ENLLAC QUIMIC

CONCEPTE D'ENLLAC

¢ Un enllag quimic és la forga que manté la uni6é de dos atoms.
+ Tret dels gasos nobles, els atoms rarament son entitats aillades.

¢ La forca denllag és de naturalesa electrica i implica un canvi en la distribucié dels

electrons.

¢ Encara que tots els electrons hi intervenen, els més rellevants sén els anomenats

electrons de valéncia.

+ L'enllag es forma per guanyar estabilitat; els agregats atdomics (elements o compostos) es

formen, perque s6n més estables que els atoms per separat.
¢ En unir-se, els atoms adquireixen una configuracio electronica més estable.

+ Els gasos nobles, amb 8 electrons en la capa de valéncia, tenen estabilitat maxima. Per
aixd sbén tan poc reactius i les seves entitats estan constituides per un sol atom, sén

monoatdmiques.
+ Quan dos atoms s'acosten, apareixen simultaniament forces atractives i repulsives:
= Forces atractives: entre el nucli d'un atom i el navol electronic de I'altre.

= Forces repulsives: entre els nuclis (positius); també entre els nlvols electronics

(negatius).

¢ Quan els dos nuclis estan separats per la distancia internuclear d'enllag, les forces

atractives i repulsives abans esmentades han arribat a un punt d'equilibri.

¢ La formacié d'un enllag va acompanyada d'una disminucié d'energia (energia d'enllac);
aquesta mateixa energia ha de ser aportada per trencar l'enllag, és a dir, per vencer la

forga que manté units els atoms (energia de dissociacio).

+ Un agregat atomic és tant més estable energéticament com més energia s'ha despres en la

seva formacié.

¢ En tota transformacié quimica hi ha formaci6 i/o trencament d'enllagos i hi intervenen tots

els nuclis i electrons dels atoms.

Hi ha una immensa varietat de distribucions electroniques en les K L Na
combinacions quimiques, és a dir, una gran varietat d'enllacos i
moltes gradacions entre ells. Es poden reduir, tanmateix, a uns .

pocs tipus basics que serveixen de model per als altres. A ‘Be* ‘Mg- -Al- -

continuacié es descriuran els enllacos quimics seglents: idnic,

covalent i metal-lic. ¢ -Sj+ N -

En l'estudi de I'enllag quimic, és comode representar els atoms

mitjancant el simbolisme o diagrames de Lewis. L'objectiu és O F
representar els electrons periférics o de valéncia d'un atom, ésa °*~°  *9* L °
dir, els de la capa més externa. Cada electré es representa amb . .. .

un punt (o una creu). Un parell d'electrons es pot representat per :He: :Ne: :Ar:

una linia.

x-

Energia

potencial { ‘Aproximacié dels atoms d’hidrogen — Lenergia dels atoms aillats es considera 0.

— Quan s’acosten els atoms dominen les forces
atractives. Es desprén energia a causa de la

disminucié de I'energia potencial del sistema

a a format pels atoms.
fo = 74 pm (distancia denllag) — Quan els atoms es troben a una determinada
. distancia, anomenada distancia internuclear
—Domini de les Distancia entre els d’enllag, 'energia és minima i I'estabilitat del

forces repulsives nuclis d'hidrogen sistema és maxima.
—Consum d’energia — Si els atoms s’acosten més, apareix un domi-
— Domini de les forces atractives ni delles forces repulsives respec_:te de les
R D . q . atractives, la qual cosa representaria una ab-
Energia minima —Despreniment d’energia sorcié d'energia.




ENLLAC IONIC

e L 'enllag idnic és la unié entre ions de carrega diferent a causa de forces electrostatiques.

e Els compostos ionics son el resultat de la transferéncia d'electrons entre atoms, fet que
comporta la formacié d'ions (atoms amb carrega eléctrica). La carrega d'un i6 és la seva
valéncia ionica. Els ions positius sén cations; els ions negatius sén anions.

e Es dona entre elements metal-lics i elements no metal-lics. Dit d'una altra manera, I'enllac
ionic es forma entre atoms amb electronegativitats prou diferents (diferéncia igual o superior a
2 unitats).

e E| caracter ionic d'un enllag sera més accentuat com més diferencia d'electronegativitat hi
hagi entre els atoms implicats.

¢ | 'element metal-lic transfereix electrons a I'element no metal-lic.

e | 'atraccio electrostatica que es produeix entre cations i anions és la for¢a responsable de
I'enlla¢ que configura els compostos idnics.
e S6n compostos ionics:
= Les sals binaries (NaCl, CaF; ...)
= Les sals ternaries (KclO;, CaSO; ...)
= Alguns oxids metal-lics (Li,O, CaO ...)
= Alguns hidroxids (NaOH, KOH ...)

e Alguns ions sén poliatomics: SO, NO; ", NH,", H;O" ...

L'element metal-lic, amb P.l. baix, cedeix
facilment electrons i es converteix en catio,
amb 8 electrons en la capa més externa o
de valéncia (configuracié de gas noble).

L'element no metal-lic, amb A.E. elevada,
capta facilment electrons i es converteix en
anio, amb 8 electrons en la capa de
valéncia (configuracié de gas noble).

Ca (Z=20) 1s?2s®2p®3s?3p®/4s® e e
Ca® (Z=20) 1s?2s?2p°®/3s?3p® (45") Cl (2=17) 1s"2s"2p"/3s" 3p_
(ha perdut dos electrons) Cl” (Zz=17) 1s?2s®2p®/3s®3p°
(ha guanyat un electro)
i
f. atractivas

" f.resultantes
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La mida dels cations sempre és menor que la de I'atom del metall que perd electrons. La rad

és que apareix un excés de carrega positiva nuclear que fa que la resta d'electrons siguin

atrets amb més forga.

