05
0,4

0,3 o bindande

o* antibindande

0.2 utan interferens

0,1

G - -
-0,25 -02 -0,15 -0,1 -0,05 0 0,05
lage langs karnaxeln x (nm)

0,1 0,15 0,2 0,25

R (hm) = 0,074 H2

0,020 0,120 0,160 0,200

Elektrontdtheten ldngs kdrnaxeln fér en elektron i o och i o, med reglage for karnavstandet R. Den
streckade kurvan ar medelvardet av tva fria atomers tathet, utan interferens. Vid R = 0,074 nm ar o-

tatheten mitt emellan kdarnorna 14 % stdrre an s, medan o* ar noll dar. Kvalitativ modell: normerade
summor och skillnader av tva 1s-orbitaler*
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2. Riktning och hybridisering

En atom med flera valenselektroner kan bilda flera kovalenta bindningar. Kol har fyra elektroner i L-
skalet och binder fyra vateatomer i metan, CHy. Varje valenselektrons vagfunktion ar en blandning av
2s och 2p orbitaler, en hybridorbital, med en lob som pekar mot ett horn i en regelbunden tetraeder.
Den symmetriska uppstallningen gor att elektronparen éverlappar sa lite som maijligt, vilket minimerar

den positiva potentiella energin fran repulsionen mellan paren.

Tetraedervinkeln. Lagg kolatomen i origo och vateatomernaihérnen (1,1, 1), (1,-1,-1),(-1,1,-1)
och (-1, -1, 1) av en kub. Vinkeln mellan tva bindningar ges av skalarprodukten:

_@Ly-(0,-1,-1) _1-1-1
V343 3

1
os 0 —

1
0 = arccos (—§) ~ 109,5°

Samma vinkel galler mellan alla sex par av bindningar. Det ar den bestamda riktningen som ingressen
kallar bindningens specificitet: kovalenta bindningar ar starkt riktade, till skillnad fran jonbindning och
metallisk bindning.

n-bindning. I en dubbelbindning, som C=C i eten, ar den ena bindningen en o-bindning langs
bindningsaxeln. Den andra bildas av tva 2p-orbitaler som star vinkelratt mot axeln och 6verlappar sida
vid sida, en m-bindning. Laddningen samlas da ovanfor och under axeln, och planet genom
bindningsaxeln ar ett nodplan dar vagfunktionen &r noll. Det antibindande m* har dessutom ett nodplan
mitt emellan karnorna, precis som ¢o* i Hy.

T 2pa + 2pg (bindande)  m*: 2p, — 2pg (antibindande)

dra for att vrida

r-bindningen mellan tva kolatomer i 3D (vrid med musen). Det beige planet dr nodplanet genom
bindningsaxeln: ddr dr tétheten noll i bdde  och m. * har ett andra nodplan mitt emellan karnorna.
Isoytor vid 50, 20 och 5 % av maxtatheten, kvalitativ modell med Slater-orbitaler for kol, karnavstand
0,134 nm>*
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3. Polar bindning

Ar de tvd atomerna olika drar den ena hardare i elektronparet. Paret férskjuts mot den atomen, som far

en partiell negativ laddning, och bindningen far ett dipolmoment. Det finns ingen skarp grans mellan
de tva ytterlighetsfallen:

e Ren kovalent bindning. Paret delas lika, till exempel i H, och Cl,.
e Polér kovalent bindning. Paret delas ojamnt, till exempel i HCI och HO.
e Jonbindning. En elektron fors dver helt, till exempel i NaCl.

Molekyler som vatten, med stora dipolmoment, kallas polara molekyler.

O+ o- +

ren kovalent polar kovalent jonbindning

A 4

elektronparet forskjuts allt mer

Fran delat par till 6verférd elektron. I Hy ligger elektronparet mitt emellan kdrnorna, i HCI dr det
férskjutet mot klor, och i NaCl har elektronen i praktiken bytt atom.

4. Bindningstyperna i o6versikt

typisk
typ mekanism riktad? exempel
energi

elektron overfors,
jon 1-5ev nej NaCl
Coulombattraktion

delat elektronpar med H;, CHy,
kovalent 1-5ev ja
motsatta spinn diamant

elektronhav runt
metallisk stark nej Cu, Al
positiva joner

van der dipol—dipol, aven fast argon,
< 0,1ev nej

Waals inducerade flytande N

vatebindning proton mellan tva atomer <0,5ev ja is, DNA
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Jon- och kovalenta bindningar kallas starka, van der Waals- och vatebindningar svaga.

[\ Vanliga fel

o Tecknet pa bindningsenergin. —4,48 eV ar molekylens energi relativt fria atomer. Energin
som krdyvs for att bryta bindningen ar +4,48 eV.

e Kovalent bindning forvaxlas med jonbindning. I en kovalent bindning fors ingen elektron
over netto, paret delas. I en polar bindning ar fordelningen ojamn, men ingen hel elektron
har bytt atom.

