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En la naturalesa, els atoms normalment no es presenten
com a entitats aillades sin6 que s’enllacen per formar
agregats d’atoms. Les propietats fisiques i quimiques de
cada agregat depenen de la naturalesa dels seus atoms i
de la forma com s’uneixen.

En aquesta unitat s’estudia I'enllag quimic en termes
d’estructura electronica, la manera com predir quines
classes de compostos pot formar un element determi-
nat, el nombre d’enllagcos que estableixen els atoms
entre si, com es reorganitzen els electrons de valéncia i
les caracteristiques dels compostos formats.

El coneixement de I’enlla¢ quimic i de I’estructura de les
substancies ha ajudat els quimics a obtenir agregats
d’atoms amb unes caracteristiques determinades. Per
estudiar els compostos quimics cada cop més s’utilitza
el disseny assistit per ordinador, com en el cas de la figu-
ra de la vitamina C que il-lustra aquesta pagina.
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La immensa majoria de substan-
cies que ens envolten estan forma-
des per agrupacions d’atoms forta-
ment units. Unicament els gasos
nobles i els metalls en forma de va-
por estan constituits per atoms
aillats.

Les propietats d’un agregat atomic
depenen de la classe d’atoms que
el constitueixen, dels enllacos
que els uneixen i de la forca de
I'enllag.

1. Linus Pauling. Premi Nobel de Quimica
el 1954 i premi Nobel de la Pau el 1963.
Va ser un estudios dels enllagcos quimics
i un lluitador contra les proves nuclears.
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1 | L’enlla¢ quimic

En estudiar I'estructura i les caracteristiques atdmiques de la matéria, hem
considerat els atoms com a entitats aillades i sense cap mena d’influéncia
mutua. Malgrat tot, la realitat és ben diferent. Cada atom rep la influéncia
dels veins i, al mateix temps, influeix en els altres. La norma general és
que s’uneixen per formar agrupacions d’atoms o agregats atomics, que
poden considerar-se com a unitats estructurals independents. Les unions
entre els atoms s’anomenen enllagos quimics.

Hi ha un enllag quimic entre dos o més atoms quan la forca d’unio entre els
quals dona lloc a un agregat prou estable perqué sigui considerat com una
espécie quimica independent.

La formacid d’agregats atOmics estables es produeix perqué els atoms
s’atrauen i s’uneixen; aquesta atraccié entre els atoms és la causa
de I’enllac quimic, i la forca d’atraccié que manté units els atoms en
un agregat atomic s’anomena forga d’enllag i és sempre d’origen
eléctric.

Pero, per qué s’uneixen els atoms? Els atoms s’uneixen perqué:

L’energia d'un conjunt de dos o0 més atoms en un agregat atomic és
menor que la suma de les energies de cada atom per separat.

Un agregat atomic és més estable energéticament com més gran és
I’energia despresa en la seva formaci6. L’energia d’enllac és |’energia
necessaria per trencar un enllag alliberant els atoms que estaven units.

En la formacid d’un enllag sempre es produeixen canvis en la configuracio
electronica dels atoms.

En unir-se, els atoms adquireixen una configuracio electronica més
estable.

Els elements quimics més estables son els gasos nobles i, per aixo,
els atoms s’uneixen per adquirir la configuracié del gas noble imme-
diat. Excepte I’heli, que té configuracié electronica 1s?, els altres
tenen a I’Gltim nivell la configuracié ns2 np® on n és la capa o nivell
electronic.

Els gasos nobles, amb excepcid de I'heli, tenen 8 electrons a I’Gltim nivell
energétic. Es diu que tenen un octet. Els atoms amb aquest nombre
d’electrons a I’Gltim nivell energétic (I’heli amb dos) son molt estables. Per
aixo, la resta d’atoms tendeix a combinar-se per completar I’octet, és a dir,
tenen a I’Gltim nivell energétic quatre parells d’electrons. Aquesta regla la
compleixen, amb algunes excepcions, els elements representatius, perd
els elements de transicid no adquireixen tan facilment la configuraci6 de
gas noble perqué tenen orbitals, d, incomplets i haurien de captar o cedir
molts electrons.

Per a I’hidrogen, la configuracio electronica més estable és la de I’heli, amb
2 electrons. Per als elements representatius és, en general, la del gas
noble més proxim, amb 8 electrons a I’GItim nivell (octet). La regla de I'octet
es compleix per al carboni, el nitrogen, I'oxigen, el fluor, el clor i el brom.



Altres elements com el sofre o el fosfor es poden envoltar amb 8 electrons
i, en alguns casos, amb 10 o0 12 electrons.

Els elements de transicié poden tenir a I’Gltim nivell 2, 8 0 18 electrons.

El coneixement de I’enlla¢ quimic és fonamental per a I’estudi de les trans-
formacions quimiques. Tota transformacié quimica, que implica sempre un
canvi energetic, pot consistir en la unié de dos o0 més atoms per constituir un
agregat atdmic, en la separacié dels atoms d’un agregat atomic o en
I’intercanvi d’atoms entre agregats. En totes les transformacions quimiques
hi ha formacioé o ruptura d’enllagos i hi intervenen tots els nuclis i els elec-
trons dels atoms de I'agregat. Perd, a efectes practics, només es consideren
els electrons de I’Gltim nivell energétic de I’atom, sense tenir en compte, en
una primera aproximacié elemental, ni els nuclis ni els electrons de les capes
internes de I’atom.

Hi ha diferents maneres d’unir-se els atoms entre ells per formar espé-
cies quimiques, ja siguin elementals, com el diclor, (Cl,) o compostes,
com I"amoniac, (NH,). Malgrat la diversitat d’enllacos i les gradacions
que hi ha entre ells, per al seu estudi es poden reduir a uns tipus
basics que serveixen de model per a la resta. En aquesta unitat, des-
criurem els enllagos quimics fonamentals: covalent, ionic, metal-lic i
d’hidrogen.

2 Electrons de valéncia.
Simbolisme de Lewis

En quimica, el terme valéncia d’un element indica tradicionalment el nom-
bre d’atoms d’hidrogen que poden unir-se o ser reemplacats per un atom
de I'’element. Es pren com a referéncia I’hidrogen, perqué aquest element
no es combina mai amb dos o més atoms d’un altre element. A I’hidrogen
se li assigna, doncs, la valéncia 1. Les valéncies s’escriuen amb nombres
arabics.

En els enllagos quimics intervenen preferentment els electrons més exte-
riors dels atoms, anomenats electrons de valéncia. Els electrons de valén-
cia dels elements representatius son els ubicats a la capa electronica més
externa i, per aix0, aquesta capa s’anomena capa de valéncia. Aixi, per
exemple, els electrons de la capa de valéncia del carboni son els electrons
2s? 2p?iels del clor s6n 3s? 3p°.

En I'estudi de I’enlla¢ quimic és comode mostrar els electrons de valéncia
d’un atom per mitja de la notacié de Lewis (en honor de Gilbert N. Lewis,
autor del primer model electronic de I’enllag covalent). En aquesta notacid
s’escriu el simbol de I’element i, distribuits al voltant seu, es representen
els electrons de valéncia mitjancant punts, cercles, aspes, etc. Recorda
que els electrons de I’embolcall de I’atom poden estar agrupats de dos en
dos ocupant un mateix orbital; llavors es diu que estan aparellats o formant
un doblet, o bé semiocupant orbitals, en aquest cas, es diu que estan des-
aparellats. El doblet electronic es representa amb dos punts junts o amb
un guioé (Fig. 2).

La notaci6 de Lewis mostra el nombre d’electrons desaparellats en cada
atom. Aixi per exemple, I’hidrogen té un sol electré desaparellat. L’heli no
en té cap perqué té un doblet. ElI fluor té tres doblets i un electrd
desaparellat.

R
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Una teoria sobre I’enllag quimic ha
d’explicar per qué s’uneixen al-
guns atoms entre ells i, en canvi,
d'altres no; el grau d’estabilitat
dels compostos formats i el paper
que juguen els electrons dels
atoms en aquesta unio.

H He
Li [*Be*|*B ¢|* C *[* N *[l O *|l F I|INel
Na |-Mg*|* Al+[*Si¢|* P |l S *|ICII[l Arl

2. Simbolisme de Lewis dels atoms dels
primers elements de la taula periodica.
Observa que el liti i el sodi, o el fluor i el
clor, tenen la mateixa representacio de
Lewis. En general, tots els atoms dels
elements d’un mateix grup de la taula
periodica tenen la mateixa notacio6 de
Lewis. Atés que els elements del mateix
grup tenen propietats quimiques
semblants, podem afirmar que hi ha una
relacié entre la representacio de Lewis i
les propietats quimiques dels elements.
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La valéncia d’un atom és el nombre
d’enllagos covalents que pot for-
mar. Pero com que els enllagos co-
valents s’estableixen amb els elec-
trons desaparellats del nivell més
extern de I’atom, si aquest té diver-
sos electrons desaparellats, podra
establir diversos enllagcos covalents
i, per tant, presentar diverses
valéncies.

3. Formacié de I’orbital molecular de
I’hidrogen a partir dels dos orbitals
atomics. Les zones amb més densitat de
punts és on la probabilitat de trobar els
electrons és més elevada.

4. Model molecular de I’hidrogen i longitud
d’enllac.
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3 L’enllac covalent

Es I'enllag més important i el més abundant en les combinacions quimi-
ques. Segons Lewis:

L’enllac covalent consisteix en la comparticié d’un o més parells d’elec-
trons per dos atoms.

Lewis va pensar que els electrons compartits pels atoms atrauen els nuclis
entre els quals estan situats i, per tant, els mantenen units.

Es parla de comparticio, ja que cada atom cedeix parcialment un o diversos
electrons i n’accepta parcialment un altre o uns altres. Una vegada format
I’enllag, els dos electrons son atrets pels dos nuclis i la seva procedéncia
esdevé indistingible. Si els dos atoms comparteixen un parell d’electrons,
la uni6 esta formada per un enlla¢ senzill; si en comparteixen dos parells,
per un doble enllag; si en comparteixen tres, per un triple enllac.

