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Föreläsning 7 

Repetition – summering  av kemisk bindning  
Bindnings –bildnings - förbränningsenergier 



Partikel i en 1D låda 
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Varför är PiL viktig? 
 Ger oss en enkel modell med de viktigaste 

kvantmekaniska nyckelegenskaperna: 
• Kvantisering 
• Nollpunktsenergi 
• Energi – antal noder 
• Lådlängden 
• Frågor?? 
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2D-låda 
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Om Lx = Ly fås 
E12 = E21 Degeneration 

..\..\..\MATLAB\2D box\Script_2D_box.m 



Atomorbitaler 

Kemisk bindning: Atomer bildar molekyler mha elektronerna.  
Elektronerna är utsmetade vågor, inte partiklar som rör sig i skal. 

Elektronerna i ett visst 
”skal” är inte alla likadana
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Repetition: Olika modeller för kemisk bindning 

Lewis + VSEPR Molekylorbitaler 

Atomer bildar molekyler för att 
energin blir lägre 

1. Bindningsstruktur 
      (inklusive fria elektronpar och resonans)  
2. Bindningsordning 
3. Laddningsfördelning 
      (formell laddning) 
4. Intermolekylär vxv 
 (Dipol? Vätebindning?) 
5. Lewis-syror och baser 
6. 3D-struktur (VSEPR) 
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Varför bildas inte He2 



Modeller för kemisk bindning är – just det – bara Modeller av 
samma verklighet. Används för olika ändamål. 

NH3 

Lewis + VSEPR 

8 st valens el., oktettregel 

Hybridorbitaler - valensbindning 

Molekylorbitaler 
MO-calc 

sp3 på kväve 

1s på väte 



Hur atomer dras till varandra 
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Molekylens bindningsenergi 
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Bindningsenergier 

                      

Intermolekylära 

                  

Intramolekylära Jämför med  
termisk energi 

vid 25oC 
RT = 2.5 kJ/mol 



En enkel kemisk reaktion 

Reaktionen är exoterm ! 
       Överskottsenergin blir värme i omgivningen 

Atomer bildar molekyler, ty då minskar deras (elektroners) energi 



Hur mycket värmeenergi frigörs vid reaktionen ? 

Frigjord 
värmeenergi: q’ 

q’ = D D 



Ammoniak-reaktionen är mer komplicerad 
 bindningar både bryts och bildas 

Bindningarna i 
 N-N och H-H 

bryts 
N-H bindningar 

i NH3 bildas  

N2 + 3H2            →              2NH3  



Energierna som omsätts i reaktionen 

N2 + 3H2   →    2NH3  

Ein: D(N≡N) 
+ 3 D(H-H) 

Energi 

Eut: 6 D(N-H) 

q’ 
Frigjord energi q’ = E(reaktant) – E(produkt) = D(N-N) + 3D(H-H) - 6D(N-H) = (Nästa sida) 

Obs: Hypotetisk reaktionsväg! 



Tabellvärden på 
dissociationsenergier D – 

Bindningsenergier 

Enskilda bindningar i fleratomiga molekyler 

Diatomära molekyler  

Medelvärden 

Lewis: 
H2 enkelbindning 
O2 dubbelbindning 
N2 trippelbindning 
Fråga: CO?  

q’ ... = 932 + 3x424 - 6x388 = -124 kJ/mol (Experimentellt värde är -92 kJ/mol) 



Ammoniak-reaktionens energi-profil 

N2+ 3H2    →      2NH3 

q’ 

Energi 

Lp II 
Termodynamik 
Jämviktslära 
Kinetik 



Reaktionsentalpin ∆Hr beräknas mer exakt  
med bildningsentalpierna 

∆Hr
o =  ∆Hf o(produkter)  –  ∆Hf 

o(reaktanter) ={Hess lag} 
 
         = 2∆Hf

o (NH3)  –  ∆Hf
o (N2) - 3∆Hf

o (H2) = 
  
         = 2⋅(-46.11)       –      0        –  3⋅0 = -92.2 kJ/mol  

N2(g) + 3H2(g) → 2NH3(g) 

Tabell 7.5 och Appendix 2A 



Definition av bildningsentalpi 

Bildningsentalpin för ammoniak 
 

∆Hf
o (NH3)  

 
är reaktionsentalpin då ammoniak bildas ur grundämnena i 

sina mest stabila former 

1/2N2(g) + 3/2H2(g)  → NH3(g) 

∆Hf
o (NH3) =  -46.11 kJ/mol 



Förbränningsentalpi 
Entalpi som frigörs vid fullständig förbränning av 1 mol av  
substansen under standardbetingelser (mer om det nästa vecka) 

Tabell 7.4 och Appendix 2A 

C2H5OH(ℓ )+ 3O2(g)→ 2CO2(g)+ 3H2O(ℓ) 

∆Hc
o =  ∆Hf o(produkter)  –  ∆Hf 

o(reaktanter) ={Hess lag} 
 
= 2∆Hf

o (CO2)  +  3∆Hf
o (H2O) - ∆Hf

o (C2H5OH) -3∆Hf
o (O2) = 

  
= 2⋅(-393.51)   +   3⋅(-285.83)   -      (-277.69)      -   3⋅0 = -1368 kJ/mol  
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