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orysiske egenskaber

De kræfter, der virker
me[lem molekyler,
katdes intermotekytære
kræfter.

De kan opdeles i tre
typer:

o van-der-Waa[s-kræfter
. dipo[-dipot-kræfter
. hydrogenbindinger

En molekylforbindelses
kogepunkt er et må[ for
styrken af de intermo-
leky[ære kræfter.

Desuden har de inter-
molekylære kræfter
betydning for opløse-
tighed og viskositet.

To molelqtlforbindelser, hvor van-

der-Woals-kræl1cr dontinerer i
den ene og hydrogcnbindinger i
den anden, er ikke blandbare. For-

bindelsen nted den Ioveste ntrsse-

fi,lde ligger øverst-

Intermolekylære kræfter
P Over 90% afalle kendte ke-

miske forbindelser er mole§l-
forbindelser. For at forstå de-

res f'siske egenskaber, herun-

der alkoholers, er det nødven-

digt at kende de kræfter, der

virkcr mellem molckvler. Disse

kræfter kaldes intermole§læ-
re kræfter. I alle tilfælde er der

Lale orn elektriske kræfter; po-

sitive dele tiltrækker negative

dele. Kræfterne mellem ato-

merne i mole§leme, de ke-

miske bindinger, er flere gange

stærkere end de kræfter, der

virker rnellem molekylerne.

Styrken afhænger i høj grad af

mole§lernes bestanddele, alt-

så af hvilke atomer molekv-

lerne indeholder.

De intermolekylære kræfter

kan deles op i tre §per:
. van-der-Waals-kræfter
. dipol-dipol-kræfter
. hydrogen-bindinger

van -der-Waats- kræfter
van-der-Waals-kræfteme er de

svageste af de 3 §per. Denne

krafttype har der{or især be§d-

ning. når ingen af de andre vir-

ker, dvs. mellem n-rolelryler, der

ikke indeholder polære bindin-
6aY

Alle mote§lforbindelser kan

bringes på flydende form og på

fast fom.r. Det gælder også for

ædelgasserne, der kan opfattes

som dtatomige molelsyler. Blot

skal temperaturen være lav

nok. Der må der-for virke kræf-

ter mellem dem, ellers vil de

være på sasform. Disse kræf-

ter skyldes, at selv i meget

symmetriske elektronsystemer,

kan der ske midlertidige, tilfæl-

dige folskydninger. som giver

rnulighed for elektrisk tiltræk-

ning mellem mole§leme. Det

er let at illuslrere for det sim-

ple elektronsystem, der er om-

kring ædelgassen helium:

w@@
Der er induceret en dipol i de

to atomer tit højre. Jo lettere

det er at fors§de elektroneme

og jo større elektronsystemet

er, desto stærkere er kræfterne

mellern de inducerede dipoler.

Van-der-Waals-kræfterne er

derfor størst
. i store mole§ler
. i molelryler, hvor de yderste

atomer er store
. når afstanden mellem mo-

le§lerne er lille.

Selv om der ikke er tale om

masseLiltrækning viser del sig.

at van-der-Waals-kræfternes

størrelse i det store og hele føl-

ger stør'relsen af de indgående

mole§lers molare masse, for-

di mole§lernes overflade vok-

ser med massen.

Dipot-dipot-kræfter
Kerniske forbindelser. hvori

molekyler har polære bindin-
ger, har højere kogepunkter

end upolære kemiske forbin-

delser. Det s§ldes, at de polæ-

re bindinger er permanente di-
poler, og at der er elektriske til-

trækningskræfter mellem disse

dipoter. En carbon-chlor-bin-

ding er en polær binding idet

elektronegativitetsforskellen
mellem chlor (3,16) og carbon
(Z,SS) er 0,61. Chlor, der træk-

ker hårdest i elektroneme, bli-

ver en smule negati\t ladet i

forhold til carbon:

H

\
6..C-Cl6

H'/
H

Her er 6 et tal mellem 0 og l.
Ladningsforskellen mellem

carbonatomet og chloratomet
gør chlormethanmole§let til
en perrnanent dipol. Dipol-

dipol-kræfteme er stærkere

end van-der-Waals-kræfteme,

idet ladningslors§dningen i

de permanente dipoler eksiste-

rer hele tiden, mens den er

midlertidig i mole§ler uden

polære bindinger. Dipol-dipol-

kræfter er størst
. nårdererstorforskel i elek-

tronegativitet mellem ato-

meme i den polære binding
. når den polære binding ik-

ke er gemt væk

Hydrogen-bindinger
Den stærkeste Upe af de inter-

mole§lære kræfter er hydro-

genbindingen, men den optræ-

der kun mellem et begrænset

antal mole§ler. Hvis der skal

være en hydrogenbinding mel-

lem to mole§ler, skal
. det ene indeholde et hydro-

genatom bundet til oxygen,

nitrogen eller fluor.
. det andet skal også indehol-

de et af disse grundstoffer,

men der behøver ikke at væ-

re bundet hydrogen til det

Disse tre grundstoffer har det

til fælles, at de er meget elek-

tronegative og forholdsvis små.