L’enllag covalent entre els atoms d’un agregat origina les molécules. La
capacitat per formar molécules és deguda al fet que els atoms que partici-
pen en I’enllag tendeixen a adquirir la configuracio electronica més estable
i, per aconseguir-ho, comparteixen electrons desaparellats (Teoria de Lewis
de I’enlla¢ covalent).

Per exemple, els atoms A i B, amb un electrd desaparellat cadascun, com-
parteixen els dos electrons mitjancant un doblet que assegura la uni6 entre
els dos atoms. Quan es representen molécules en la notacié de Lewis, per
diferenciar els electrons de valéncia que corresponen a cada atom, uns es
dibuixen en forma de punt i els altres en forma d’aspa. En el cas que formin
un enllacg en el qual comparteixen dos electrons, també es poden represen-
tar per un guio.

A- xB — AIB o A-B

Sempre que es forma un enllag covalent, dos orbitals atdmics semiocupats
pertanyents a dos atoms s’interpenetren i es forma un orbital Unic, total-
ment ocupat, anomenat orbital molecular. L’orbital molecular és la regi6 de
I’espai al voltant de dos nuclis on és més probable trobar el parell d’elec-
trons (Fig. 3).

4 Exemples de molécules
amb enllacos covalents

En els seglients exemples de molécules amb enllagos covalents n'indiquem
la geometria i la representacié a través de models moleculars.

Dihidrogen (H,). La molécula de dihidrogen (o simplement hidrogen, H,) és
la més senzilla de totes. Els orbitals de dos atoms d’hidrogen prou allu-
nyats no s’influencien mdtuament. Perd en apropar-se, |’electré de cada un
dels atoms comenca a ser atret pel nucli de I'altre, sense deixar de ser
atret pel seu propi nucli. Quan els dos nuclis es troben a una distancia igual
a la que tenen a la molécula, els dos orbitals atdmics s’interpenetren al
maxim, amb la qual cosa s’origina un orbital molecular, el contingut ener-
gétic del qual és menor que la suma dels dos continguts energétics dels
dos orbitals atdomics per separat.
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Una vegada format I’enllag, els dos electrons queden igualment compartits
pels dos atoms;

He+xH —» HIH —» H—H

Encara que representem els electrons de I’enllag per ¢ i per x, a fi de
distingir-ne la procedéncia, quan I’enlla¢ s’ha creat, aquesta procedéncia
és indistingible. Aquest parell d’electrons és un doblet enllagant i I’enllac
entre els dos atoms d’hidrogen és un enllac senzill.

En quimica, s’utilitzen models moleculars per visualitzar I’estructura i el
volum relatiu de les molécules. Els atoms es representen per boles o,
més sovint, per porcions de boles, les grandaries de les quals son propor-
cionals a les dels atoms reals i el color de les quals és caracteristic per a
cada element.

En la figura 4 pots veure el model compacte de la molécula d’hidrogen
en qué hem indicat la distancia que hi ha entre els centres dels dos
atoms. La distancia que separa els centres dels dos atoms units
s’anomena longitud d’enllag. La longitud de I'enllag H-H és de
74 pm.

Diclor (CL,). Els atoms de clor, amb set electrons a I'GItim nivell energetic,
tendeixen a guanyar un electro per envoltar-se de I’octet i quedar amb la
configuracio de I’argd, el gas noble més proxim. Per aconseguir-ho, dos
atoms de clor comparteixen un parell d’electrons mitjancant un enllag
senzill o un doblet enllagant. Per aix0, la molécula de clor esta constitui-
da per dos atoms, Cl,. Els altres sis electrons queden com a tres doblets
no enllacants (o parells solitaris), i s'indiquen amb ratlles al voltant del
simbol de I’element (Fig. 5).

Dinitrogen (N,). Cada atom de nitrogen té 5 electrons de valéncia i, per
tant, tendeix a guanyar-ne 3 per completar I’octet. Per aconseguir-ho, dos
atoms de nitrogen s’uneixen a través d'un triple enllac per formar una molé-
cula diatomica N,. Queda un parell d’electrons no enllagant en cada atom
de nitrogen (Fig. 6).

Clorur d’hidrogen (HCI). Per escriure les estructures electroniques de les
molécules de compostos, formats per dos o més elements, s’apliquen
les mateixes regles que per a les dels elements. Aixi, la molécula de clorur
d’hidrogen es forma per comparticié d’un parell d’electrons, un que és
aportat per I’hidrogen i un altre, pel clor, i d’aquesta manera els dos atoms
adquireixen la configuracio electronica estable de gas noble. Observa, en
la notacioé de Lewis, que I'atom d’hidrogen esta envoltat per un doblet i
I’atom de clor, per un octet (Fig. 7).
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5. Model de la molécula de clor i longitud 6. Model de la molécula de nitrogen. 7. Model molecular del clorur d’hidrogen.
d’enllac.
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8. Model molecular del dioxid de carboni.
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9. Model molecular de I’aigua, amb I'angle
i longituds d’enllac.

10. Model molecular de I’amoniac.

:Cl: |(|§||
cixccl @—clz—cj.
:Cl: IClI

11. Model molecular del tetraclorur de
carboni.
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Dioxid de carboni (CO,). Cada atom d’oxigen s’uneix al de carboni per un
doble enllag i els dos atoms d’oxigen queden amb dos doblets sense com-
partir. En la figura 8 pots observar que la molécula de didxid de carboni és
lineal.

Aigua (H,0). En la molécula d’aigua, cada atom d’hidrogen esta unit a
I’oxigen per un doblet. L’oxigen s’envolta d’un octet en qué dos doblets
no so6n enllacants i els altres dos estan units als respectius atoms
d’hidrogen. Observa en la figura 9 una caracteristica molt important de
la molécula d’aigua: és plana pero no és lineal. L’angle d’intersecci6
de les rectes que uneixen els nuclis atdomics s’anomena angle
d’enllac.

Amoniac (NH,). L’atom de nitrogen esta enllacat amb cada atom
d’hidrogen mitjangant un doblet i té un doblet no enllacant. La distribucio
dels atoms a la molécula és piramidal. En el vértex de la piramide es
troba I’atom de nitrogen i en cada vertex de la base hi ha un atom
d’hidrogen (Fig. 10).

Tetraclorur de carboni (CCl ). L’atom de carboni esta enllagat amb cada un
dels quatre atoms de clor amb un doblet i cada atom de clor té tres doblets
no enllagants. La disposicio espacial del tetraclorur de carboni és tetraédri-
ca (Fig. 11).

En la unitat d’introduccié a la quimica del carboni, estudiaras altres molé-
cules amb enllagos covalents.

5 | L’enllac covalent datiu

Hem dit que, en la formacié d’un enlla¢ covalent, cada atom aporta un
dels dos electrons d’un doblet enllagant. Perd, en alguns casos, el
parell d’electrons compartits sén aportats només per un dels dos
atoms, de manera que cada atom queda amb una configuracio electro-
nica estable. Aquest tipus d’enlla¢c s’anomena covalent datiu, o també
enllac covalent coordinat. Es presenta especialment en ions
poliatdmics.

Un exemple és I'ié6 oxoni, (H,0%), que resulta de I’addicio d’un i6 hidro-
gen, H*, ala molécula d’aigua:

XX XX +
HXOX+H  — [Hfg.iH}
H H

En I'i6 oxoni, I’atom d’oxigen esta unit a dos atoms d’hidrogen per enllagos
covalents ordinaris, i amb el tercer hidrogen per un enlla¢ covalent datiu; el
parell d’electrons enllagant I'aporta integrament I’oxigen. Una vegada for-
mat I'i6 oxoni, la for¢a d’enlla¢ de I’atom d’oxigen amb cada un dels tres
hidrogens és exactament la mateixa.

L’i6 amoni (NH,*) resulta de I'addicié d’un i6 hidrogen, H*, a la molécula
d’amoniac. La molécula presenta tres enllacos covalents ordinaris entre el
nitrogen i tres hidrogens, i el parell electronic enllagant del quart hidrogen,
el proporciona integrament el nitrogen.

Els anions dels oxoacids s6n també exemples d’enllacos covalents datius
entre I’atom central i algun o alguns dels atoms d’oxigen.



6 Limitacions de la regla de I'octet

Hi ha molécules covalents estables, especialment formades per alguns
elements del bloc p, que presenten excepcions a la regla de I’octet. Aixi,
per exemple, en el trifluorur de bor, BF,, el bor s’envolta només de sis
electrons, i en el clorur de beril-li, BeCIz, I’atom de beril-li s’envolta
només de quatre electrons. Les seves estructures de Lewis soén
respectivament:

|—Tn
P
]

ICI—Be—Cl!

En vista d’aquestes i altres excepcions a la regla de I'octet, es pot afirmar
el seglent:

En la formacié d’enllagos covalents I'important és |'aparellament
d’electrons formant doblets.

El model de Lewis tampoc no dbéna informacié sobre les direccions
dels enllacos, sobre la geometria de les molécules, ni sobre I’energia dels
enllacos. De totes maneres, la senzillesa del simbolisme resulta molt Gtil
en un estudi elemental de les molécules.

7 Mesomeria o ressonancia

S’anomena ressonancia, o també mesomeria, la caracteristica que
presenten certes molécules o ions de poder ser representats per més
d’un diagrama de Lewis

La molécula de dioxid de sofre (SO,) és un exemple de molécula resso-
nant. Experimentalment se sap que la molécula de SO, no és lineal.
D’acord amb els diagrames de Lewis, son possibles dues estructures
diferents, indicades en la figura 12. Tant en I'una com en I'altra, I’atom
de sofre esta unit a un dels atoms d’oxigen per un enllac senzill i a
I’altre per un doble enllag. Malgrat tot, I’experiéncia ens revela que els
dos enllagos tenen el mateix caracter, que és intermedi entre el senzill
i el doble.

La molécula real de SO, té caracteristiques intermédies entre les dues
estructures de Lewis.

