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Per que aquest tema?

*Per que Cl,ino CI? Per que CH ino CH.’

* Per que el nitrogen és tan inert?

* Per que la molecula de CO, es lineal i no angular?
e Per que [’aigua es polar?

* Per que el NO és paramagnetic?

* Per que els metalls condueixen [’electricitat?

1

Teoria de I’enlla¢ quimic



Vis10 General

e Laidea o concepte d’enllag es simultania a la d’atom:

- Democrit dAbdera (V a.C): considera que els atoms s'uneixen
per una mena de “ganxos’.

e Actualment Mecanica Quantica: model actual atom

- se sap que I'enllag es degut a forces electrostatiques entre el
nuclii els electrons.

— Ala natura, tret dels gasos nobles i d’alguns metalls en estat
gasos els elements s’enllacen.

e Enlla¢ Quimic: és la unio de dos atoms iguals o diferents.
- aquesta unio es dona perque:
Els atoms busquen assolir la configuracio de gas noble (tltima

capa plena) i aixo ho poden fer amb la transferencia o aceptacio
parcial o total d’electrons.




e L'Univers funciona sota dos grans principis:
- Minim d’energia
- Maxim de desordre

e Amb un enlla(; s’allibera E

Quan els atoms es troben a infinita distancia la interaccio entre ells
es minima (E~0)

— ATlanar-se apropant dominen les forces atractives (+/-).
- Auna distancia (r =distancia d’enllag):

e es dona el minim d’Energia

* l'estabilitat és maxima

» la distancia és diferent per cada parell d’atoms

- Si els atoms continuen a%ropant se, predominen les forces
repulsives (+/+ o0 - /-) i 'Energia augmenta

* Energia d'enllac= E que s'allibera quan es forma un mol d’enllacos i
coincideix amb I'E necessaria per trencar-los



Energia quimica — energia de enlace entre atomos

E [eV] AH<0

x-A+y'B — A B

AH>0

Energia potencial

y

sin fuerzas de enlace quimico

Energia
de enlace




VISIO GENERAL DE LA TEORIA DE LEWIS

Claus:

* Els gasos nobles presenten una inercia quimica notable.

* Tots (excepte I’He) tenen 8 electrons
de valencia.

* Els atoms tracten d’assolir
configuracions electroniques

de gasos nobles. 1

estabilitat

Simbols de Lewis = F Gilbert Newton Lewis
(1875-1946)



Com obtenir configuracio de gas noble?

1) Guanyant o perdent electrons

Na. + °F: - Nal'Fg | Enllag
/" e 1011C

2) Compartint electrons

'F* . °F: - :F:F:

Enllag
covalent

Regla de ’octet: Els atoms tendeixen a guanyar, perdre o
compartir electrons per tal d’envoltar-se de 8 electrons en
la capa de valencia.



Tipus d’enlla¢ quimic

* Les substancies poden presentar tres tipus de
particules:
— atoms
- ions
- molecules

e Hi ha diferents MODELS d’enllac:

- els atoms s'uneixen per enllac: COVALENT O METAL.LIC
- els ions s'uneixen per enllac: IONIC

— les moléecules interaccionen: F. INTERMOLECULARS



1. Enlla¢ Ionic (Metall+No Metall)

« L'enllag ionic correspon a la uni6 d’ions de signe oposat per
atraccio electrostatica. Aquest tipus d’enllac va ser proposat per
W. Kossel en 1916.

* Sempre ve format per un Metall (Catio) i un No metall (Anio).

* Es constitueixen xarxes cristal.lines ioniques formades per un
gran nombre d’anions i de cations.

Ci Cl:



e L'enllag ionic nomes es forma quan la diferencia
d’electronegativitat entre els elements que el formen és
elevada

e Electronegativitat (X): €s una mesura de la forca
d'atracci6 que exerceix un atom sobre els electrons d’'un
altre en un enllag quimic.

- Existeixen diferents escales per mesurar I'electronegativitat, la
més emprada la de Pauling




Escala de Pauling

* Creada per Linus Pauling al 1932 és ampliament usada.
En aquesta escala s'assigna a I'elelment mes
electronegatiu (el fluor) un valor de 4.0, i al menys
electronegatiu (el franci) un valor de 0.7. Els altres
elements tenen valors intermitjos.




Un enlla¢ sera més ionic quan:
* mes estables siguin els ions que es formen (depén de

l'electronegativitat dels atoms)

- P ex. és més estable un F~ que un CI™, perque el fluor
€s mes electronegatiu.