Pel contrari, quan un no metall captura electrons per fer-se ani, augmenta la concentracié de
carregues negatives en uns orbitals que ja estaven forga saturats d'electrons. La repulsié entre
electrons fa gue el volum de I'anié sigui més gran que el de I'atom.
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Xarxes cristal-lines

Atés que les forces entre ions no tenen cap direccidé determinada, sind que es donen en totes les
direccions de l'espai, cada i6 es troba voltat per altres de signe contrari. El conjunt forma una xarxa
ionica. Els ions es distribueixen en I'espai per maximitzar les forces atractives entre cations i anions,
aixi com per minimitzar les forces repulsives entre ions del mateix signe. Per aix0 es formen xarxes
tridimensionals potencialment infinites en les quals cations i anions ocupen posicions perfectament
definides i separats per una distancia d'equilibri que correspon a la suma dels radis ionics.
S'assoleix una situacié de minima energia i, per tant, de maxima estabilitat.

Els ions s'ordenen de forma regular en l'espai, originant empaquetaments molt compactes en
els quals cada i6 queda voltat del major nombre d'ions de la carrega oposada. El nombre o
index de coordinacio d'un i6 en una xarxa ionica és el nombre d'ions de signe contrari que se
situen al voltant d'un d'aquests ions.

En parlar de compostos ionics, no té sentit utilitzar el terme molécula, doncs aquest concepte fa
referéncia a una estructura molt definida pel que fa al nombre d'atoms que la formen. Les
formules quimiques que utilitzem pels compostos idnics no so6n féormules moleculars sind
empiriques, i ens indiquen les proporcions dels diferents ions en la xarxa cristal-lina.

Formula molecular: indica el nombre i la classe d’atoms d’'una molécula. Cal escriure, I'un al costat de
I'altre, els simbols dels elements amb subindexs que indiquen quants atoms de cada element formen la
molécula esmentada.

Férmula empirica: indica les proporcions atdomiques entre els diferents elements que constitueixen una
substancia. En els compostos ionics, que formen reticles cristal-lins perd no molécules, és I'Unica
utilitzable. Coneguda la férmula molecular, podem obtenir I'empirica simplificant ( p.ex. CeH120s ——
CH.0 ).

Hi ha moltes variants pel que fa a la forma de distribuir en I'espai els ions del reticle. La
geometria de la xarxa dependra de diferents factors, alguns dels quals son els seglents:

¢ La carreqa dels cations i els anions: cal respectar la neutralitat electrica global del
cristall. En el cas del clorur de sodi (NaCl) les proporcions idniques han de ser de 1:1,
ja que Na® i Cl” tenen carregues +1 i -1. El mateix passa amb el clorur de cesi (CsCl,
+1 i -1) i amb el sufur de zinc (ZnS, +2 i -2). En el cas del fluorur de calci (CaF,) la
neutralitat s'assoleix amb les proporcions fluor / calci de 2:1, perqué cada Ca®*, amb
dues carregues positives, ha de ser compensat per dos F ', amb una de negativa.

¢ Les interaccions electrostatiques: ha d'haver-hi el maxim nombre d'atraccions i el
minim nombre de repulsions, ja que son les forces electrostatiques atractives les que
asseguren l'estabilitat del cristall. Per tant es donaran els nombres de coordinacié més
grans que siguin possibles.

¢ La grandaria relativa dels ions: els cations i anions s'ordenen de manera que hi hagi
la menor quantitat de buits possible.

Els radis ionics de Na* i Cl so6n 0,98 A i 1,81 A respectivament. Aquest fet suposa
gue al voltant de Cl°, més gran, poden situar-se fins a 12 Na *; ara bé, al voltant d'un
Na" només hi podem acomodar 6 Cl . Per garantir la neutralitat eléctrica del reticle,
els nombres de coordinacié de Cl™ i Na® han de ser iguals (6:6).

En el cas del clorur de cesi, CsCl, el catié Cs" té la mateixa carrega que Na”, pero el
supera en volum; pot arribar a situar al seu voltant fins a 8 anions Cl . En el compost
ionic CsCl els index de coordinacié son 8:8.
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Propietats dels compostos ionics

Les propietats dels compostos idnics estan relacionades amb la naturalesa de l'enllag ionic i
amb les caracteristiques estructurals de les xarxes cristal-lines. Les forces atractives entre ions
de carrega oposada son intenses i estan en l'origen d'algunes de les propietats d'aquestes
substancies.

¢ Punts de fusio i d'ebullicié elevats. La majoria dels compostos ionics so6n solids a
temperatura ambient i cal escalfar-los molt per portar-los fins al punt de fusi6 (el clorur de
sodi fon a 801°C). Per "desfer" el reticle cal proporcionar molta energia en forma de calor
i provocar prou agitacié térmica com per aconseguir que els ions escapin a les atraccions
eléctriques.

En els fosos, les forces atractives entre cations i anions continuen essent importants, fet
que explica que els punts d'ebullicié també siguin elevats. Els ions han de véncer les
forces atractives "escapar-se" i per passar a I'estat de gas. En general, com més alta
sigui I'energia de xarxa, més alts seran els punts de fusié i d'ebullici6.

Pels alts punts de fusi6, alguns d'aquests compostos es fan servir com a materials refractaris en el

recobriment de forns. Per exemple, I'0xid de magnesi (MgO) i I'0xid d'alumini (Al.O3) tenen punts de
fusio de 2640°C i 2045°C respectivament.

+ Solubilitat. Els compostos idnics generalment sén solubles en dissolvents polars, com
ara l'aigua, pero insolubles en dissolvents apolars, com el benze. Quan un cristall idnic
és introduit en un dissolvent polar, les molécules del dissolvent interaccionen amb els
ions de la superficie del solid
cristalli. Els cations i anions del
reticle sb6n "segrestats" un a un
gracies al caracter dipolar de les N S i,
molecules del dissolvent, que se )t (@) QQ
situen al voltant dels ions (solvatacio O Q 0
i, en el cas concret de laigua, ( @
hidratacié). La formacié de solvats o a 5, Q@O
hidrats a partir dels reticles és un Na* D) 0 )
procés endotermic (absorbeix calor) a\(dJ O
que pot tenir lloc per l'increment del —\_
desordre o entropia.
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¢ Conductivitat. En estat de solid, els compostos ionics sén uns péssims conductors de
I'electricitat. L'electricitat és un desplacament massiu de carregues eléctriques i en les
xarxes ioniques els cations i anions experimenten fortes restriccions en la seva mobilitat:
tan sols vibren al voltant de la posicio d'equilibri i dificilment abandonaran el seu nus pel
fet d'estar sotmesos a I'accié d'un camp electric.