Aixi doncs, hi ha molécules o ions poliatdmics als quals, per explicar
satisfactoriament les seves propietats, s’ha d’assignar diverses dis-
tribucions electroniques diferents, cap de les quals per separat no
correspon a la molécula o i6, perd totes contribueixen a explicar-ne
el comportament. La molécula (o i6 poliatdmic) és Unica, la dificultat
rau en la seva representacio.

Cada una de les formules, amb la mateixa distribucié atdomica pero
diferent distribuci6 electronica, s’anomena forma limit. La molécula o
i0 poliatdomic és un estat intermedi entre totes les formules limit, ano-
menat hibrid de ressonancia.

\TH
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12. Model molecular del dioxid de sofre
i les seves formes ressonants.
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La polaritat d’un enllag és més gran
com més gran sigui la diferéncia
d’electronegativitats entre els
atoms enllacats.

13. Els electrons estan desigualment
compartits pels dos atoms de la molécula.
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8 Polaritat dels enllacos

Si els electrons d’un doblet enllagant estan igualment compartits pels
dos atoms units, I'enllac covalent s’anomena homopolar o no polar. Es
I’enlla¢ covalent perfecte o pur perqué hi ha una comparticié d’electrons
identica, com és el cas de les molécules H,, Cl, o N,, en qué els atoms
units sén idéntics.

Si els dos atoms units son diferents, els electrons enllacants estan des-
igualment compartits pels dos atoms. Es troben més proxims a I’atom
més electronegatiu, que queda amb una petita carrega negativa, mentre
que I'altre atom queda amb una petita carrega positiva. L’enllac és cova-
lent polar.

Les molécules diatdomiques formades per la unié de dos atoms diferents
sbn sempre polars a causa de la distribucié asimétrica dels electrons
de I’enllag. Al voltant de I’atom més electronegatiu, hi ha més densitat de
carrega negativa que en I’entorn de I'altre. El conjunt de la molécula és
eléctricament neutre; la polaritat és deguda a la distribucio desigual dels
electrons de I’enllag. Les petites carregues negativa i positiva que adqui-
reixen els atoms de la molécula polar s’indiquen a sobre dels atoms
corresponents de la formula, mitjangant els simbols 6—i d+.

Perqué una molécula formada per més de dos atoms sigui polar, els
atoms units, a més de tenir diferents electronegativitats han d’estar dis-
posats geomeétricament de manera adequada. Aixi, per exemple, en la
molécula d’aigua, cada enllag O-H és polar, ja que I’atom d’oxigen és més
electronegatiu que el d’hidrogen i, a causa de la geometria de la molécula
(recorda que els seus enllagos formen entre si un angle de 105°), la molé-
cula en el seu conjunt també és polar. La molécula d’aigua no seria polar
si fos lineal. El mateix passa en la molécula d’amoniac, que és polar a
causa de la seva forma piramidal (Fig. 10).

En canvi, la molécula del dioxid de carboni no és polar, malgrat que
cada enllac carboni-oxigen és polar. Es a causa de la seva geometria
lineal, que les dues polaritats es compensen (Fig. 8). Per la mateixa
rad, la molécula de tetraclorur de carboni (Fig. 11) no és polar perqué
és simétrica.

Si un dels atoms units és molt electronegatiu i atrau totalment els elec-
trons de I'enllag, i I'altre és molt electropositiu i els cedeix totalment,
s’origina un altre tipus d’enllag, anomenat enllag ionic.

=

= AN
+.O.+ O+ /O\6+
H H H H

14. El monoclorur de iode, ICI, és un 15. La molécula de I'aigua és polar:
exemple de molécula polar. El clor és més I'oxigen té carrega negativa; els hidrogens,
electronegatiu que el iode. carrega positiva.
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Comprovacio de la polaritat d’algunes molécules

Aquest senzill experiment serveix per constatar que les molécules d’aigua
son polars i, en canvi, les de tetraclorur de carboni no ho sén.

Es posa aigua destil-lada en una bureta i s’obre a poc a poc la clau fins
que surti un raig molt fi. En apropar-hi una lamina de plastic préviament
electritzada per fregament, el raig d’aigua es desvia espectacularment
(a). En canvi, si acostem la lamina de plastic electritzada a un raig fi de
tetraclorur de carboni el liquid no es desvia (b).

Aquest diferent comportament s’explica perqué les molécules polars
d’aigua s’orienten en el camp eléctric creat per la lamina de plastic i la
resultant de les forces eléctriques esta dirigida cap a la lamina. En
canvi, les molécules no polars del tetraclorur de carboni no s’orienten

en el camp eléctric i el raig no es desvia.

9 Geometria de les moléecules

Ja hem indicat que les estructures de Lewis no donen cap informaci6 sobre
la geometria de les espécies quimiques. A continuacio, s’estudia el model
de les repulsions dels parells d’electrons de la capa de valéncia de I’atom
central, que ens permetra d’explicar de manera intuitiva la geometria d’al-
gunes molécules.

Model de les repulsions dels parells d’electrons
de la capa de valéncia (RPECV)

El model RPECV parteix d’una idea intuitiva i senzilla: la geometria d’una
espécie quimica —molécula o i6— sera la que permeti minimitzar les repulsi-
ons dels parells d’electrons (enllagants i no enllagants) de la capa de valén-
cia de I’atom central, és a dir, els parells d’electrons de la capa de valéncia
de I’atom central s’orienten en I’espai de manera que la separaci6 sigui
maxima i, per tant, la repulsi6é sigui minima.

Els parells d’electrons no enllacants (p. n. e.) causen més repulsions als
seus veins que els parells enllacants (p. e.).

Amb el model RPECV, Unicament es pot preveure la geometria d’espécies
guimiques discretes aillades, formades per un atom central enllacat cova-
lentment a altres atoms periférics. Explicarem, amb exemples, |'aplicacio
d’aquest model.

Molécula de BeCl, en estat gasos (tipus AX,)

Sabem que |'estructura electronica del beril-li és 1s? 2s?, la del clor és
1s? 252 2p® 3s? 3p°®, per tant, I'estructura de Lewis de la molécula de clorur
de beril-li sera:

ICl - Be — Cl'

i, segons el model RPECV, els dos parells d’electrons de la capa de valéncia
de I’atom central s’han d’orientar en |’espai de manera que la repulsio sigui
minima.
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180~

Cl Be Cl

16. La molécula de BeCl, és lineal i apolar.

F

~

120°

B )
F/ F
17. La molécula de BF, és plana, trigonal i
apolar.

109,5°

H

18. En la molécula de meta cada angle
d’enllag H-C-H és de 109,5°.
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Aix0 passa si I’estructura de la molécula és lineal (angle 180°), (Fig. 16).

Encara que cada enllag Be—Cl és polar, atés que la molécula és lineal, les
dues polaritats es compensen i la molécula és apolar, tal com s’observa
experimentalment.

Altres espécies moleculars (gasoses) del tipus BeCl, (AX,) son, per exem-
ple, ZnX, (X =Cl, Br, 1), CdX, i HgX..

Molécula de BF, (tipus AX,)

L’estructura electronica del bor és: 1s? 2s? 2pt i la del fluor 1s? 2s2 2p5, per
tant, un atom de bor compartira un parell d’electrons amb cada un dels tres
atoms de fluor.

L’estructura de Lewis de la molécula de BF,:

Segons el model RPECV, els tres parells d’electrons de la capa de valéncia
de I'atom central s’han d’orientar en I’espai de manera que la separacio
sigui maxima.

Aix0 passa si formen un angle de 120° sobre el pla: cada atom de fluor

ocupara un vértex d’un hipotétic triangle equilater. En el seu centre hi haura
I’atom de bor (Fig. 17).

Malgrat que cada enlla¢ B-F és polar, a causa de la geometria de la molé-
cula, aquesta és apolar, en anul-lar-se entre si, vectorialment, els moments
dipolars dels tres enllagos B-F.

La molécula de BF, és plana, trigonal i apolar. El model coincideix amb les
dades experimentals.

Altres exemples d’aquest tipus de molécules son el BCL, i el Gal,,.

Molécula de CH, (tipus AX))

L’estructura electronica de I’atom de carboni és 1s? 2s? 2p? i la de I’hidro-
gen és 1st. Un atom de carboni compartira quatre parells d’electrons, un
amb cada atom d’hidrogen.

L’estructura de Lewis de la molécula de meta és:

i
H-C—H
H

Segons el model RPECV, I'estructura de la molécula de meta és tetraédrica
i I’atom de carboni ocupa el centre d’un imaginari tetraedre regular. Cada
atom d’hidrogen ocupara un vertex del tetraedre, ja que amb aquesta dis-
posicid els quatre parells d’electrons de la capa de valéncia de |I'atom
central sofreixen la repulsié minima.

La geometria tetraédrica dona lloc a molécules apolars en anul-lar-se entre
si, vectorialment, els moments dipolars dels quatre enllagos (Fig. 18).

Exemples d'espécies quimiques amb una geometria tetraédrica com el CH,
son: CCl,, NH,*, SiCl,, GeCl,, SnClI,...



Molécula de NH,

L’estructura electronica del nitrogen és 1s2 2s2 2p2 i la de I’hidrogen 1s?.
Un atom de nitrogen compartira un parell d’electrons amb cada un dels tres
atoms d’hidrogen. L’estructura de Lewis és:
)
H-N-H
En la molécula hi ha tres parells d’electrons enllacants i un de no enllacant
(no participa en els enllagos). Segons el model RPECV, els quatre parells

d’electrons s’han d’orientar en I'espai de manera que la repulsié sigui
minima.

Aix0 passa si la disposicio és tetraédrica (vegeu I’exemple anterior). Perd
el parell d’electrons no enllagants esta més a la vora del nucli de I’atom de
nitrogen que els altres tres parells d’electrons que es troben sol-licitats
pels nuclis dels atoms d’hidrogen. La repulsi6 entre parell no enllacant i els
enllagants és més gran que entre parells enllagants entre ells. Aquest efec-
te repulsidé porta com a consequiéncia una petita aproximacio dels tres
parells enllagants. L'angle d’enllagc H-N-H és de 107,3°, en lloc de 109,5°
(Fig. 19).

