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1. INTRODUCCIO A L'ENLLAC

Per qué s’uneixen els atoms?

A la natura la situacié més habitual és trobar els atoms enllagats

Aigua (H,0) Sal comuna (NaCl) Or (Av)

Els gasos nobles sén dels pocs elements que podem trobar en formar d’atoms aillats.
(He, Ne, Ar, Kr, Xe i Rn)



1. INTRODUCCIO A L'ENLLAC

Per qué s’uneixen els atoms?

Els atoms s’'uneixen perqué aixi es crea una situacié més estable, d’energia més
baixa, que la dels atoms per separat.

e e o ~—— <—e

Energia (kJ/mol)

-432

distancia internuclear (pm)

https: / /www.youtube.com/watch2v=hEFeLY WTKXO
https: / /www.youtube.com/watch2v=NgD9yHSJ291&feature=youtu.be



https://www.youtube.com/watch?v=hEFeLYWTKX0
https://www.youtube.com/watch?v=NgD9yHSJ29I&feature=youtu.be

1. INTRODUCCIO A L'ENLLAC

Electronegativitat i tipus d’enllag

LU'electronegativitat mesura la tendéncia d’'un atom a atreure els electrons quan
s’enllaca amb altres atoms.
Per mesurar |'electronegativitat s’utilitza 'escala de Pauling

Augment de ’electronegativitat

| ' 'electronegativitat dels elements que

22 " s’'uneixen ens permet preveure el tipus
Li Be B i N o F Ne

Bl 20 |20 Lao (AR d’enllag que es formara.

Na | Mg A |st | e |['s [Fer ar

09 | 1,3 - S 16 | 1,9 | 22 | 26 [[82

K' Ca | Sc Ti v Cr Mn | Fe Co Ni Cu | Zn | Ga Ge | As | Se Br Kr
14 |15 /16 |17 |16 (18 |19 |19 (19 |17 |18 |20 |22 |26 |30)30

511 718 | 20 . > € » <
Y Zr Nb | Mo | Tc | Ru Rh Pd | Ag | Cd | In Sn | Sb | Te | | Xe 4
3213|116 (2219|2223 |22)|29|27|28|18 2121|2726
la Hf Ta | W [ Re | Os |Ir Pt Au | Hg | T Pb | Bi Po | At Rn R \
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1. INTRODUCCIO A L'ENLLAC

Electronegativitat i tipus d’enllag

Enllag ionic

Unié de metall (electropositiv) i no—metall
(electronegatiu). Tenen electronegativitats
molt diferents.

Es formen ions de signe contrari (catié i
anio).

Forca d’enllag: atraccio electroestatica entre
ions de signe contrari.

https: / /www.dlt.ncssm.edu /tiger /Flash /bonding /lonicBonding.html



https://www.dlt.ncssm.edu/tiger/Flash/bonding/IonicBonding.html

1. INTRODUCCIO A L'ENLLAC

Electronegativitat i tipus d’enllag

Enllag covalent
Unié de no—metalls (electronegatius).

Els dos atoms tendeixen a captar els electrons de I'enllag, i per aixd comparteixen
parells d’electrons.

Forca d’enllag: comparticié de parells d’electrons.

DROR00

Each fluorine atom has 7 valence electrons. A covalent bond completes the octet for both.

wS®

Oxygen has only 6 valence electrons. It can make 2 covalent bonds.




1. INTRODUCCIO A L'ENLLAC

Electronegativitat i tipus d’enllag

Enllag metal-lic
Unié d’atoms de metalls (electropositius)

Es formen nuclis positius envoltats d’electrons deslocalitzats (model del nivol
d’electrons)

Forca d’enllag: interaccié entre el novol d’electrons i els nuclis positius.

@.00:0°0.0
" &O6:0.0:0
0.0°Q.O:0°0:; OO’ OO0
QOO0 -00OOO®

BOX
00'09 @@




2. UENLLAC IONIC

Caracteristiques de I'enllag ionic

Cal que els dos atoms tinguin electronegativitats molt diferents (un metall i un
no—metall).

En un enllag ionic un o més electrons abandonen un atom i sén acceptats per l'altre.

Els dos ions de signe contrari queden units per una forga d’atraccié electrostatica
molt intensa.

K3l > K:CL:

+ ion - ion lonic bond




2. PENLLAC IONIC

(.Y L

Caracteristiques de I’enllag ionic

Xarxes cristal-lines ioniques
Els ions formen agrupacions geométriques regulars de manera que les forces
d’atraccié siguin maximes i les de repulsié siguin minimes.

Siagh crystal XRD

10,000
40,000 volis

CsCl ZnsS CaF, ;
-

\ Lead
Crystaline sold  screen

Determinacié de [I'estructura de les ,
e Spot from ncidant baam

xarxes ioniques (difraccié de raigs X) 5N gnots from dffracted Xaays

N Photographic piate




2. PENLLAC IONIC

Propietats dels compostos ionics

Alts punts de fusio i ebullicié
Son solids a temperatura ambient

Les forces electrostatiques d’atraccié
entre els ions sén molt elevades i es
necessita molta energia per trencar
I'estructura cristal-lina.