D'altra banda, els seus fosos i també les seves dissolucions (electrolits) son excel-lents
conductors de l'electricitat, doncs ara els ions tenen llibertat de moviments.

¢ Duresa i fragilitat. Els compostos idonics sén molt durs, és a dir, ofereixen gran
resisténcia a ser ratllats (escala de Mohs). De fet, ratllar un compost ionic significa
arrencar mecanicament una certa quantitat d'ions que estan fortament fixats en les seves
posicions per les forces electrostatiques.

També son fragils, que vol dir que es trenquen facilment quan son sotmesos a forces de
deformaci6. L'aplicacié de la forca esmentada desplaca lleugerament una capa d'ions
sobre una altra, amb la qual cosa els ions d'igual signe poden quedar alineats 0 més
proxims: la debilitacié de les atraccions i I'enfortiment de les repulsions provoquen la
ruptura del cristall i no de qualsevol
manera, sind a favor de certes
superficies preferents que formen
entre elles angles concrets
(aquesta forma de trencar-se és
I'exfoliacié, que depen de Ia
geometria del reticle).
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ENLLAC COVALENT

i

* L’enllag covalent s’origina quan s’uneixen elements no metal-lics entre si, o be metalls amb no
metalls, perd d’electronegativitats no massa diferents (diferéncia no superior a 2).

* Com en els enllagos idnics i metal-lics, la formacié de I'enllag suposa una disminucié
d’'energia i, per tant, un guany d’estabilitat. Les forces que mantenen units als atoms soén
també de caracter electrostatic i impliquen als electrons de valéncia.

* No hi ha transferéncia d’electrons ni es forma cap navol electronic. Un enllag covalent uneix
els atoms gracies a la comparticié d’electrons.

* L’enllag covalent és I'inic que genera molécules, entitats discretes amb un nombre concret i
finit d’atoms, pes molecular determinat i geometria molecular definida.

Quan els dos atoms estan molt separats, no interaccionen i I'energia potencial és practicament nul-la. Ara
bé, a mida que s’acosten apareixen forces electrostatiques atractives entre I'electré d’'un atom i el nucli de
I'altre; per aixd es produeix el desplagament dels nuvols electronics cap a la regié de I'espai situada entre
tots dos nuclis. També es produeix repulsié entre els nuclis i repulsié entre els electrons pero, d’entrada,
predominen les forces atractives sobre les de rebuig i, per tant, I'energia potencial del sistema format per
ambdoés atoms disminueix amb I'acostament i es va guanyant en estabilitat.

La situacié6 d’equilibri s’assoleix quan els nuclis estan separats per una certa distancia, la distancia
internuclear i en aquest moment lI'energia és minima. A menys distancia, predominarien les forces
repulsives i es perdria estabilitat. EI desplagament dels nlvols electronics a la zona internuclear o, el que és
el mateix, la comparticié d'un parell d’electrons minimitza la forga repulsiva entre els nuclis i constitueix la
clau de I'enllac covalent.

Enllac coordinat o datiu: quan un dels atoms aporta els dos electrons a compartir i I'altra
atom no n’aporta cap, d’electro, I'enllag rep el nom d’enllag covalent coordinat o datiu. Es dona
especialment en ions poliatomics. A continuacio es representen dos especies quimiques amb
enllag covalent datiu: els cations oxoni (HsO *) i amoni (NH,").

+
X H
HfQH-H*—-H : H H:N:H+H ——H:N: H
H H H

Cada enllag covalent entre un parell d’atoms es descriu amb diferents parametres:

* longitud o distancia d’enllac: |la distancia mitjana que separa els nuclis dels dos atoms.
Els atoms enllacats no estan en rep0s, sind que vibren constantment; per aixd hom parla
de distancia mitjana.

* energia d’enllac: la quantitat d’energia alliberada quan es forma un mol d’enllacos, o bé,
I'energia que cal aportar per trencar un mol d’enllagos.

* polaritat de I'enllac: en funci6 del caracter electronegatiu dels atoms implicats en
I'enllag, el parell d’electrons tindra diferents comportaments.

- enllac homonuclear: uni6é entre dos atoms identics (Cl,, O,,

HXH O H-H H, ...) i, per tant, igualment electronegatius; el parell

. d’electrons o navol de carrega esta centrat entre els dos
nuclis. L’enllag no esta polaritzat.

- enllac heteronuclear: els atoms implicats son diferents (HCI),

+ _ 8+ §  tenen diferent electronegativitat i, per tant, el navol electronic

0 & H-C1 esta desplacat cap a I'atom més electronegatiu dels dos. Es
diu que I'enllag esta polaritzat.

* angle d’enllac: I'enllac covalent és direccional perqué els orbitals (tret dels s) tenen una
orientacié espacial definida. Per aixd, quan un atom forma més d’un enllag covalent amb
d’altres, s’estudia I'angle que formen.



TEORIA DE LEWIS

Els atoms dels gasos nobles sén molt poc reactius i, tret de I'heli (1s), tots tenen 8 electrons en
la capa de valéncia (ns® np°). D’altra banda, en els enllacos idnics la formacié de cations i
anions per transferéncia d’electrons suposa la pérdua o el guany d’electrons fins a tenir-ne 8 en
la capa de valéncia.

Sembla que tenir 8 electrons en la capa de valéncia comporta la maxima estabilitat. EI quimic
nord-america Gilbert Lewis (1875-1946) i 'alemany Walther Kossel (1888-1956) van suggerir
I'any 1916 la possibilitat de completar la capa de valéncia a través de la comparticio de parells
d’electrons i va enunciar la segiient regla:

Regla de 'octet: quan els atoms formen enllacos covalents, tendeixen a compartir, perdre
0 guanyar electrons fins a aconseguir-ne vuit en la capa de valéncia.