La geometria de la molécula d’amoniac és piramidal triangular (vegeu la
figura 10). A causa de la disposicidé dels atoms d’hidrogen, la molécula
d’amoniac é€s molt polar.

Observa que, en aquest exemple, s’ha de distingir entre geometria electro-
nica (que és tetraédrica) i geometria de la molécula (que és piramidal).

Exemples de molécules o ions amb una geometria molecular com la del NH,
son: NCl,, PCI,, PH,, AsCl,, H,O"...

Molécula de H,0

L’estructura electronica de I'oxigen és 1s22s? 2p* i la de I'hidrogen 1s?.
L’estructura de Lewis de la molécula d’aigua és:

H-0-H
En la molécula hi ha dos parells d’electrons enllagcants i dos de no
enllacants.

D’acord amb el que s’ha explicat a I’exemple anterior i com que sabem que
els parells d’electrons no enllagants causen més repulsions als seus veins
que els parells enllacants, la geometria de la molécula és plana i angular
(Fig. 20). A causa de la seva geometria, aquesta molécula és molt polar.

També aqui s’ha de distingir entre geometria electronica (que és tetraédri-
ca) i geometria molecular (que és plana i angular).

Exemples de molécules o ions amb una geometria molecular com la de
I"aigua son: SeCl,, TeCl,, CIO,...
Molécula de PCI,

L’estructura electronica del fosfor és 1s? 2s2 2p® 3s? 3p® i la del clor és
1s? 282 2p® 3s? 3p°. L’estructura de Lewis de la molécula de PCI, és:

R
> ag AW w
L’enllac quimic | 6 gjﬁ':.%.
N H

L

H

19. La molécula d’amoniac és molt polar.

L

H

20. La molécula d’aigua és plana i angular.
L’angle d’enlla¢ H-O-H és de 104,5°.

cl
90 c
m<<::::}; 120
Cl
cl

21. La geometria de la molécula PCI, és la
d’una bipiramide trigonal.

Observa que els angles i les longituds
d’enllag sén diferents.
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F
22. La geometria de la molécula de SF és
un octaedre. Tots els angles i les longituds
d’enllag sén iguals. La molécula és apolar.

23. a) El diclor és gas a temperatura
ambient i el dibrom és un liquid molt
volatil. b) El diiode és un solid que quan
s'escalfa sublima.
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Segons el model RPECV, els cinc parells d’electrons de la capa de valéncia
de I’atom central s’han d’orientar en |’espai de manera que la repulsio sigui
minima. Aquesta orientacid és la que s’indica en la figura 21. La molécula
de PCI, és apolar.

Molécula de SF,

L’estructura electronica del S és 1s?2s?2p®3s?3p* i la del fluor és
1s? 2s? 2p°. Per tant, I'estructura de Lewis de la molécula de SF, és:

_Fr _
IF_ | _FI
F7IF
~IF

Segons el model RPECYV, els sis parells d’electrons de la capa de valéncia
de I’atom central s’orienten en I’espai de manera que la repulsi6 sigui mini-
ma. Aixo correspon a un octaedre, tal com indica la figura 22.

10 ' Propietats de les substancies covalents

La unio6 covalent entre els atoms que formen una molécula és molt forta. Per
contra, les forces d’atraccio entre unes molécules i les altres son debils. Per
aquest motiu, les substancies formades per molécules no polars i de massa
molecular petita tenen punts de fusi6 i d’ebullicié molt baixos i s6n gasoses
atemperatura ordinaria com, per exemple, el fluor, (F,), el clor (Cl,), I'oxigen
(0,), I'hidrogen (H.,), el nitrogen (N,) o el meta (CH,). Fins i tot el brom (Br,),
que té una massa molecular més gran, é€s un liquid molt volatil.

Els compostos covalents polars tenen punts de fusi6é i d’ebullicid més ele-
vats que els no polars de massa molecular semblant, ja que entre les
molécules polars hi ha forces d’atraccié més intenses.

Les substancies covalents s6n molt males conductores de |'electricitat,
tant en estat solid com foses, ja que els electrons no tenen llibertat de
moviment.

Les substancies covalents no polars sén solubles en dissolvents no polars.
En canvi, sbén insolubles (o molt poc solubles) en dissolvents polars. Per
exemple, el diiode (1,), que és no polar, és soluble en un dissolvent no polar
com el tetraclorur de carboni i, en canvi, &s molt poc soluble en aigua.
Molts compostos covalents polars, com I'alcohol o I’acetona, es dissolen
en dissolvents polars, com ara |I'aigua.

24. Eldiiode és molt soluble en tetraclorur de carboni (a) i molt poc soluble en aigua (b).



11 Cristalls moleculars
i cristalls covalents

En estat solid, les substancies covalents formen un reticle cristal-li en
qué cada molécula ocupa una posicid definida. Aquest tipus de cristalls
s’anomenen cristalls moleculars.

Hi ha algunes substancies covalents sdlides que no estan formades per
molécules discretes sind que en cada vértex del reticle cristal-li hi ha un
atom que esta unit per enllacos covalents amb tots els atoms que
I’envolten. Aixi, per exemple, el diamant esta constituit per una multitud
d’atoms de carboni units per enllagos covalents. En el reticle cristal-li del
diamant, cada atom de carboni ocupa el centre d’un tetraedre regular
imaginari, i esta unit a uns altres quatre atoms de carboni situats un a
cada vertex. Aquesta estructura es va repetint en totes les direccions de
I’espai.

Tot el cristall del diamant pot considerar-se com una molécula gegant.
Aquest tipus de cristalls s’anomenen cristalls atomics o covalents. Com que
els seus enllacos C-C sdn molt forts, el diamant es caracteritza per tenir una
gran duresa (10 en I’escala Mohs), un elevadissim punt de fusié (= 3500 °C)
i ser insoluble en qualsevol dissolvent. Es molt mal conductor de
|’electricitat.

El carbur de silici, SiC, anomenat industrialment carborindum, el nitrur de
bor, BN, o el dioxid de silici, SiO,, també formen cristalls atomics de pro-
pietats semblants a les del diamant.

26. Cristall de diamant. 27. Estructura del diamant.

12 Forces intermoleculars

Hem dit que els enllagcos covalents entre els atoms que formen una
molécula sé6n molt forts. En canvi, les forces que les molécules
exerceixen les unes amb les altres son, en general, febles, perd no per
aixd hem de subestimar-les.

Les interaccions entre les molécules d’un compost s’anomenen forces
intermoleculars. Les forces intermoleculars més importants sén: I’enlla¢
d’hidrogen i I’enllac o les forces de van der Waals. Les dues forces no son,
en realitat, enllacos quimics en el sentit estricte de la paraula, sin6d només
atraccions entre molécules.

A
L’enlla¢ quimic | 6 RN ;:%.
%/

. x,
|

25. Estructura d’un cristall molecular, en
els vértexs del qual hi ha molécules

diatomiques.
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L’aigua, H,0, i el sulfur d’hidrogen,
H,S, son compostos analegs.
L’oxigen i el sofre pertanyen al ma-
teix grup. En els compostos ana-
legs, els punts de fusioé i d’ebulli-
ci6 augmenten amb la massa
molecular. Malgrat tot, el sulfur
d’hidrogen és gas a temperatura
ambient; en canvi, I’aigua és liqui-
da i té un punt d’ebullicio de
100 °C, a causa dels enllagos
d’hidrogen.

28. Cada molécula de clorur d’hidrogen és
atreta per les altres molécules per forces
de van der Waals, que es manifesten com
a forces dipol-dipol.

29. Els liquids adopten la forma de gotes a
causa de les atraccions intermoleculars.
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L’enllac d’hidrogen

Les unions covalents d’un atom d’hidrogen amb atoms molt electrone-
gatius i amb doblets no enllacants com el fluor, I'oxigen o el nitrogen
s6n molt polars. Els atoms electronegatius atrauen fortament els elec-
trons de l'enllac i deixen carregat positivament I’atom d’hidrogen,
cosa que provoca que aquest atregui I’atom electronegatiu d’una molé-
cula veina. D’aquesta manera, I’atom d’hidrogen queda unit simulta-
niament a dos atoms molt electronegatius: I'un per un enllac covalent
polar i I'altre per forces electrostatiques. Aquesta Gltima unioé rep el
nom d’enlla¢ d’hidrogen o pont d’hidrogen.

A causa de I’enllag d’hidrogen, es produeix una associacié molecular, tal
com passa en els casos del fluorur d’hidrogen i de I’aigua.

La uni6 covalent normal esta representada, com és habitual, per un guio,
mentre que I’enllag d’hidrogen, per tragos discontinus; es tracta d’una unio
més débil. Com més electronegatiu és un atom, més fort és I’enllac
d’hidrogen que origina.

Els enllacos d’hidrogen influeixen en les propietats dels compostos que els
presenten. Els punts de fusid i d’ebullici6 de compostos com ara l'aigua i
I’amoniac sé6n anormalment alts, si es comparen amb altres compostos de
masses moleculars i geometria semblants, ja que es necessita energia no
solament per fondre un solid o vaporitzar un liquid, sind també per trencar els
enllacos d’hidrogen.

L’enllac per forces de van der Waals

Les forces de van der Waals son les forces eléctriques débils que es mani-
festen entre moléecules dipolars, com per exemple, les del clorur d’hidrogen,
HCI (Fig. 28), i també les que exerceixen les unes amb les altres les mole-
cules no polars, com a consequéncia de |'atraccié dels electrons d’una
molécula i el nucli positiu d’una altra de veina.

Les forces de van der Waals son la causa que les substancies gasoses
liquin i fins i tot arribin a solidificar en baixar la temperatura. Les substan-
cies moleculars amb atraccions intermoleculars débils s6n gasos a tem-
peratura ambient; les que manifesten atraccions intermoleculars intenses
son liquides o solides a temperatura ambient.
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Un solid molecular molt especial: el gel

Els punts de fusi6 i ebullicié de I’aigua son anormalment elevats, ja que
es requereix energia no només per fondre el gel o per vaporitzar I'aigua
sind també per trencar els enllagos d’hidrogen que hi ha entre les molé-
cules.