* meés petites siguin les carregues dels ions
- P ex. Es més estable un Na*" que un Al

e més gran sigui el catio (li és més facil cedir electrons) i
més petit 'anio (li és més facil atreure electrons)

— P ex. El KCI és més ionic que el NaCl



Xarxes cristal.lines ioniques

e Els compostos ionics formen agrupacions
regulars d’ions, amb formes geometriques

definides.

« SOn les anomenades xarxes cristal.lines a
les quals els ions es col.loquen de forma
que les F atraccio6 siguin maximes i les F
repulsio minimes







Cicle de Born-Haber

Ha (g) + CI(g) |

Afinidad electronica del C1 -348 KJ

496 KJ Mitad de la energia de disociacion del CI

Ha (g} + CI (g)

Ha'(g) + 3 Cl,(g)

122 KJ Energia de ionizacion del Ha

; 1
> oS E gii 11 I3 =
109 KJ Energia de sublimacion del Ha B R 790 KJ

HacCl (s)

Cambio
energetico
global




Geometria xarxa tridimensional NaCl




» El cicle de Born-Haber és un cicle
termodinamic és un cicle termodinamic
que té la finalitat de determinar
experimentalment les energies reticulars
dels cristalls ionics de forma indirecta
utilitzant la llei de Hess, ja que la seva
determinacio directa es dificil.

* Quant meés negativa es l'energia reticular,
mes estable és el cristall format.


http://ca.wikipedia.org/wiki/Cicle_termodin%C3%A0mic
http://ca.wikipedia.org/wiki/Cicle_termodin%C3%A0mic
http://ca.wikipedia.org/wiki/Energia_reticular
http://ca.wikipedia.org/wiki/Cristall
http://ca.wikipedia.org/wiki/Llei_de_Hess

Propietats de les substancies ioniques:

e Tenen punts de fusio i ebullicio elevats
e SOn durs:

- la xarxa és compacta, presenten resistencia a
ser ratllats.
- A mes % Ionic, més durs.

» SoOn fragils: si els ions es desplacen, hi ha una
elevada F repulsio = trencament

* No condueixen el corrent electric en estat solid pero
si quan es fonen o dissolen.

« SOn solubles en aigua o qualsevol solvent polar



Exemples de compostos ionics

e Sals binaries:
— fluorurs
— clorurs

e Sals d'oxoacids:
— clorats
— fosfats
— nitrats

* Altres:
— alguns oxids
— alguns hidroxids



2. ’ENLLAC COVALENT

Comparticio d’electrons & Enlla¢ covalent

|1 parell — Enlla¢ covalent senzill

Parells solitaris

H* + -0 + °*H ~ H:O:H

Perd,iel CO,? +0:C:0- :0::C:O:

:O:
o()o

2 parells — Enllag¢ covalent doble



N + N . INIIND IN=N:

3 parells — Enllag covalent triple

Propietats del N, : congruents amb I’estructura de Lewis
J
Distancia d’enllac molt curta
Reactivitat excepcionalment baixa



COM DIBUIXAR ESTRUCTURES DE LEWIS?

1) Col-locar els atoms en les seves posicions relatives,
el central acostuma a ser el mes electropositiu.

2) Determina el nombre total d’electrons que hauria de
tenir cada atom per tenir la capa completa (n) 1 els de
valéncia (v) sumant el de tots els atoms.

3) Calcular els pe enllagants c= (n-v) 1 els no enllacants
S=V-C

4) Escriu ’esquelet estructural de la molecula, unint

els atoms mitjancant enllacos senzills.



COM DIBUIXAR ESTRUCTURES DE LEWIS?

5) Col-loca els parells d’electrons enllacants sobre 1’
atom central 1 despres els no enllacants.

6) Si falta un octet a un atom central, desplaga parells
d’electrons solitaris dels atoms terminals 1 forma
enllagos multiples.

7) Determinar la carrega formal de cada atom
cf= electrons de valéncia — electrons estructura de

Lewis de cada element.
8) Les Carregues formals han de ser les minimes

possibles



Exercicis

* Dissenya les estructures de lewis dels
seglients compostos: aigua, amoniac, meta
acid cianhidric, trioxid de sofre...



1 si tenim diverses estructures de Lewis?