Existeixen moltes espécies quimiques estables que no compleixen la regla de l'octet.

Representacid de les estructures de Lewis

Les estructures de Lewis representen els atoms i la distribucié dels seus electrons de
valéncia, tant els no compartits com els compartits en els enllagos covalents. Un guid
representa un parell d’electrons compartits en un enllag senzill; dobles o triples guions
representen dobles o triples enllagos o, el que és el mateix, dos o tres parells d’electrons
compartits pels dos atoms. La resta d’electrons, els no compartits, sén representats amb punts
0 creus.

En el cas dels enllagos coordinats o datius, els dos electrons poden ser representats per una
fletxa que va des de I'atom que aporta els dos electrons cap a l'altre atom.

— H
H:Cl: o=c=o  HN-H _ieh_ H:N:H
H |C1-P—Cl| :

-

La representaci6 de les estructures de Lewis per molécules senzilles no ofereix problemes; ara bé, per
a les molecules i ions més complexos convé seguir unes regles elementals:

* Sumar tots els electrons de la capa de valéncia dels atoms. A
partir del nombre atomic es pot deduir la configuracio, per comptar
després el nombre d’electrons ubicats en la capa de valéncia. Si
I'estructura en qliesti6 és un i6 haurem de modificar el nombre
d’electrons calculat de la seglient manera:

- si és un catio, restar la carrega (n® d’electrons perduts)
- si és un anio, sumar la carrega (n°® d’electrons guanyats)

*

Escriure I'estructura basica del compost. Es tria I'atom central,
generalment el menys electronegatiu diferent de I'hidrogen; la resta
d’atoms s’uneixen al central amb enllagos senzills de dos electrons
(de vegades, cal informacié addicional).

*

Distribuir els electrons en la molecula. Amb la resta dels
electrons cal completar I'octet dels atoms que hem unit al central
(’hidrogen, només 2 electrons). Si sobren electrons, aquests seran
assignats a I'atom central.

*

Formar, si és que cal, enllacos multiples. Si I'atom central no
compleix la regla de l'octet, es formen enllagos multiples entre
I'atom central i la resta d’atoms, utilitzant els parells d’electrons no
compartits d’aquests ultims.




Excepcions a la regla de 'octet

* L’hidrogen completa la seva capa de valéncia amb 2 electrons, assolint la  H:H
configuracio del gas noble més lleuger, I'heli.

* El beril-li és un alcalino-terri que, per la seva posicié en el sistema periodic, presenta una
electronegativitat relativament alta. Pot formar enllacos covalents perd només té dos electrons
en la capa de valéncia: si els comparteix, n‘aconsegueix 2 més perd encara faltarien 4
electrons per arribar a completar 'octet.

Be (Z=4) (electroneg. = 1,5) 1s? 2s? |Cl—Be—Cl|
Cl (Z=17)  (electroneg. =3) 1s® 25% 2p° 3s” 3p° - -

* Els elements del grup 13, en particular el bor i 'alumini, també tendeixen a IF|
formar compostos covalents als quals I'atom central esta voltat per menys I-l?' B FI
de 8 electrons. 2P

* Nombrosos compostos tenen un atom central amb més de 8 electrons en
la seva capa de valéncia. Aquest comportament és usual en els atoms Cl
dels elements situats en el tercer periode i segiients dels sistema periddic. |
Sembla que l'explicacié estaria relacionada amb I'existencia d’orbitals d, Cl1—-P—Cl
accessibles en energia, que poden ser utilitzats per a l'enllag. En la /N
molécula de pentaclorur de fosfor, el fosfor t¢ 10 electrons en la capa de Cl Cl
valéncia; i el sofre en té 12 en I'hexafluorur de sofre. De fet, la majoria dels
no metalls poden tenir més de 8 electrons en la ultima capa.

* En el cas d’algunes molécules, com ara el monoxid de nitrogen (NO) i el didoxid de nitrogen
(NOy), no es pot complir la regla de l'octet, doncs el n? d’electrons de valéncia és senar.

Ressonancia

En certs casos, les estructures de Lewis no descriuen de forma adient les caracteristiques
observades en les molécules que representen. Per exemple, en el cas del benzé es pot pensar
que la molécula esta formada per un anell de sis carbonis en el qual s'alternen tres enllagos
senzills i tres enllacos dobles.

Ara bé, de la mesura experimental se’n desprén que els sis
enllagos carboni-carboni sén idéntics i de llargada a mig cami
entre la de un enlla¢ senzill i un de doble. Aquests enllagos
podrien representar-se de varies maneres (dues en aquest cas),
que disposem separades per una fletxa de dues puntes.
Ambdues estructures reben el nom d’'estructures ressonants. I
Aixd no vol dir que existeixin totes dues; la veritable naturalesa
de la molécula és una combinaci6 dambdues formes
ressonants, que s’anomena hibrid de ressonancia. En el cas
del benzé, s'ha optat per una representacié de ['hibrid de
resonancia en la qual un cercle substitueix als poc adients
enllacos dobles i senzills.

El concepte de ressonancia és util per justificar les distancies d’enllac que experimentalment
s’han determinat en alguns oxoanions, com ara SO,*, COs~, PO,%, efc.

0 0 0 0 o) 0 0 0
pZ ™
s\/f S< \?/ \|S|/ \ls/
0 0 0 0 0
(S0y) (S03)



Model de repulsié entre els parells d’electrons de la capa de valéncia

A diferéncia dels enllagos ionics, els enllagos covalents son direccionals: els atoms formen
enllacos en direccions especifiques. L’estereoquimica estudia la geometria tridimensional de
les molécules i la teoria de Lewis no és suficient com per fer una interpretacié completa.

El model de repulsié entre els parells d’electrons de la capa de valéncia estableix que la
geometria de les molécules ve determinada per les repulsions dels parells d’electrons en
la capa de valéncia de I’'atom central.

Els parells d’electrons de la capa de valéncia, tant els compartits o enllagants com els no
compartits 0 no enllagants, es disposen en I'espai de forma que quedin tan allunyats els uns
dels altres com sigui possible, a fi i efecte de minimitzar les repulsions electrostatiques. Per
minimitzar les repulsions cal maximitzar els angles entre dos parells qualsevol.