L’aigua presenta, a més, una altra anomalia relacionada amb els enllagos
d’hidrogen: la seva forma solida, el gel, sura en |'aigua liquida. En la
immensa majoria dels casos, un liquid es contrau lleugerament en refre-
dar-se. Si es refreda suficientment fins que se solidifica, el solid format
té més densitat que el liquid i s'hi enfonsa.

L’aigua es comporta com els altres liquids en refredar-la fins a la tempera-
tura de 4 °C; a partir d’aquest moment la seva densitat no augmenta sin6
que, al contrari, disminueix (vegeu la taula). A 0°C, el gel format ocupa un
volum quasi un 10 % més gran que |'aigua liquida i queda surant damunt de
|'aigua. A qué es deu aquest comportament anomal de I'aigua?

a)_?“ -
a9
J v

A @

'A
En el gel, els enllacos d’hidrogen En I'aigua liquida, moltes de les
s’estenen a més molécules d’aigua molécules estan unides per enllagcos
i aixo origina una estructura rigida i d’hidrogen pero tenen una certa llibertat

ordenada. de moviment.

En el gel, i a causa dels enllagos d’hidrogen, s’uneixen unes molé-
cules amb unes altres i formen una estructura oberta, en forma de
bresca (Fig. a). Observa que queden espais intermoleculars buits
i que I'empaquetament és poc compacte; per aixo, el gel és menys
dens que l'aigua.

Qué passa quan escalfem un tros de gel?

A temperatures inferiors als 0°C, les molécules d’aigua no tenen
prou energia cinética per trencar I'estructura rigida del gel. Perd, en
arribar al punt de fusio, (0°C), I'edifici cristal:li es desfa, cosa que
permet que les molécules s’apropin més, tot i que augmenta I’agita-
ci6 molecular que tendeix a separar-les. Entre els 0°C i els 4°C, la
incidéncia de la ruptura de més enllagos d’hidrogen supera la inci-

L’enlla¢c quimic | 6

Densitat del gel i de
I'aigua
(p = 101 kPa)

Temperatura Densitat
°C gcm3

0 (gel) 0,9168

0 (aigua) 0,9998

4 1,0000

5 0,9999
10 0,9997
25 0,9971
50 0,9881
75 0,9750
100 0,9583

déncia de I'augment de I'agitacié térmica, i en consequéncia, la  Simetria hexagonal dels cristalls dels flocs
densitat augmenta. A partir de 4°C s’inverteixen els termes: la  de neu, resultat dels enllacos d’hidrogen
incidéncia de la dilatacié per agitacio térmica supera la incidéncia  €ntre les molécules d'aigua.

de la ruptura de més enllacos d’hidrogen i I'aigua segueix el com-
portament dels altres liquids.
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El nombre d’electrons que un atom
perd o guanya en transformar-se en
i6 s’anomena electrovaléncia o va-
léncia ionica d’aquest atom. Per
tant, I’electrovaléncia és igual a la
carrega de ['i6: positiva si I'atom
ha perdut electrons, negativa si els
ha adquirit.
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13 L’enllac ionic

L’enllag idonic es forma per transferéncia d’electrons d’un atom a un altre,
de manera que les configuracions electroniques resultants siguin més
estables que les inicials. L’atom que cedeix electrons es transforma en un
catio; el que guanya electrons, en un anid.

L’enllag ionic consisteix en la unidé dels ions amb carregues eléctriques
oposades com a consequéncia de la seva mdtua atraccio electrostatica.

L’enllag idnic és no dirigit, no té una direccio privilegiada com té I'enlla¢ cova-
lent. La forca atractiva dels ions s’estén en totes les direccions de I'espai, per
la qual cosa cada i6 positiu queda envoltat pel nombre més gran possible
d’ions de carrega oposada i viceversa, formant una xarxa cristal-lina compacta
i tridimensional anomenada xarxa cristal-lina idnica.

La transferéncia d’electrons en la formaci6 del clorur de sodi (Na*Cl-) pot
representar-se per: Na — Na* + le

Cl+1e —CI
| la del sulfur de bari (Ba?*S%), per: Ba — Ba?" + 2e
S+ 2e - S=

En el primer exemple, I’atom de sodi perd un electrd i adquireix la configu-
racid del gas noble ned. L’atom de clor, en guanyar aquest electrd, adqui-
reix la configuracid del gas noble argd. En el segon exemple esmentat, el
del sulfur de bari, els ions formats també adquireixen una configuracio de
gas noble.

Els anions monoatomics tenen sempre la configuracié electronica del gas
noble que els segueix en la taula periddica. Els cations dels grups 1 i 2 de
la taula periodica tenen també les configuracions del gas noble que els
precedeix. Perd en altres casos, com passa amb els cations dels elements
de transici6 o els situats a la dreta de la taula periddica, presenten unes
altres configuracions estables, diferents de la dels gasos nobles; s6n con-
figuracions anomenades de pseudogas noble.

La formaci6é d’un compost idnic a partir dels seus elements és un pro-
cés exotérmic, és a dir, es despréen energia. Per exemple, en la formaci6
d’un mol de clorur de cesi solid, (Cs*CI*)(S), es desprenen 443 kJ. Es
podria pensar que |'energia alliberada procedeix de la transferéncia
d’electrons entre els dos elements. En aquest procés s’absorbeixen
375 kJ per ionitzar 1 mol d’atoms de cesi en estat gasds (energia
d’ionitzacid) i es desprenen 348 kJ per cada mol d’ions clorur gasosos
formats (afinitat electronica). El balang d’energia seria desfavorable per
a la formaci6é d’aquest compost, ja que hauriem d’aportar al sistema
27 kJ per cada mol de clorur de cesi format. Malgrat tot, es tracta d’un
procés exotérmic. En la formacié dels enllagos idnics intervé un altre
factor: I’energia reticular.

Els ions de carrega oposada formats s’atrauen intensament, s’aproximen
i es distribueixen en un reticle cristal-li tridimensional. La gran quantitat
d’energia que s’allibera, I'anomenada energia reticular, &s I’energia poten-
cial eléctrica perduda pels ions en apropar-se i formar el reticle cristal-li. Es
el valor elevat de I’energia reticular alld que determina que el procés global
de formaci6 d’un compost idonic sigui exotérmic.



En una xarxa cristal-lina, el nombre d’ions de signe oposat que envolten un
i6 determinat s’anomena nombre de coordinacio i el seu valor pot ser 12,
8, 6 04, segons les diferents estructures cristal-lines. En la figura 30, pots
observar que en la xarxa cristal-lina del clorur de sodi cada i6 Na* esta unit
a sis ions ClI- i viceversa. El nombre de coordinacio de I'i6 sodi és sis, el
mateix que per a I'i6 clorur. Com més gran sigui el nombre de coordinacio,
més densa és |'estructura cristal-lina.

La caracteristica fonamental dels compostos idonics és que estan consti-
tuits per ions i, per tant, no formen molécules.

14 ' Propietats dels compostos ionics

En els compostos ionics, les forces electrostatiques entre ions de carrega
oposada so6n molt intenses. Es precisament aquesta caracteristica la que
determina sobretot les propietats dels compostos idnics:

e S6n solids a temperatura ordinaria i les seves estructures cristal-lines
s6n compactes.

e Tenen punts de fusio i d’ebullici6 elevats i s6n durs, és a dir, molt dificils
de ratllar.

e En canvi, son fragils. Es trenquen facilment perque, en aplicar-los la forca
capac de fer lliscar unes capes sobre les altres, els ions amb |la mateixa
carrega queden situats a prop i, com a consequéncia de la repulsio elec-
trostatica, el cristall es trenca (Fig. 31).

31. En fer lliscar unes capes del cristall sobre les altres, els ions amb la mateixa
carrega queden enfrontats i es repel-leixen: el cristall es trenca.

e Fosos o en dissolucid, son conductors del corrent eléctric perque els
seus ions tenen llibertat de moviment. Al contrari, en estat soélid no con-
dueixen el corrent eléctric.

e SoOn insolubles en dissolvents no polars com el tetraclorur de carboni,
perd molts sén solubles en dissolvents polars com, per exemple, I'ai-
gua (Fig. 32).

e En solucio, els ions estan solvatats, és a dir, queden envoltats per les
molécules polars del dissolvent. En el cas particular que el dissolvent
sigui aigua, es diu també que els ions estan hidratats.

En la figura 33 pots observar el procés de dissolucié del clorur de sodi en
aigua. A causa de la seva carrega, els ions de la superficie del cristall inter-
accionen amb les molécules polars de I'aigua. L’atracci6 i6—molécula polar
tendeix a separar I'i6 de la seva posicio i acaba convertint-se en un i6
hidratat.

F
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30. Xarxa cristal-lina del clorur de sodi.
L’i6 Na* del centre del cristall esta envoltat
per sis ions CF. L'i6 Na* té nombre de
coordinacio 6, el mateix que I'i6 CI.

32. El sulfat de niquel (Il) heptahidratat (a)
de color verd és insoluble en un
dissolvent no polar, com el tetraclorur de
carboni (b), i soluble en un dissolvent
polar, com I'aigua (c).
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34. Transicié de I’enllag covalent pur a
I’enllag ionic.
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33. Procés de dissolucio del clorur de sodi en aigua.

nH,0,
(Na*Cl")y, ——®= Na,, +Cl,

(aa)
El tipus d’enllac entre dos atoms depén de la diferéncia d’electronegati-
vitat que hi hagi entre tots dos. En general, es considera que, quan la
diferéncia d’electronegativitats entre els dos atoms és més gran d’1,7,
I’enlla¢ format és idnic, i els electrons de valéncia practicament perta-
nyen a un dels dos atoms. En canvi, si la diferéncia d’electronegativitats
és menor d'1,7, els electrons sén compartits i diem que és un enllac
covalent, encara que poden trobar-se més a prop d’un dels atoms.