* Fler an tva elektroner per bindning. Pauli tillater bara tva elektroner, med motsatta
spinn, i samma rumsliga tillstand. En dubbelbindning &r tva bindningar, inte en med
fyra elektroner.

¢ Tetraedervinkeln blandas ihop med 90°. Bindningarna i CH, foljer inte koordinataxlarna.

Vinkeln ar 109,5°.

5. Losta exempel

‘= Exempel — Att bryta H,

Bindningsenergin i Hy ar 4,48 eV. a) Ange bindningsenergin i kJ/mol. b) Vilken &r den langsta
vaglangd en foton kan ha for att ensam kunna dissociera molekylen? c) Vid vilken temperatur ar
kgT lika med bindningsenergin? Vad sager det om H, vid rumstemperatur?

/ Lésning

a) Per molekyl i joule, sedan ganger Avogadros tal:

4,48 eV - 1,602 - 107 J/eV - 6,022 - 102 mol * = 4,32 - 10° J/mol = | 432 kJ/mol

Fysika: Te

b) Fotonen maste ha minst energin 4,48 eV:

hc 1240 eV - nm
hwax = = ey ~[2770m

Det ligger i ultraviolett. Synligt ljus racker inte.
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c)

T =

4,48-1,602-1070J

E
kg

1,381 - 1072 J/K

~ (5,20 - 10* K

Vid 300 K ar kg T = 0,0259 eV, ungefar 170 gdnger mindre an bindningsenergin. Termiska
stotar bryter i praktiken aldrig bindningen vid rumstemperatur. Se ocksa Temperatur

och varme.

Ej kontrollerat mot facit — tvd oberoende l6sningar stimmer Gverens.

6. Bindningstyperna jamfoérda

Avsnittet bygger ut oversikten i avsnitt 4 med energier och materialegenskaper. De fem

bindningstyperna skiljer sig i styrka med ungefar tre tiopotenser. Styrkan bestammer smaltpunkten,

och mekanismen bestammer resten: om elektronerna ar fria avgor ledningsférmagan, och om

bindningen ar riktad avgér om kristallen gar att forma eller spricker.

typ

kovalent

jon

metallisk

vate
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typisk

bindningsenergi

1-5ev

1-5ev

1-9ev

0,1-0,4 eV

riktad?

nej

nej

ja

exempel

diamant,

kisel

NaCl, MgO

Na, Cu, W

is, DNA

smaltpunkt

hog: Si 1687
K, diamant

dver 3800 K

hég: NaCl
1074 K
(typiskt
tabellvarde)
lag till
mycket hog:
Na 371K, Cu
1356 K, W
3653 K

l3g: is 273 K

ledningsférmd

isolator eller

halvledare

leder inte som fas
amne, men som

smalta och i lGsni

mycket god, for
bade elektricitet

och varme

isolator
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typisk
typ riktad? exempel smdaltpunkt ledningsfdrma
bindningsenergi
mycket lag:
van der fast Ar,
under 0,1 eV nej Ar84 K, N, isolator
Waals fast N,
63 K

Fysika: T g1 (smdltpunkter fér Si, C, Na, Cu, W), T g3 (Ar, N2, H20)

Smaéltpunkterna galler kristaller dar bindningstypen haller ihop hela kristallen. I en molekylkristall,
som fast metan, ar bindningarna inom molekylerna kovalenta, men kristallen smalter redan nar de

svaga van der Waals-bindningarna mellan molekylerna bryts.

kgT vid 300 K= 0,026 eV

: C-C H:
kovalent *¢
: NaCl
jon L 2
Na Cu w
metallisk i . ¢ o
H20-H-20
vatebindning *
He-He Ar-Ar I
van der Waals| @ *
0,001 0,01 0,1 1 10

bindningsenergi (eV)

Typiska bindningsenergier pd logaritmisk skala. Jon- och kovalenta bindningar ligger kring 1-5 eV och
metalliska kring 1-9 eV, vitebindningen kring 0,1-0,4 eV och van der Waals-bindningen under 0,1 eV.
Den prickade linjen dr kg T vid rumstemperatur: bindningar néra den bryts hela tiden av virmerérelsen.
Exemplen: Hy och NaCl ur noterna, C-C som typisk enkelbindning mellan kolatomer, metallerna som
kohesionsenergi per atom, en vdtebindning mellan tva vattenmolekyler (H20-Hz=0), och Lennard-Jones-
djupet fér tva argon- respektive heliumatomer (Ar-Ar, He—He).

Varje typ har sin egen not: Jonbindning, Metallisk bindning, Vatebindning och Van der
Waals-bindning.

Lasning

e 42.1 Types of Molecular Bonds
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