Existeixen varies possibilitats detallades a continuacié. La lletra A representa I'atom central; la
lletra n indica quants atoms X s’enllacen amb A per comparticidé d’electrons; la lletra m indica
quants parells d’electrons E no enllagants té I'atom central. EI nombre total de parells
d'electrons en la capa de valéncia de 'atom central ( n+m ) determina la figura geometrica que
ens ajudara a situar en I'espai aquests parells d'electrons:

n°p.e 2 parells d'er 3 parells d'er 4 parells d'er 5 parells d'er 6 parells d'er
Figura Linia Triangle Tetraedre Bipiramide trigonal Octaedre
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Els parells electronics experimenten repulsié mutua i per aixo se situen com més allunyats, millor. Per descriure la
forma d'una moléecula ens fixem en la disposicié dels parells d'electrons enllagants (PE), que és tant com dir que
només compta la disposicié dels atoms al voltant de I'atom central; prescindim dels parells d'electrons no enllagants
o solitaris (PS).

Els PS ocupen més espai i provoquen repulsions més intenses que els parells enllagants (PE). Les repulsions més
fortes son les PS-PS; després venen les PS-PE i, finalment, les PE-PE. Els PS "necessiten" més espai i per aixo
s'acomoden en els angles més grans, tot deixant pels PE els angles menors. Per aix0 I'angle H-N-H és de 107° en
NHs , i I'angle H-O-H és de 105% en H20, en compararcié als 109,5° del tetraecre perfecte ( H-C-H en CH4 ). En les
molecules amb disposicid electronica bipiramidal trigonal (bpt) els PS se situen en els vertexs equatorials, doncs
disposen de 120% en les molécules amb disposicio electronica octaédrica els PS van als extrems axials. Pel que fa
al tipus d'enllag, els els triples generen més repulsié que els dobles, i aquests més que els sentzills.
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Geometria molecular i hibridacié d’orbitals

S'han proposat altres sistemes per deduir la geometria de les molécules covalents. La
configuracié electronica de I'oxigen és  1s® 2s® 2p* ; per tant en la capa de valéncia té dos
orbitals p semiocupats, la seva covaléncia és dos i pot formar dos enllacos covalents. Si els
orbitals p estan orientats en I'espai ortogonalment, sembla logic pensar que si 'oxigen forma
dos enllagos covalents amb hidrogens per donar aigua, el solapapent d’orbitals p i s hauria de
donar dos enllagos també ortogonals, de 90%; perd I'angle mesurat experimentalment és molt
diferent (104,59).

Per explicar la geometria de moltes molécules cal considerar la combinaci6é d’orbitals atomics
dels atoms per formar nous orbitals que reben el nom d’orbital hibrids. La hibridacié d’orbitals
consisteix en la combinacié d’'un nombre determinat d’orbitals atomics per formar el mateix
nombre d’orbitals hibrids, diferents dels orbitals de partida, tots ells de la mateixa energia
(aproximadament la mitjana de I'energia del conjunt d’orbitals hibridats). Tots els orbitals hibrids
tenen aproximadament la mateixa forma i consten de dos Iobuls de diferents dimensions.

Els orbitals atdmics son direccionals, i aquesta és la causa de la geometria de les molécules.
Segons el tipus i nombre d’orbitals atdmics que es combinen, apareixen diferents tipus
d’orbitals hibrids.

* Hibridaci6é sp®. Un orbital s i tres orbitals p es combinen donant lloc a quatre
orbitals hibrids sp®, d'igual energia i que s'orienten cap els vértex d’un tetraedre
regular, formant entre si angles de 109,5%. Sén exemples I'aigua, el meta, el sila,
'amoniac.

* Hibridacio sgz. Un orbital s i dos orbitals p es combinen donant lloc a tres orbitals
hibrids sp®, d’igual energia i que s’orienten en un pla, formant entre si angles de
120°. Un exemple és el trifluorur de bor.

* Hibridacié sp. Un orbital s i un orbital p es combinen donant lloc a dos orbitals
hibrids sp, idéntics entre si i que formen un angle de 180° Un exemple és el
difluorur de beril-li.

* Hibridacié spd®. Un orbital s, tres orbitals p i dos orbitals d es combinen donant
lloc a sis orbitals hibrids sp®d®, idéntics i que formen entre si angles de 90°. Un
exemple és I'hexafluorur de sofre.

La hibridacié d’orbitals atomics també permet explicar la formacié d’enllacos multiples (dobles i
triples) en les molecules. Dos bons exemples sén 'ete (=etile) i I'eti (= acetile).
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Polaritat dels enllacos

En un enllac covalent pur, dos atoms comparteixen alhora un parell d’electrons. En canvi, en
un enllag ionic pur, un atom transfereix completament a I'altre els seus electrons de valencia.
Aquests dos casos son situacions extremes en la formacié d’enllagos, pero el més habitual és
que apareguin situacions intermedies, com ara la que origina I’enlla¢ covalent polar.

L’enllag covalent polar es forma quan s’uneixen dos atoms amb electronegativitats diferents
perd no massa (sind, el resultat és un enllag ionic).

* Enllac_homonuclear: els dos atoms enllagats son idéntics i, per tant, tenen la
mateixa electronegativitat (la diferéncia d’electronegativitat és 0). Per aixd la
distribucié de la densitat electronica entre els dos nuclis és simetrica i no apareix
acumulacio de carrega negativa ni en un extrem ni en laltre
de l'enllag. Podem dir que un enllag homonuclear és un H : H “ H-H
enllac covalent pur o apolar.

Les molecules diatdbmiques s6n un bon exemple: Hp, Cly, O, .