Els enllagos covalent pur i idnic pur sén casos limit o extrems. Entre I'enllac
covalent pur totalment apolar i I'idnic pur hi ha totes les gradacions pos-
sibles (Fig. 34).

15 Nombres d’oxidacio

El nombre d’oxidacio d’'un element és un concepte que sintetitza els de
valéncia i electronegativitat i que resulta molt {til, entre altres aspectes,
per formular els compostos quimics i igualar equacions quimiques
d’oxidaci6—reduccio.

El nombre d’oxidacié d’un element en una espécie quimica és un nom-
bre enter (positiu o negatiu), el valor del qual correspon a la carrega
que tindria un atom d’aquest element si els electrons de cada enllac
s'assignessin a I’atom més electronegatiu. Els nombres d’oxidacio
s’escriuen en xifres romanes.

El nombre d’oxidacié d’un i6 monoatomic coincideix amb la seva carrega. En
els compostos ionics, el nombre d’oxidacié coincideix amb I'electrovaléncia.
Per exemple, el nombre d’oxidacio del Na* és | perqué I'i6 sodi té una carrega
positiva. El del ferro en I'i6 Fe?* és Il i el del Fe®* és lIl. En canvi, el del CI- és -,
perqué el clor té una carrega negativa. El de 0% és —II.

Quan dos elements s’uneixen per un enllag covalent, atribuim els electrons de
I’enlla¢ a I'’element més electronegatiu. Llavors, la carrega ficticia que presen-
ta cada element en el compost covalent és el seu nombre d’oxidacid. Aixi, per
exemple, en la molécula de clorur d’hidrogen, H-ClI, el parell d’electrons com-
partit s’assigna al clor perqué és més electronegatiu. En aquesta molécula, el
clor té nombre d’oxidacié —I i I’hidrogen I. En el meta, CH,, el carboni té
nombre d’oxidaci6 -1V, atés que és més electronegatiu que I’hidrogen, i
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I’hidrogen, I. En canvi, el carboni en el tetraclorur de carboni, CCl,, té
nombre d’oxidacio IV perqué el clor, més electronegatiu, presenta nombre
d’oxidacio —I.

Si els dos atoms que formen la molécula son identics, comenelH,, N,, Cl,
etc., els seus nombres d’oxidacioé sén zero perqué els electrons estan com-
partits equitativament i no podem assignar-los a cap atom.

Per determinar els nombres d’oxidacié son Utils les regles seglients:

® El nombre d’oxidaci6é d’'un atom d’un element lliure és zero.

e El nombre d’oxidacié de qualsevol i6 monoatomic és igual a la seva carrega eléctrica.
e El nombre d’oxidacio6 del fluor és sempre —|.

e Elnombre d’oxidacio de I'oxigen és —Il, excepte en els seus compostos amb el fluor, en qué és ll, i en els
peroxids, en qué és —I.

e |’hidrogen presenta nombre d’oxidacio | quan es combina amb els no metalls.
e | ’hidrogen presenta nombre d’oxidacio —I quan es combina amb els metalls.

e Tots els metalls alcalins presenten sempre nombre d’oxidaci6é |, mentre que els metalls alcalinoterris
presenten sempre nombre d’oxidacio Il.

16 ' L’enllac metal-lic

Els electrons de valéncia dels atoms dels metalls es troben débilment
atrets pel nucli, i els cedeixen facilment. Els electrons de valéncia cedits no
estan associats a un nucli concret, sind que formen un nivol electronic (o
gas electronic) comunitari en el qual es troben immersos una infinitat
d’ions positius que sbén els nuclis dels atoms amb els electrons de les
capes internes. El nGvol electronic esta dotat de gran llibertat de moviment,
i pertany per igual a tots els cations que formen el reticle cristal-li
(Fig. 35).

El sistema és estable gracies a I’atraccio entre els ions metal-lics positius
i el ndvol electronic distribuit uniformement en tot el metall. La forca
d’atracci6 entre els ions positius del metall i els electrons del navol electro-
nic constitueix I’enllag metal-lic. L’enlla¢c metal-lic és un enlla¢g comunitari
que s’estén a tot el volum del metall.

El nombre d’electrons presents en el navol electronic és igual, com a
minim, al nombre d’atoms en la mostra metal-lica, perqué la majoria
d'atoms han cedit un o dos electrons.

35. Els electrons del navol electronic es

Tots els mg’EaIIs formen una xarxa crlstgl-lma en els nusos dg la qgal €S mouen lliurement entre els ions positius
troba el catio corresponent del metall. Hi ha tres estructures cristal-lines o gel metal.
reticles metal-lics tipics:

a) Reticle cibic centrat en el cos. El seu nombre de coordinacio és 8.
Presenten aquest tipus de reticle metalls com el liti, el sodi, el potassi,
el cesi, el bari, el ferro, el crom...

b) Reticle ciibic centrat en les cares. El seu nombre de coordinaci6 és 12.
So6n exemples d’aquest tipus de reticle el coure, la plata, I’or, I’alumini,
el plom, el niquel, el plati...

c) Reticle hexagonal. El seu nombre de coordinacié és 12. Es el reticle del
magnesi, el zinc, el cadmi, el titani, el beril-li...
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Alguns metalls poden presentar
més d’una estructura cristal-lina
segons la temperatura a qué es tro-
ben, cosa que influira en les seves
propietats.

36. Reticles metal-lics. a) Cabic centrat en el cos. b) Cubic centrat en les cares.

c) Hexagonal. L’empaquetament hexagonal i el cabic centrat en les cares s6n molt
compactes, per la qual cosa, la majoria dels metalls que els presenten sén durs i fonen
a temperatures altes. L’empaquetament clbic centrat en el cos no és tan compacte

i els metalls que el presenten sén relativament tous.

L’enllag metal-lic explica algunes de les propietats metal-liques:

e Els metalls tenen una brillantor caracteristica anomenada brillantor
metal-lica, a causa del seu alt poder de reflexié de la llum.

e Els metalls tenen punts de fusio i ebullicido generalment alts, ja que és
dificil alliberar els ions metal-lics del ndvol electronic. Consulta a la taula
periodica del final del llibre els punts de fusié i ebullicid d’alguns
metalls.

¢ La conductivitat eléctrica és una conseqliéncia de la mobilitat dels
electrons de valéncia. En col-locar un metall dins d’un camp eléctric,
aquests electrons es desplacen facilment.

¢ La conductivitat calorifica dels metalls es deu al fet que, en tenir una
estructura molt compacta, les vibracions per agitacio térmica es trans-
meten rapidament a través de |'estructura.

e Son dactils, és a dir, es poden estirar en fils molt prims, i mal-leables, o
sigui, es poden laminar molt finament. Aquestes propietats son degudes
al fet que les particules metal-liques poden lliscar les unes damunt les
altres en diferents direccions, sense que augmentin les forces de repul-
si6 entre les particules.

37. Desplagament de lamines metal-liques, les unes sobre les altres. El metall es
deforma pero no es trenca.
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Estudi de la relacio entre les propietats fisiques
d'algunes substancies cristal-lines i el seu tipus d'enllac quimic

Les propietats fisiques dels cristalls depenen del tipus de forces que s'estableixen entre les particules
ordenades de les seves xarxes cristal-lines. Aquestes forces son:

Cristalls ionics: forces electrostatiques entre cations i anions.
Cristalls metal-lics: forces eléctriques entre cations i el nGvol d'electrons.
Cristalls moleculars: forces de van der Waals i les degudes a I'enlla¢ d'hidrogen.

Cristalls atomics o covalents: forces d'enlla¢ covalent.

Els procediments seglients serveixen per establir la relacié entre els valors d'algunes propietats fisiques
de les substancies cristal:-lines i el tipus d'enlla¢ que presenten. Les propietats fisiques que comprovaras
soOn la fragilitat, la duresa, la solubilitat, el punt de fusid, i la conductivitat eléctrica de les substancies
seglents: urea, acid benzoic, nitrit de sodi, acid tartaric, coure, didxid de silici (silice) i naftalé (o bé

d

'altres segons les disponibilitats).

Assaig de fragilitat. En un morter d'agata col-loca una petita quantitat d'una de les substancies i prova
de polvoritzar-la amb la ma del morter. A continuacid prova-ho amb les altres substancies i pren nota
dels resultats.

Assaig de duresa. Posa una mica d'una substancia sobre el vidre d'un portaobjectes. Frega-la amb un
tap de suro. Ratlla el vidre? Repeteix la prova amb les altres substancies i pren nota dels resultats.

Assaig de solubilitat. Col-loca una petita quantitat d'una de les substancies en un tub d'assaig i afegeix-
hi 4 ml d'aigua destil-lada i agita-ho. Repeteix I'assaig amb les altres substancies. Anota els resultats.
Repeteix |I'assaig afegint ara hexa en lloc d'aigua. Apunta els resultats observats a cada cas.

Assaig del punt de fusié. En un vas de precipitats de 250 cm?® posa vaselina liquida fins a la meitat.
Submergeix un tub d'assaig amb una quantitat petita d'una de les substancies. Col-loca dins del tub
un termometre que arribi fins a 200 °C. Escalfa la vaselina fins a aguesta temperatura i anota la tem-
peratura aproximada de fusié de la substancia. Repeteix |'experiéncia amb les altres substancies.
Anota quines son les que no es fonen en arribar a 200 °C.

Assaig de conductivitat

a) En dissolucio aquosa. Posa, en petits vasos de precipitats, uns 50 cm?® de solucions aquoses de
cadascuna de les substancies que s'han dissolt en I'aigua. Submergeix-hi dos eléctrodes de grafit
procurant que no es toquin. Es connecten en serie amb una pila de 4,5 V i una bombeta, que ens
permetra conéixer si sén conductores o no del corrent eléctric. Apunta quines sén conductores del
corrent eléctric i quines no ho son.

b) En substancies solides. Prova quines de les substancies sén conductores del corrent eléctric en
estat solid. Per comprovar-ho es col-loquen en un gresol i es connecten els eléctrodes com en el
cas anterior. Pren nota dels resultats.

c) En substancies foses. Escalfa fortament amb el bec de Bunsen un gresol que contingui una quan-
titat petita de substancies que no hagin fos en |'assaig del punt de fusié. Comprova, com en els
casos anteriors, quines es fonen ara i, un cop foses, quines sén conductores i quines no ho soén.