El punt de fusié i ebullicié sera més alt
quan “més fort” sigui I’enllag ionic (quan
més gran sigui I'’energia reticular, que és
’energia alliberada en el procés de
formaci6 de [I'estructura cristal-lina
ionica).




2. PENLLAC IONIC

Propietats dels compostos ionics

Duresa

Les xarxes sén molt compactes i en
general presenten una gran resisténcia a
ser ratllades.

Fragilitat

Si s’aplica una forga exterior es produeix un lliscament dels ions, s’esdevenen
repulsions entre ions del mateix signe i el cristall es trenca.

Like charges

External repel
Crystal

cracks




2. UENLLAC IONIC

Propietats dels compostos ionics

Conductivitat eléctrica

Els solids io

nics no séon conductors de

I’electricitat. Si els ions es poden moure
(compost ionic en dissolucié o fos)

conduiran facilment el corrent eléctric.

La conductivitat eléctrica d’una dissolucid
ionica depén de la concentracié d’ions.

Base
() NaOH
O KOH
O NHs
O Ca(OH).
O (CHs)lNH
O CeHsNH
O HONH,

Acid

O Hel

O HaS04
O HCHs0,
O HF

O HC3Hs03
® HNOs
O Hclo,
O HNO.

Solutions

®Acid OSalt

(OBase (Unknown

all-

Conductivity of Solutions

(You 0 key i
the v

Molarity

00 Jxor
'—

https: / /www.youtube.com/watch2v=Bn2abA4FZkw

Solubilitat en dissolvents polars

Les molécules dels dissolvents polars (aigua,
amoniac, etc.) poden separar els ions de la
xarxa. Cada i6 queda rodejat de molécules
de dissolvent (interaccions iéo—dipol) i el
compost idnic es dissol (solvatacid)

Cal que E (solvatacio) > E (reticular) per
trencar la xarxa cristal-lina i que el compost
ionic es dissolgui.

5=
L
e

https: / /www.youtube.com /watch2v=8yZOPNH8sf4



https://www.youtube.com/watch?v=8yZOPNH8sf4
https://www.youtube.com/watch?v=Bn2abA4FZkw

3. UENLLAC METAL:LIC

Caracteristiques de I'enllag metal-lic

LUenllag metallic es forma entre datoms
d’elements metdal-lics que presenten
baixa electronegativitat (sén
electropositius) i formen cations amb

facilitat.

Empaquetaments compactes

Cubic centrat al cos

Hexagonal

Cubic centrat en les cares

Model del novol d’elecirons

Els cations formen empaquetaments
compactes.

Els electrons estan deslocalitzats entre
els nuclis.

Els electrons actuen com un ‘“ciment
electronic” i donen cohesid a l'estructura

cristal:-lina metal-lica.

Permet explicar la majoria de les
propietats



3. UENLLAC METAL:LIC

Propietats dels metalls

Densitat elevada (empaquetaments compactes)

| “@, [9) ONAl A A6l PFEAP TS
Ny 1YWY :

Punts de fusié elevats (forta cohesié entre nuclis)

Metallic bonding

Sea of delocalised electrons

Duresa oposicié a ser ratllats (duresa mitjana) o ol e
Insolubles (només si reaccionen amb dcids) el W W5
@ 9 @
Bons conductors de [I’electricitat (electrons —
00 29 (S
. 5538 e =
deslocalitzats) 3333=33 oy ouctity
D
Bons conductors de la calor (transmissié de " A Qg ‘
. . \ . [TF[ r<-’| r | ';\"' '/\ QQ’/‘@/
vibracions termiques en la xarxa) Va7 N SN Shiny fexture

Cu, Al Ag, Ni, Au Eedio LEo L

Lluentor caracteristica (els electrons emeten
radiacions de la mateixa freqiéncia que la llum

incident).



3. UENLLAC METAL:LIC

Propietats dels metalls

Ductilitat i mal-leabilitat

Es poden deformar per obtenir fils i lamines
perqué la deformacié de la xarxa no provoca

situacions inestables.

http:

ones plata

Los electrones de valencia se mueven
3 través del metal; forman enlaces
deslocalizados con los iones positivos.

La fuerza aplicada
desplaza las capas del cristal

GO0 ®
MO@@

No cambia la atraccion entre las placas,
El metal cambia de forma sin romperse



http://azorero.blogspot.com/2007/04/por-qu-el-mercurio-es-lquido.html

4. UENLLAC COVALENT

Caracteristiques de I'enllag covalent

LU'enllag covalent es forma entre atoms d’elements no-metal-lics (electronegatius).