Enllac heteronuclear: si els dos atoms sén diferents, també tindran
electronegativitats diferents. L’atom més electronegatiu dels dos atreu amb més forca
el parell d’electrons compartits i aixd comporta una distribucié asimétrica de la
densitat electronica, més concentrada en l'area de l'atom electronegatiu. En les
proximitats d’aquest atom hi ha una carrega parcial negativa (5- , doncs hi ha més
electrons que protons) mentre que, pel . . + o
contrari, en larea de latom menys H:*(Cl: & 08_ o H—Clb
electronegatiu hi ha una carrega parcial * e ’

positiva (6+, doncs hi ha més protons que + 4
electrons). L’aparicié de carregues parcials _ o = )
en els extrems condueix a l'aparicié d'un  H_() O &
dipol i aquest és el tret que caracteritza a - “H +
un enllag covalent polar. st )

Com més gran sigui la diferencia
d’electronegativitats entre els atoms a unir, més polar sera I'enllag que es formi.

- Si la diferéncia d’electronegativitat entre els dos atoms és superior a 2,0 ,
llavors I'enllag es considera idnic.
p.ex., CsF XF =4 Xcs = 0,8 Ay = 3,2
- Si la diferéncia d’electronegativitat es situa entre 0,4 i 2,0 , llavors I'enllag es
considera covalent polar.
p.ex., O-H Yo = 3,5 X = 2,1 Ay =14
- Si la diferéncia d’electronegativitat és inferior a 0,4 , I'enllag es pot considerar
covalent pur o apolar.

p.ex., SeS Xs =25 Xse = 2,4 Ax =0,1

Un enllag covalent entre dos atoms idéntics pot ser polar, si aquests atoms estan en
entorns diferents. Per exemple, en la molecula de cloroeta (HsC—CHzClI), I'entorn de
cada carboni fara que no tinguin la mateixa "avidesa" d’electrons i el nuvol de densitat
electronica no sera simeétric.
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Moment dipolar d’un enllac

Els dipols son el resultat de I'aparicié de carregues parcials en els extrems d’un enllag covalent
polar. Els dipols es caracteritzen pel moment dipolar (1), una magnitud vectorial que mesura el
grau de polaritzacié d’un enllag.

— —
L=d-r
1 : moment dipolar; la unitat és el debye (D) (1D = 10" uee - cm = 3,3 -10°°C - m).

4 : valor absolut de 'acumulacié de carrega en un dels extrems de I'enllag.
r : vector orientat del pol positiu al negatiu; el seu modul és la distancia internuclear.

Moment dipolar d’una molécula

Una molécula t¢ un moment dipolar que es calcula com la suma vectorial dels moments
dipolars dels seus enllacos. La polaritat és important perqué les substancies polars tenen
propietats fisiques i quimiques diferents de les substancies apolars (solubilitat en I'aigua, punts

de fusio i d’evaporacio, tensié superficial, capil-laritat, interaccié amb d’altres molecules ...).

Moments dipolars d'algunes

molécules gasoses

* Molécules polars: el seu moment dipolar és diferentde 0 (Yu #0).

Molécula #(D) - Totes les molécules diatdmiques amb enllag heteronuclear (formades
per dos atoms diferents, com ara HBr, HCI ...) sén forcosament
LiCl 7.3 polars, doncs I'tinic enllag existent t&¢ moment dipolar diferent de 0.
NaCl 2.0 - Una molécula de geometria angular amb enllacos polars (H,O) tindra
KCl 10.3 una suma vectorial diferent de 0 i, per tant, sera polar.
gag (8)'0 - Una molécula de geometria piramidal de base triangular (NH3) pot
a 109 tenir tres enllagos polars (N-H) que, per la seva disposicid en I'espai,
CO 0.1 no s’anul-len.
HF 18
HCl 11 * Molécules apolars: el seu moment dipolar és nul (>u=0).
HBr 0.3
N, 0 - Les molécules diatdmiques amb enllag homonuclear (formades per
COo, 0 dos atoms idéntics, com H,, Br,, Cl, ...) son forgosament apolars,
0, 0.5 doncs I'tnic enllag existent t&¢ moment dipolar nul.
50, 1.6 - Les molécules amb geometria lineal (CO,), plana triangular (BF3),
N,O 0.2 tetraedrica (CH,4) ... poden tenir enllagcos polars i, malgrat tot, tenir
H,0 1.8 moment dipolar nul. Cal tenir present que el moment dipolar és una
H,;0, 2.1 magnitud vectorial i que la suma de vectors diferents de 0 pot donar
NH, L5 com a resultat 0. La disposicié en I'espai dels diferents moments
CH,CI 1.9 dipolars fa que s’anul-lin matuament.
TR \
0O=C=0 |
E[J. = 0 uﬁ“:\.‘\?::.
Zp £ 0 He
cLs
"\ ~H
\Jz He
B = F spfo0  H
Mz
F 2p =0 12



Propietats dels compostos covalents

La formacié d’enllacos covalents pot conduir a dos tipus de substancies que tenen estructures i
propietats completament diferents: els solids amb xarxes covalents i les substancies
moleculars.

* Solids amb xarxes covalents

Els solids amb xarxes covalents estan constituits per atoms units per enllagos covalents
que formen una bastida tridimensional que s’estén indefinidament en les tres direccions de
I'espai. El resultat és un cristall i no té sentit parlar de molécula.

* S6n generalment solids a temperatura ambient.

* Tenen punts de fusio elevats (els enllagos covalent a trencar sén forts).
* 86n durs, insolubles en tot tipus de dissolvents.

* S6n generalment mals conductors del corrent eléctric.

Alguns exemples son el diamant , el grafit i el didxid de silici (quars).

Diamant Grafit

El diamant és dur, transparent, incolor, aillant, més
dens que el grafit.

En el diamant, cada atom de carboni esta unit a 4
carbonis amb enllagos forts en disposicié tetraédrica
(hibridacié sp®). Es forma una xarxa tridimensional

El grafit és tou, negre, conductor, menys dens que el
diamant.

El grafit presenta una estructura en capes; una lamina
esta formada per atoms de carboni, cadascun dels quals
s'uneix a 3 carbonis amb enllagos de geometria

complexa. triangular plana (hibridacid sp?). Apareix un “mosaic
hexagonal”. Les diferents capes s'apilen gracies a
interaccions debils: per aixo el grafit exfolia en lamines,

taca el paper...