Indica on situaries cadascuna de les substancies en el quadre seglent:

Ionica Molecular Covalent Metal-lica

Substancia
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Els fulerens

Un equip format pels quimics Robert F. Curl i
Richard E. Smalley de la Universitat Rice (Houston,
EUA), juntament amb Sir Harrold W. Kroto, quimic
de la Universitat de Sussex (Anglaterra), van obte-
nir el premi Nobel de Quimica de 1996 pel seu
descobriment de noves formes al-lotropiques del
carboni a més a més de les ja conegudes, el dia-
mant i el grafit. Aquestes noves formes s’anomenen
fulerens, i tenen com a representant més caracte-
ristic la molécula formada per 60 atoms: C,.

El C,, té estructura de poliedre, té 32 cares, de les
quals 20 s6n hexagons i 12 pentagons. En cada un
dels 60 vertexs hi ha un atom de carboni. L’interior
de la molécula és buit.

La forma d’aquesta molécula sembla la d’una pilo-
ta de futbol i és per aixdo que en algun moment es
va anomenar futbolé. Perd com que la seva estruc-
tura recorda les clpules dissenyades per
I’arquitecte R. Fuller (Exposicié Universal de 1967
a Mont-real), el C, i molécules similars com el Cowp
s’anomenen fulerens.

S’obtenen fulerens en condensar el carboni vapo-
ritzat per laser en una atmosfera d’heli.

Els nanotubs

Els nanotubs son estructures tubulars de diametre
de I'ordre del nanometre (1 nm = 10°m). La llarga-
ria dels nanotubs és molt més gran que el seu dia-
metre. Van ser descoberts per S. lijima (Japod) el
1991 durant la investigacio dels fulerens.

Hi ha nanotubs de silici i de nitrur de bor, pero
generalment el nom de nanotub s’aplica als

Nanotubs de carboni.

El fet que I'interior de la molécula C,, sigui buit fa
possible col-locar-hi atoms o ions d’elements com
el potassi i el lanta. L’atom o i6 queda «presoner» o
«engabiat». Les estructures que tenen aquesta
propietat s’anomenen «clusters» (claustre).

La introduccié d’un atom de lanta a |’interior d’una
molécula de C,; fa que el conjunt sigui supercon-
ductor.

% = e

La molecula de C,, té forma de pilota de futbol.

fabricats amb carboni. Aquests nanotubs s6n una
forma al-lotropica del carboni, com el diamant, el
grafiti els fulerens.

La seva estructura es pot considerar provinent
d’'una lamina de grafit de gruix monomolecular
enrotllada sobre ella mateixa. Els nanotubs so6n
lleugers, buits i porosos. Tenen altissima resistén-
cia mecanica, altissima resisténcia a la traccio i
una gran elasticitat. Son les fibres més resistents
que es coneixen.

Els nanotubs poden ser aillants, semiconductors o
conductors de I'electricitat, segons la geometria
dels tubs.

Tenen una gran capacitat d’emetre electrons. Les
seves propietats es poden modificar encapsulant
atoms de metall a I'interior o també gasos com
I’hidrogen.

Darrerament, s'ha aconseguit aillar una monocapa
de grafit que ha estat anomenada grafé. Les seves
propietats son extraordinaries.
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Els vidres

Els vidres estan constituits per una mescla de sili-
cats i es distingeixen per les seves propietats i per
la manera d’obtenir-los. Per obtenir un vidre s'es-
calfen els components fins a fondre’ls, després se
lidona forma i es refreda fins que queda rigid.

Generalment, en solidificar-se un liquid, les seves
particules queden en un estat ordenat que anome-
nem estat cristal-li; pero en refredar-se un vidre en
estat liquid, les seves particules perden la mobili-
tat abans d’aconseguir una ordenacié geomeétrica
regular. Aleshores s’obté un solid, les particules
del qual es troben unides en un estat desordenat
que s’anomena estat amorf.

Substancia amorfa. Les seves particules estan unides de
manera desordenada.

Substancia cristal-lina. Les seves particules estan unides
formant una xarxa ordenada.

L’estat amorf és molt rar en la natura. Per aixo,
quan es parla d’un cos solid, se sobreentén que es
tracta d’un cos en estat cristal-li. Tanmateix, els
vidres son solids en estat amorf.

A causa de la seva estructura amorfa, el vidre en
estat liquid no se solidifica, com altres substan-
cies, a una temperatura determinada, sind que, a
mesura que es refreda, es va tornant més viscos.
Des d’un estat tou i mal-leable va passant, en bai-
xar la seva temperatura, a un altre de rigid i
trencadis.

L’enlla¢c quimic | 6

El vidre pot ser facilment reciclat si tots col-laborem a fer
possible la recollida selectiva.

Hi ha diversos tipus de vidre, que es diferencien
segons la seva composicio. Aixi, el vidre Pyrex,
molt resistent als canvis bruscos de temperatura,
conté oxid de bor. Els vidres decoratius contenen
una alta proporcié d’oxid de plom (Il) i tenen una
temperatura baixa de fusio. El vidre es pot acolorir
afegint-hi determinats oxids metal-lics. Els o6xids de
ferro o crom produeixen una coloracio verda; el de
manganes, violeta; el de coure o cobalt, blava.

Les propietats més notables de la majoria dels
vidres son les seglients: son transparents, son
durs, tenen poca resisténcia als cops, son aillants
térmics i eléctrics, tenen una alta resisténcia als
agents quimics ja que no cremen ni s’oxiden; reac-
cionen dificilment amb els acids i amb les bases.

Aquestes propietats els fan especialment adequats
per a moltes aplicacions, entre les quals desta-
quen les seguents: recipients per a begudes (gots,
ampolles, gerres...), material de laboratori (tubs
d’assaig, matrassos, provetes...), vidres de portes
i finestres, lents per a instruments optics, bombe-
tes, tubs fluorescents, tubs de televisio, objectes
decoratius.

El vidre, abandonat a la natura, pot romandre durant segles
com un molest material de deixalla.
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Cristalls liquids

Els cristalls liquids so6n substancies que a escala
molecular contenen microzones cristal-lines i
microzones liquides, és a dir, unes microzones soén
ordenades i d'altres desordenades, de manera que
en un interval de temperatura i pressié s6n massa
ordenats per ser considerats liquids i poc ordenats
per ser considerats solids cristal-lins.

A temperatura suficientment alta i pressio baixa els
cristalls liquids es comporten com liquids normals
i a temperatura baixa i pressio alta es convertei-
xen en solids normals.

Els cristalls liquids, descoberts al final del segle xix
son considerats estats particulars de la matéria.

Els liquids ordinaris transmeten la llum uniforme-
ment en totes direccions i es diu que soén isotrops
(del grec isos, igual i tropos, canvi); pero els cris-

talls liquids no transmeten la llum de manera unifor-
me; son anisotrops, com la majoria dels cristalls.

Les observacions fetes amb els microscopis electro-
nics permeten veure que els cristalls liquids estan
constituits per molécules allargades parcialment
unides, que presenten polaritat quimica. Aquesta
polaritat permet que s’orientin en camps eléctrics
formant capes més o menys gruixudes que modifi-
quen la transparéncia del medi i el seu index de
refraccio, amb intervencio de poca energia.

Aquestes propietats han fet que s’apliquin en pan-
talles visualitzadors de radiacions, en rellotges
digitals, calculadores de butxaca, etc.

Per altra banda, els cristalls liquids han adquirit
gran importancia en bioquimica i biologia, ja que
els més coneguts son de naturalesa organica.
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RESUM

S’anomenen enllagos quimics les unions entre
els atoms. La forga d’atraccié que manté units els
atoms s’anomena forga d’enllag i é€s sempre
d’origen eléctric.

En la formacié d’un enllac sempre es produeixen
canvis en la configuracio electronica dels atoms.
En unir-se, els atoms adquireixen una configuracio
electronica més estable.

En els enllagos quimics intervenen preferentment
els electrons més externs dels atoms anomenats
electrons de valéncia.

L’enlla¢ covalent consisteix en la comparticio d’un
0 més parells d’electrons per dos atoms.

L’enllag covalent entre els atoms d’un agregat dona
lloc a la formacié de molécules. En estat solid for-
men cristalls moleculars. En cada nus del reticle
cristal-Ii hi ha una molécula.

En I'enllag covalent datiu o coordinat el parell
d’electrons compartits s6n aportats només per un
dels dos atoms.

Un enlla¢ covalent s’anomena homopolar 0 no
polar quan els electrons dels enllacos estan igual-
ment compartits pels dos atoms units. Es el cas
de les molécules en qué els atoms units son
idéntics.

Un enllac covalent s’anomena polar quan els elec-
trons de I’enlla¢ estan desigualment compartits
pels dos atoms units. Els electrons estan més a
prop de I'atom més electronegatiu, que queda
amb una petita carrega negativa mentre que |’'altre
atom queda amb una petita carrega positiva.

La unio covalent entre els atoms que formen una
molécula és molt forta. En canvi les forces
d’atraccio que es produeixen entre les molécules
son deébils, sobretot si les molécules s6n no
polars.

@ Contingut basic de la unitat en format hipermédia, en el CD.

L’enllag quimic | 6

Les substancies covalents s6n males conducto-
res de l’electricitat tant en estat solid com
foses.

Un cristall covalent o atomic és el que no esta
format per molécules discretes sind que en cada
vértex del reticle cristal:li hi ha un atom que esta
unit per enllagos covalents amb tots els atoms que
I’envolten. Es el cas del diamant i el didxid de silici.
Tot el cristall es una molécula gegant.