0O=C=0: -0 —-C=0s
Carrega formal d’un atom: nombre d’electrons de 1’atom
lliure menys el nombre d’electrons assignats a aquest atom
en ’estructura de Lewis.

CF =¢  atom lliure — e’ p.solitaris — 2 " p.enllagants

0=C=0: :"—CEO:

e atom lliure 6 4 6 6 4 6
— ¢ assignats 6 4 6 7 4 5
CF 0O 0 O -1 0 +1



C =0z -0 —-C=0.
e’ , atom lliure 6 4 6 6 4 6
— ¢ assignats 6 4 6 7 4 5
CF 0 0 O -1 0 +1

La suma de les carregues formals ha de ser 1igual a la carrega total
de la molecula o 10.

Quina es [’estructura acceptable?

- La que tingu1 carregues formals més petites
- La que tingui les carregues negatives en els atoms mes electronegatius

:0=C=0: :0 —=C=0:



Ressonancia

:0=0—0: :0—0=0:
Experiments: Longituds d’enllag:
Dos enllagos iguals 0O-0:1475A
Longitud d’enllac: 1.278 A 0=0:1207 A

La veritable estructura de Lewis no ¢€s cap de les
dos, sind una combinaci6 d’elles.

:(’)’=°(3-§)2: — :§)°—'(3=5:

Estructures de ressonancia



EXCEPCIONS A LA REGLA DE P’OCTET

1) Nombre senar d’electrons N=0°

Presencia d’electrons desaparellats = especie
paramagnetica

2) Menys d’un octet: :if_ Be —.F.:
H, Be1B ot o
3) M¢s d’un octet: P, S
o Fe Capa de valencia expandida
:-F-\ / -F- : Habitualment amb atoms no metal-lics
. i; yd S\i:' . situats a partir del 3er periode + atoms
"o e molt electronegatius.




ENLLACOS COVALENTS POLARS

Enllac covalent no polar: aquell en que els dos atoms
comparteixen per igual els electrons. P.ex.: F,

Enllac covalent polar: aquell en que els dos atoms
no comparteixen per i1gual els electrons. P.ex.: HF

Un dels atoms atrau mes als electrons d’enllac¢ que 1’altre.

mes electronegatiu



LA FORMA DE LES MOLECULES.

Teoria de la repulsio entre parells d’electrons

de la capa de valéncia (teoria RPECYV).

Clau: Els parells d’electrons es disposen al voltant d’un atom amb
orientacions que minimitzen les repulsions.

Distribucio electrons  Tetraedrica Tetra¢drica Tetra¢drica
Geometria molecular  Tetraedrica Piramidal trigonal Angular



Estrategia per tal de predir geometries moleculars:

1) Dibuixar ’estructura de Lewis.
2) Determinar la distribucio dels electrons al voltant de
I’atom central que minimitza les repulsions.

3) Descriure la geometria molecular, tenint en compte si
les posicions estan ocupades o no per nuclis atomics.

(Un enllag multiple es considera com un parell enllagant)



Com s’expliquen les variacions en els angles d’enllac?

Angle d’enllag 109.5° 107° 104.5°

L’ordre de les forces repulsives €s:

p.solitari-p.solitar1 > p.solitari-p.enllacant > p.enllagant-p.enllagant



Moment dipolar de les molécules

o+ 0-

H——-F u=5-r (C-m, 1 Debye=233410C-m)

En una molecula poliatomica hem de considerar
la suma vectorial dels moments dipolars dels enllagos.

0—C—O0 /0\
H H
u=0 u#0
No polar Polar



METODE DE L’ENLLAC DE VALENCIA

Per que un altre model?

La teoria de Lewis:
- Presenta diverses excepcions.
- No proporciona informaci6 cuantitativa.
- No explica les variacions en les energies d’enllag.

Metode de I’enllac de valéncia: descripcio de la formacio de
I’enllag covalent pel recobriment d’orbitals atomics.

Is Is

recobriment

La densitat de carrega dels electrons d’enllag es concentra
en la regio del recobriment d’orbitals.



Exemple:
L’enlla¢ en la molecula de PH,

P: 3s% 3p°

H: 1s!
Geometria: piramide trigonal

Angle H-P—H experimental:
93-94°




3. ENLLAC DELS METALLS

Propietats tipiques dels metalls:

- Condueixen I’electricitat

- Facilitat de deformaci6 (1amines, fils...)
Com explicar-les?