(K,—a

Grafito: capas de anillos
hexagonales de carbono

Diamante: estructura tetraédrica

* Substancies moleculars

Les substancies moleculars estan formades per molecules individuals unides entre si per
forces moleculars debils. La intensitat d’aquestes forces determina I'estat en que es troba
el compost a temperatura ambient.

* Moltes s6n gasos a temperatura ambient (O, Hy).

* D’altres sén liquides a temperatura ambient (H.O, Br,, etanol).

* Unes poques, d’elevat pes molecular, poden ser solides (iode, sacarosa).
* Els punts de fusié sén baixos (només cal véncer forces intermoleculars).
* Els solids moleculars sén tous i mal conductors del calor i de I'electricitat.
* La solubilitat depén del caracter polar o apolar de cada compost.
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Interaccions entre molécules: forces de van der Waals

Les molécules de les substancies covalents moleculars s’atreuen entre si mitjancant forces
intermoleculars, molt més débils que els enllagos covalents que mantenen units els atoms de la
molécula. En general, les forces de van der Waals augmenten amb el pes atdbmic o molecular.

*

*

*

Aquestes interaccions sén més intenses en els solids i liquids que en els gasos; tanmateix,
en el cas dels gasos, son les responsables que aquests no s'ajustin a la llei dels gasos ideals
quan les temperatures son baixes. També condicionen els valors d'algunes propietats
fisiques, com ara els punts de fusi6 i ebullicid, la duresa, la solubilitat, ...

Forces dipol-dipol. Totes les molécules polars (dipols permanents) s’atreuen
mutuament mitjangant interaccions dipol-dipol. En els dipols permanents, la carrega
parcial negativa (3-) d’'una molécula experimenta una atraccié electrostatica per la
carrega parcial positiva (8+) d’'una altra.

Aquestes atraccions entre els extrems dels dipols amb carrega oposada, les forces
dipol-dipol, s6n més intenses com més gran sigui el moment dipolar (u) de la
molécula. Sén forces unes 100 vegades més débils que un enllag covalent i tan sols
son significatives a distancies molt curtes.

Forces de dispersié o de London. Les forces atractives entre molécules també
poden apareixer en el cas de molecules apolars. Aquestes forces es generen quan el
moviment dels electrons en un atom o en una molécula provoca que el centre de
carrega negativa de I'escorga no coincideixi amb el centre de carrega positiva del
nucli. Aquest lleuger desplagament del nivol electronic comporta que, per un instant,
la distribuci6 de la carrega sigui asimetrica: ha aparegut un moment dipolar
instantani, el qual afecta a les molécules properes, que presentaran dipols induits.
La interacci6é entre els extrems oposats dels dipols induits és la responsable de les
forces de London. Només son significatives a distancies curtes.

Les forces de London expliquen perque gasos monoatomics (He, Ne ...) o molecules
diatomiques apolars (N2) puguin ser liquades si les temperatures s6n prou baixes.

Enllac o pont d’hidrogen. El pont d’hidrogen és una interaccié molecular que es
produeix quan un atom d’hidrogen unit per enllag covalent a un atom X petit i molt
electronegatiu (F, O, N) interacciona amb un parell d’electrons no compartit d’'un altre
atom també petit i electronegatiu. 5+

L’enllag H-X és fortament polar, per 3 c D__
la qual cosa I'hidrogen representa

I'extrem positiu (6+) d’un dipol forca o+

intens. La atracci6 que apareix

entre aquest hidrogen i un atom

petit i electronegatiu (podria ser X) H 5+ /A

és débil comparada amb un enllag s o H— f)\ ~H
covalent, pero forta en relacié a les 0- 0\ H=—= [']\
forces de van der Waals. H 4 O\ H H

- Com més gran sigui la diferéncia d’electronegativitat, més grans seran &+ i 6- i
meés intens sera el pont d’hidrogen.

- Com més petits siguin els atoms, més gran sera la concentraci6 de la carrega
i més curta sera la distancia; aixd suposa més moment dipolar i més atraccio.

- Només les substancies amb enllacos F-H , O-H i N-H presenten ponts
d’hidrogen. P.ex. HF, H,O, NHs, CH3-CH,OH).

Cl 0 S, amb electronegativitats semblants a la del N, no formen ponts d'H en
compostos com HCI o H2S : sén massa voluminosos.

La formacid de ponts d’hidrogen augmenta extraordinariament el punt d’ebullicié d’un
compost; és el cas dels hidrurs dels elements més electronegatius: HF, H2O i NHa.
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ENLLAC METAL.LIC

*

*® & o o

L'enllag metal-lic es produeix entre atoms d'elements metal-lics.

En general, tenen P.l. baixos i per aixd formen cations amb facilitat; el fet de tenir A.E.
baixes dificulta la formaci6 d'anions. Son electropositius (electronegativitat inferior a 2).

Tret del mercuri, els elements metal-lics sén solids cristal-lins a temperatura ambient.
Presenten una brillantor metal-lica caracteristica.
Son opacs, ductils, mal-leables i bons conductors de el calor i de I'electricitat.

Presenten estructures molt compactes per I'empaquetament regular dels atoms amb
nombres de coordinacio elevats (entre 8 12).

Els metalls emeten electrons si sén escalfats (efecte termoidnic) o si sén sotmesos a
radiacions luminiques de freqiiéncia determinada (efecte fotoeléctric).

Els metalls representen les tres quartes parts dels elements coneguts.

El caracter metal-lic augmenta cap a l'esquerra dintre d'un periode, i cap a baix en el grups
dels elements tipus o representatius.