Eksempler på mole§ler, der

opf,lder betingelseme for, at

der kan dannes hydrogenbin-

dinger, er H2O, NH3 og HF,

men også organiske forbindel-
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ser, der indeholder en OH-
gruppe eller en NH2-gruppe

op0,lder betingelserne. Fx er

der hydrogenbindinger mellem

ethanolmole§ler:

å- 6+ 6-
cH" cH,-o- H ...... o -cHrcH3

I

H

Det kunne se ud som om, at

det hydrogenatom, der indgår i

hydrogenbindingen, er næsten

lige godt bundet til de to oxy-

genatomer. Det er dog ikke til-
fældeL Den kemiske binding
er ca. 10 gange stærkere end

hydrogenbindingen.

Kogepunktet som må[
Når et stof går fra den flydende

fase til gasiasen. skal alle de in-

termole§lære kræfter mellem

mole§leme brydes. Dedor er

en mole§lforbindelses koge-

punkt et godt måt for de inter-

mole§lære kræfters s§rke.

Figuren viser kogepunktet for

ædelgasserne og hydrogen-

forbindelserne for nogle ho-

vedgruppegrundstoffer. Der er

trukket linjer mellem n'role§-

ler, som er ens opbyggel

Nederst finder vi ædelga-sseme.

I tetrachlormetltan er olle fire bin-

dinger pdære, men på grund of
mole§lets syntmetriske opbyg-

ning optrceder det udadtil sont

upolcert. Der virker derfor ikke
dipol-dipol-kræfter mellent tetra'
clllorm etha nmolel<yl e me. Samme

forhold gør sig gceldende Jor en

De holdes i den flydende fase

sammen udelukkende af van-

der-Waals-kræfter. Da det er

den svageste intermole§lære
kraft, har ædelgasseme lar,t

kogepunkt. Som ventel sliger

kogepunktet, når mole§leme

bliver større. Det er lettere at

lave slore ladningslors§dnin-
ger i store mole§ler.
Den n;este gruppe indeholder

mole§ler af §pen XHa. Også

her er der udelukkende tale

om van-der-Waals-kræfter, men

mole§leme erstørre end ædel-

gasatomeme med samme mo-

lare masse. Det giiver større

ladningsfors§dninger og der-

med stærkere intemole§lære
kræfter.

De sidste tre grupper ligger

mere eller mindre oven i hin-

anden. Fælles er, at alle mole-

kyleme indeholder polære bin-

dinger. Dipol-dipol-kræfter er

stærkere end van-der-Waals-

kræfter. Derfor højere koge-

punkter. Tie kemiske forbin-

delser skiller sig ud: ammo-

niah vand og hydrogenfluorid.

De har større kogepunkter,

end der kan forklares med

dipol-dipol-kræfter. Grunden

er, at forbindelseme kan dan-

lang række andre organiske mo'
lelryler. Det er altså ikke nok at un'
dersøge, om et molelq,le indehol-

der polære bindinger eller ej; deLs

symmetn må oqså undersøges,

når de intennolelq,lcxre l<rcefter

skøl wtderes.

ne hydrogenbindinger, som er fJ"C
den stærkeste §pe af intermo-

le§lære kræfter. 250

200

Alkaner og alkohoter 150
Alkaner holdes i den flydende

fase sammen af van-der- 1oo

Waals-kræfter. Idet det er let- 50

tere at lave store ladningsfor- 
O

s§dninger i store molekyler,

stiger kogepunktet, når mole- -50

kvleme bliver større. -100

Små alkoholer holdes næsten

udelukkende sammen af hy-

drogenbindinger, men når

man går mod støre alkohol-

mole§ler, spiller van-der-

Waals-kræfteme en voksende

rolle. Dedor bliver afstanden

mellem kogepunkteme for
alkaner og alkoholer mindre

og mindre.

0ptøselighed
Opløseligheden af en mole§l-
forbindelse i en anden er be-

stemt af de intermole§lære
kræfter. Hvis opløsningsmidlet

holdes sammen af hydrogen-

bindinger, er mole§leme heri

bundet stærkt til hinanden. Til-

sættes eksempelvis en kemisk

forbindelse, hvor mole§leme
holdes sammen af van-der-

Waals-kræfter, kan disse mole-

§ler ikke trænge ind mellem

opløsningsmidlets mole§ler.

Der sker ingen opløsning.

Tlsætter man i stedet en ke-

misk forbindelse, der også hol-

des sammen af hydrogenbin-

dinger, kan de to mole§l§per
binde sig til hinanden. Der sker

en opløsning.

Alkaner og alkohoter
Alkaner holdes sammen af

van-der-Waals-krzefter, mens

vand holdes sammen af hydro-

-150

0

kogepun ktet for [igekædede

atkan-1-oter og atkaner

CI
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genbindinger. Derfor kan alka-

ner ikke opløses i vand.

Små alkoholer holdes næsten

udelukkende sammen af hy-

drogenbindinger. De er derfor

opløselige i vand. Når man går

mod større alkoholmolelqler,
spiller van-der-Waals-kræfter-

ne en voksende rolle. Derfor

falder opløseligheden. Vand-

mole§leme holder store alko-

holmole§ler ude.

Viskositet
Stærke intermole§lære kræf-

ter giver §kfflydende væsker,

dvs. høj viskositet Således sti-

ger viskositeten gennem ræk-

ken ethanol < ethan-1,2-diol <

propan-1,2,3-triol.
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