L’enlla¢c d’hidrogen es produeix quan I’hidrogen
esta unit a un atom molt electronegatiu, com per
exemple el fluor o I'oxigen. L’atom electronegatiu
atreu fortament els electrons de I’enllag i deixen
carregat positivament I’atom d’hidrogen que atreu
I’atom electronegatiu d’'una molécula veina. A
causa de I'enllac d’hidrogen es produeix una asso-
ciacié molecular.

L’enllag¢ ionic es forma per transferéncia d’electrons
d’un atom a un altre i consisteix en la unio6 dels ions
amb carregues eléctriques oposades com a conse-
guéncia de la seva matua atraccio electronica.

La caracteristica fonamental dels compostos ionics
és que estan constituits per ions i, per tant no for-
men molécules.

Els compostos idnics s6n solids a temperatura
ordinaria. S6n durs i dificils de ratllar. En canvi sén
fragils. Fosos i en solucié6 son conductors del
corrent eléctric. Molts son solubles en dissolvents
polars.

La forca d’atraccid entre els ions positius d’un
metall i els electrons del navol electronic consti-
tueix I’enlla¢ metal:lic.

Els metalls s6n bons conductors de la calor i I'elec-
tricitat. So6n ddctils i mal-leables. Tenen punts de
fusid i ebullicidé generalment alts.
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Tota molécula és un agregat atomic?
Tot agregat atomic és una molécula?

Quina part de I'atom és sobretot responsa-
ble de I'enllag quimic?

Explica en qué consisteix fonamentalment
qualsevol enllag quimic:

a) Des del punt de vista energétic.

b) Des del punt de vista electronic.

Si dos atoms es troben situats a la distancia
adequada per poder formar una molécula i
no s’enllacen quimicament, a qué és degut,
des del punt de vista energétic?

Per qué la molécula de clor és diatomica?
Per qué I'argd és monoatomic?

Representa les estructures de Lewis dels ele-
ments seglents: potassi, calci, gal-li, germani,
arsénic, seleni, brom i cripto.

Escriu la configuraci6 electronica, en estat
fonamental, dels ions seguents: Li*, H-,
Ca?*, Sc®*, S%i CI~. Algunes de les configu-
racions escrites tenen alguna semblanca?
Per qué?

Considerant que admetem que els atoms
presents en les molécules seguents com-
pleixen la regla de I'octet, escriu-ne I’estruc-
tura utilitzant la notaci6 de Lewis: C2H6, PCI,
i SCL,.

Si admetem enllacos covalents, escriu I'es-
tructura de les espécies quimiques
seglients, utilitzant la notacié de Lewis:
l,, HBr, ICI, SCI,, SiF,, CI,0, BF, i NH..

Escriu I'estructura de I'i6 fosfoni, PH,*, utilit-
zant la notaci6 de Lewis. Dada: un dels enlla-
¢os és un enllac covalent datiu.

Es possible que una molécula diatdmica
formada per dos atoms iguals sigui polar?
Es possible que una molécula amb enllagos
polars sigui apolar? Raona’n les respostes i
proposa’n exemples.

Dels parells de compostos seglents, indica

quin dels dos té enllagos més polars:

a) Bromur d’hidrogen (HBr) i iodur d’hidrogen
(HI.

b) Amoniac i fosfina (PH,).

ACTIVITATS

Ordena els enllagos covalents seguents
entre dos elements, del més polar al menys
polar: H-CI, H-C, H-F, H-0, H-H i S-CI.

a) Justifica si pot ser apolar una molécula amb
enllagos polars entre els seus atoms.

b) La molécula de BF, és apolar, mentre que
la molécula de PH, és polar. Justifica'n la
diferéncia.

c¢) Dibuixa la geometria de la molécula polar
H,S.

d) Justifica quina interaccid6 molecular és
més forta: la que hi ha entre les molécu-
les de fluor o la que hi ha entre les molé-
cules de fluorur d’hidrogen (HF)?

Utilitza el model de les repulsions dels
parells d’electrons de la capa de valéncia de
I’atom central i indica la geometria de les
espécies quimiques: CCl,, NCI,, NH,* i H,0*.
Justifica el caracter polar o apolar de les molécu-
les CCl, i NCI,.

Explica, d’acord amb el model RPECV, la
geometria de les molécules BeH,, CHCI,,
SiF, i BF,.
Quina o quines de les molécules son polars?
Raona-ho.

Determina la valéncia i el nombre d’oxidacio
del carboni en cada un dels compostos
seglents: CH,, CH,CI, CH,CI, CHCI,
i CCl,.

Determina el nombre d’oxidacié de I’atom
diferent de [I’hidrogen (al qual s’assigna
nombre d’oxidacié I) i de I'oxigen (al qual
s’assigna nombre d’oxidacio6 -lI) en cada una
de les entitats quimiques seglents:

H,S, NO,, BeOiB,0..

H,AsO,, AsO,, Se0Q, i Se0*.

Se0,, H,Se0, i Se0,>.

L’hidrogen és un gas poc soluble en aigua.
En canvi, el clorur d’hidrogen és molt soluble
en aigua. A qué es deu aquest comporta-
ment diferent?

El clor i I'estronci reaccionen i donen lloc a

un compost idnic.

a) Escriu la configuracio electronica en estat
fonamental dels ions que formen aquest
compost.



b) Indica algunes de les propietats que té
aquest compost.

Indica quins dels compostos seguents son
fonamentalment idnics i quins s6n fonamen-
talment covalents:

SrCl,, CCl, i LiF.

FeBr, i CO.,.

Fe,0,, PCl,i SO,

2737

Kl SF,

Tenim quatre elements quimics: Ca (Z= 20),

Rb(Zz=37),C(Z=6)iCl(Z=17).

a) Escriu les férmules corresponents als
compostos formats quan s’uneixen el clor
i el carboni, el calci i el clor, el rubidi i el
clor, i el calci i el carboni.

b) Indica quin tipus d’enlla¢ es pot esperar
en cada cas. En els casos en qué I'enllag
sigui covalent, explica si &€s polar o no, i si
ho és, la molécula corresponent.

Un element té la configuracié electronica

seguent en estat fonamental:

1s? 252 2p® 352 3p° 4s2.

a) Quin tipus d’enllag es formara quan
aquest element reaccioni amb I'oxigen?
Quina sera la férmula del compost
obtingut?

b) Quines propietats pots assignar a aquest
solid?

¢) Quin és I’element de qué parlem?

A temperatura ambient, el clorur de sodi i el
diamant sén solids, perd la naturalesa dels
seus reticles cristal-lins és molt diferent.
Explica quina estructura cristal-lina té cadas-
cuna de les substancies i dedueix algunes
propietats directament relacionades amb la
seva estructura.

Dels elements seguents, sodi, magnesi,

sofre i clor:

a) Escriu la configuracido electronica dels
seus atoms.

b) Indica quins s6n metalls i quins no ho
son.

c) Escriu els ions que formaran i indica la
seva electrovaléncia.

d) Escriu tots els compostos idnics que
poden formar com a resultat de la seva
unioé.
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L’element de nombre atdmic 56 es combina

amb I’element de nombre atdmic 16.

a) Quina és la configuraci6 electronica
d'aquests dos elements en estat
fonamental?

b) Indica quin tipus d’enlla¢ s’hi ha format i
les propietats del compost obtingut.

Tenim els elements carboni (Z = 6), fluor

(Z=9) i potassi (Z=19).

a) Indica el nombre d’electrons de valéncia
de cada element.

b) Classifica’ls en metalls i no metalls.

c¢) Escriu les formules quimiques dels com-
postos que s’originen quan el fluor es
combina amb el carboni i amb el potassi i
indica en cada cas si I’enllag és idnic o
covalent.

Disposem de les espécies quimiques

seglents: |, RbCl i C(diamam).

a) Indica quina és la seva estructura cristal-
lina en estat solid.

b) Ordena-les per ordre creixent dels seus
punts de fusio.

c) Indica quina o quines sbén solubles en
aigua i quina o quines son solubles en
tetraclorur de carboni.

d) Indica quina o quines sén conductores del
corrent eléctric i en quines condicions.

Hi ha alguna forca intermolecular entre les
molécules de CIF? Quina? Si n’hi ha, esmen-
ta alguna de les propietats en qué influeix
aquesta forca.

Consulta la taula d’electronegativitats de la
taula periddica i indica de quina naturalesa
son predominantment cadascun dels enlla-
cos entre els parells d’elements seglients:
beril-li-fluor, beril-li-brom, alumini-fluor,
alumini—clor i iode—clor.

Quins dels parells d’elements seglients no
formen compostos idnics entre si?

a) Sodi i calci.

b) Liti i fluor.

c) Ned i bari.

d) Carboni i oxigen.

e) Clori liti.

f) lode i sodi.

)
)
)
)
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Observa la grafica.

L’amoniac, I’aigua i el fluorur d’hidrogen
presenten punts de fusié6 anormalment
elevats, si els comparem amb els que
tenen els hidrurs del mateix grup del
sistema periddic. Explica la raé d’aquest
comportament.

Si no n’hi hagués cap, de rad, quin seria,
aproximadament, el punt de fusio de I'aigua?

t/°C
100 A
50
HO
O_
H,Se _[fle
-50 1 2
N.H3 HS HI
] e HCI_—* *SbH
00 HF e, ’
- AsH,

150 4 PH .
150 s, SnH,
. o« GeH,

2004 CH, SiH,

Masses moleculars

m Per qué els metalls poden doblegar-se i esti-
rar-se en fils i, en canvi, els cristalls i0nics
no presenten aquestes propietats?

m Indica quins son els deu metalls amb punt
d’ebullici6 més alt i els deu metalls amb
punt de fusi6 més baix (consulta la taula
periddica).

Investiga

E Investiga I’estructura cristal-lina del dioxid
de silici i el perqué de la seva duresa.

m Investiga si tenir enllagos polars és condicid
suficient per tal que una molécula sigui
polar.

m Investiga qué son els fulerens.

A www.ecasals.net trobaras una llista de pagines
web que t'ajudaran a iniciar la teva investigacié. No
oblidis consultar també enciclopédies i llibres
especialitzats.