Model del mar d’electrons

Metall solid: xarxa d’1ons positius
immersa en un mar d’electrons
essenclalment lliures o 1itinerants.

&« % & »

& & & &
& % & &

Explica la conductivitat 1 la
facilitat de deformacio.

4 & & ¥

s & @ 5



Enllag metal - lic

Teoria de bandes (TOM)

Band of
molecular
orbitals

2 3 4 ... Very large
Number of interacting metal atoms

TABLE 23.2 Melting Points of Selected Transition Metals

Crou 3B Crou 6B Crou 3B
Metal Sc Cr Ni
Melting point (°C) 1541 1857 1455

Metal Y Mo Pd
Melting point (°C) 1522 2617 1554

Metal La W Pt
Melting point (°C) 918 3410 1772




Enllag metal - lic

Conductors
S
Semiconductors

Aliatges
Compostos intermetal-lics




TAELE 234 Some Common Alloys
Primary
Element Name of Alloy Composition by Mass Properties Uses

Bistmuth Wood's metal 509% By, 259% b, Low melting Fuse plugs,
12.5%5n,125% Cd  point (70°C) automatic
sprinklers

Copper  “Yellow brass ar % Cu, 33% Zn Ductile, takes Hardware
polish items

Iron Stainless steel &0.67% Fe, 04% C, Resists Tableware
189 Cr, 19 N1 COrtosion

Plumber s solder &7% Pb, 33% Sn Low melting  Soldering
point (Z75°C)  joints
Sterling silver 92.5% Ag, 7.9% Cu, Bright surface Tableware

Dental amalgam  70% Ag, 18% Sn, Easily worked Dental fillings
109 Cu,2% Hg




Teories de bandes

_T_ . Banda

" d’energia

Li Li,  Li, < Li

Banda de valéncia: banda on es troben els electrons de valéncia

La conductivitat s’explica per la existencia d’una banda
parcialment plena d’electrons: banda de conduccio.



-

Metall Metall Semiconductor  Aillant
(L1) (Be) (S1, intrinsec)  (diamant)

Semiconductor extrinsec: La conductivitat es controla
mitjancant

I’addic16 d’1mpu atge).
Semiconductor Semiconductor
tipus-n tipus-p




Resum de Solids

Tipus de solids Particules Forces entre Propietats Exemples
particules
Molecular atoms/molécules Dipol/Dispersio Tous, P, baix, Ar (s), sacarosa
Enllag hidrogen conductivitat gel sec
baixa
Xarxa covalent  atoms units per  Enllag covalent  Durs, P, alt, C (diamant)
enllagos covalents conductivitat quars (Si0,)
baixa
Ionics Ions Enllag ionic Durs, trencadissos NaCl
P, alt, conductivitat Ca(NO,)
baixa
Metal - lics Atoms Enllag metal - lic Tous-durs Hg, Rh
P. baix-alt Sn, W
conéucﬁvi'ra‘r alta Cu

maleables, ductils Pb



Estructures dels solids

Solids cristal - lins/Solids amorfs
Cel - la unitaria

(a) CsCl

Empaquetament compacte d'esferes

Xarxes covalents

lose-packed
(b) Graphite




Forces intermoleculars

Forces intermoleculars < Forces d'enllag (ionic, covalent, metal-lic)

431 kJ/mol

Covalent bond
(strong)

7% WG %)

y \ R

Intermolecular
attraction (weak)

16 kJ/mol

Io-dipol

Forces de Van der Waals  Dipol-dipol
Forces de dispersio de London
Enllag d’hidrogen



Forces intermoleculars

Forces io-dipol

Ex: dissolucions aquoses de sals




Forces intermoleculars

Forces dipol-dipol

A igual grandaria la forga d-d augmenta
en augmentar la polaritat

Substancia Massa molecular Moment dipolar
(uma) u(b)
CH.CH,CH, 44 0,1
CH,OCH, 46 1,3
CH.CI o]0 19
CH.CHO 44 2,7

CH.CN 41 3.9



Forces intermoleculars

Forces dispersio London

Moment dipolar instantani
Polaritzabilitat

a Electrostatic b
@ aﬁract?on (0)

.é.-" -

—

Helium atom 1 Helium atom2 §-

Substancia Massa molec. T
(uma) (°C)
F, 38,0 -188,1
cl, 710 -346
Br 159.8 58,9

253,8 184,5




Forces intermoleculars

Enllag d’hidrogen (pont d'hidrogen)