Enllac metal-lic: model de la deslocalitzacié electronica

Aquest model és una descripcié molt simplificada de la _

naturalesa de l'enllag metal-lic. Els metalls no tenen prou €

electrons per completar les seves capes de valéncia e~
o

compartint electrons amb els atoms contigus de la xarxa

metal-lica; aquest model proposa que els electrons de

e
valéncia no estan sota la influéncia d'un nucli en concret: e - € N
sén compartits per molts atoms simultaniament; és a dir, €
estan deslocalitzats sobre molts atoms. e e e

La imatge visual d'un cristall metal-lic podria ser la d'un N

gran nombre de cations metal-lics, formats per la perdua @e‘ @e‘

dels electrons de valéncia, vibrant al voltant d'un nus en

un reticle cristalli. Aquest reticle altament ordenat
. . p ' ' R '
estaria immers en un nivol d'electrons que es mou Nuvol electronic en la xarxa d'un me-

lliurament, com les molécules d'un gas, pels buits que

tall de valéncia +2 (p.ex. magnesi)

existeixen entre els cations.

El cristall metal-lic és eléctricament neutre; els cations que formen la xarxa es mantenen units,
malgrat la repulsié electrostatica, per les forces atractives que es produeixen entre els
esmentats cations i el navol electronic. La interaccié entre els ions positius i el nivol electronic
estabilitza el cristall. En general, es pot afirmar que I'enllac metal-lic és més fort com més gran
és el nombre d'electrons de valéncia del metall.

El ndvol o gas electronic només es forma en els metalls, perqué en ells el P.l. és baix i
presenten orbitals de valéncia buits: aixd garanteix la mobilitat dels electrons.

Model de xarxa cristal-lina, concretament
xarxa cubica centrada en les cares. Aixi
cristal-litzen l'argent, I'or i el coure.
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Propietats dels compostos metal.lics

¢

Ductilitat i mal-leabilitat. Els metalls poden deformar-se facilment per acci6é d'una forga. El
fet que els metalls cristal-litzin en empaquetaments compactes i que els enllagos entre

atoms no siguin dirigits permet que, sota I'accio d'una forga lateral, @ @ ®®
les capes d'atoms puguin desplagar-se una respecte de laltra, ® ® ® ®
passant a ocupar posicions equivalents. La unié entre els cationsno -—----=—--  _T._.T______
és rigida ni gaire forta, de manera que les capes de cations es 0 ® @
poden lliscar les unes damunt de les altres. ® " o0

Conductivitat eléctrica. Els metalls son bons conductors del corrent electric, tant en estat
de solid com fosos. Els cations del reticle no atreuen amb forca als electrons del navol; per
aix0, quan s'aplica una diferencia de potencial entre dos punts del metall, els electrons de
valéncia flueixen massivament des del pol negatiu cap al positiu.

A temperatures molt baixes, alguns metalls practicament no ofereixen resisténcia al pas del corrent;
s6n els anomenats superconductors.

Conductivitat térmica. La disposicié compacta dels cations en les xarxes metal-liques fa
que les vibracions produides per I'agitacié térmica es transmetin facilment d'uns cations als

altres. (Per aixo els estris de cuina sén metal-lics, perd els manecs i les nanses estan recobertes per altres
materials).

Densitat elevada. Es conseqiiéncia de I'elevat nombre de coordinacié (entre 8 i 12).

Punt de fusio elevat. Per fondre un metall cal comunicar I'energia necessaria per separar
els cations de la xarxa metal-lica. El nivell d'agitacié ha de permetre al cati6 escapar de les
forces atractives que el retenen al cristall. Cal assolir temperatures, en general, elevades
(Fe: 1540°C; W: 3410°C) amb algunes excepcions notables (Hg: -38°C; Cs: 29°C).

Propietats optigues. Quan un feix de llum incideix sobre una superficie metal-lica, part de
I'energia s'absorbeix i es transforma en energia termica, mentre que la part reflectida és la
responsable de la brillantor metal-lica. Degut a I'existéncia de nivells d'energia molt propers,
els electrons poden absorbir radiacions de totes les freqliéncies de I'espectre visible i, com a
conseqléncia, els metalls son opacs. Tanmateix, els electrons emeten radiacions de la
mateixa freqiéncia que la llum incident, per la qual cosa la superficie metal-lica reflecteix la

llum, i aixd explica la brillantor metal-lica.

Compostos ionics

Compostos covalents
moleculars

Compostos covalents
atomics

Metalls

Particules en
el cristall

Forces presents

Cations i anions.

Enllagos idnics.

Molécules.

Enllagos covalents in-
tramoleculars. Forces
intermoleculars.

Atoms.

Enllagos covalents.

Cations.

Enllagos metal-lics.

Punts de fusio

Elevats, per sobre
de 600 °C.

Baixos en general, de
—272 °C a 400 °C.

Elevats, entre 1 200 °C
i 3600 °C.

Variats, de -39 °C a
3400 °C.

Solubilitat

Solubles en aigua i
altres dissolvents
polars.

Les substancies apo-
lars s6n solubles en
dissolvents apolars.
Les polars, en dissol-
vents polars.

Insolubles.

Solubles en un altre
metall fos (aliatges).

Conductivitat
eléctrica

Conductors només
en dissolucié o fo-
SOS.

Substancies apolars,
no conductores. Subs-
tancies polars, una mi-
ca conductores.

No conductors.

Bons conductors en
estat solid.

Altres
caracteristiques

Formen xarxes cris-
tal-lines d’una gran
estabilitat.

La dissolucié dels
compostos idnics
produeix la seva
dissociacié idnica.
Durs i fragils.

En condicions ordina-
ries poden ser gasos,
liquids o solids.

Punts de fusié i d’ebu-
llicié baixos perqué
quan es fonen o quan
bullen només es tren-
quen les atraccions in-
termoleculars.

Els més durs de tots els
solids, com a conse-
qieéncia de la gran esta-
bilitat de llurs enllagos.

No condueixen I'elec-
tricitat, ja que no tenen
ions i llurs electrons de
valéncia, clarament lo-
calitzats, no tenen lli-
bertat de desplaca-
ment.

Els valors més ele-
vats de punts de fu-
si6é corresponen als
metalls de les séries
de transicio.

Densitats elevades, a
causa de liurs estruc-
tures compactes.

Bones propietats me-
caniques: tenacos,
ductils i mal-leables.

Exemples

NaCl, CaBrg, KQSO4

Hy0(s), Iz, Sg, CeH1206

C, Si0o;

Al, Na, Fe, Cu

TO