1 2 13 14 15 16 17 18 < . ,
Els atoms comparteixen un o més parells
H He:
T d’electrons i aixi adquireixen I'estructura
Li- | -Be- B[ -C-| N+ |:0-|:F- | :Ne: . .
e de gas noble (capa de valéncia plena,
Na- | ‘Mg- Als | «Sie | <P« | :S.| 2l | 2Ar: . .,
0 I N N B situacié molt estable).
K- | -Ca* Ga- 'G:e' As Se Br =I§=
Rb- | wsr- i ene | Shr ] Ter | P e Segons els nombres de parells d’electrons
Cs- | :Bar | | T+ | Pbe | Bir | Po- | :At- | Rn: que comparteixen els dtoms tenim
https: //www.youtube.com/watch2v=aJH93Ee0-pl enllqgos covalents SImples' dobles o
tripes.

;".-'-':=>:';.--';':=>:.;'—';':
T =

enllag senzill

N**N: = IN:iN: = IN=N:
0°+0F = :0::0F = :0=0" o ':. enliag triple

enllag doble


https://www.youtube.com/watch?v=aJH93Ee0-pI

4. UENLLAC COVALENT

Caracteristiques de I'enllag covalent

m €O :0-:'C:+0: = :0::C::0: = :0=C=0"

Q=@ HN u--c-N: = HCHNG = H-C=N:



4. UENLLAC COVALENT

Caracteristiques de I'enllag covalent

Els enllagos covalents poden originar:
Gasos diatéomics, CI, N, O..
Molécules, quan s’uneixen pocs atoms.

Estructures gegants covalents, quan s’estenen a molts atoms per I'espai (diamant,

4

grafit, quars)

N - Nitrogen , H
H - Hydrogen

Model molecular de Pamoniac NH3

Estructura gegant covalent del C (diamant)



4. UENLLAC COVALENT

Caracteristiques de I'enllag

Entalpies d’enllag (AHen"g)

Es I'’energia mitjana alliberada quan es forma un mol d’enllagos. Coincideix amb
I’energia necessaria per trencar un mol d’enllagos.

TABLE 7.1 Average Bond Dissociation Energies, D (kJ/mol)?

Com més energia 5 3 C—H 410 N—H 390 O—H 460 F—F
s‘allibera, més estable H—c 410 C—C 350 N—C 300 O—C 350 Cl—Cl
(“més fort”) és I'enllag. H—F 570 C—F 450 N—F 270 O—F 180 Br— Br
H—Cl 432° C—Cl 330 N—CI 200 O—Cl 200 I—I
H—Br 366* C—Br 270 N—Br 240 O—Br 210 5—F
H—I 298 C—I 240 N—I — O—I1 220 S—Cl
H—N 390 C—N 300 N—N 240 O—N 200 S—Br
H—O 460 C—0O 350 N—O 200 O—O 180 S—S
H—S 340 C—S 260 N—S — 0—S —
Multiple covalent bonds®
C=C 611 C=C 85 C=0 732 O=0 498 N=N

4 Exact value
bWe’ll discuss multiple covalent bonds in Section 7.5.

159*
2437
193*
151>
310
250
210
225

945°



4. UENLLAC COVALENT

Caracteristiques de I’enllag covalent

. ~ . (HH) (too close)
Distancia d’enllag

Es la distdncia entre els nuclis dels d&toms
enllacats per a la qual s’assoleix el minim oL -\ @ @eos
d’energia.

Bond length Internuclear ——
(74 pm) distance

= Average Bond Lengths for Some Single, Double, and Triple Bonds

Bond Bond Length (A) Bond Bond Length (A)
C—C 1.54 N—N 1.47
C=C 1.34 N=N 1.24
C=C 1.20 N=N 1.10
C—N 143 N—O 1.36
C=N 1.38 N=0 1.22
C=N 1.16

O0—0 1.48
C—0 143 0=0 1.21
C=0 1.23
C=0 113




4. UENLLAC COVALENT

Caracteristiques de I'enllag covalent

Angle d’enllag

Es 'angle mitja hipotétic entre el nucli de I'atom central de la molécula i el nucli de I’
atom enllagat.

180° \?
'/\ e i &

o
O==3 Hy H <_109.5
| 107° |
7 e
O H



4. UENLLAC COVALENT

Molécules
Representacié de les molécules
Férmula empirica: C,H,O
Formula molecular:

Simple: C.H O Semidesenvolupada: CH, - CH, - OH

Desenvolupada: Model molecular:

H H

|
H—?—?—O—H
H H




4. UENLLAC COVALENT

Molécules

Polaritat dels enllagos covalents

Si els atoms units per un enllag covalent tenen diferent electronegativitat la densitat
electronica es concentra al voltant de I'atom més electronegatiu.

El grau de polaritzacié d’un enllag es mesura
amb una magnitud vectorial, el moment

dipolar (u).

El modul del vector moment dipolar depén
dels valors de les carregues que hi ha sobre
cada atom i de la distancia que els separa.

w=q-d)




4. UENLLAC COVALENT

Molécules

Polaritat dels enllagos covalents

Si la diferéncia d'electronegativitats (AEn) entre els dtoms enllagats és molt gran, els
electrons ja no es comparteixen i es forma un enllag ionic.

Pure (nonpolar) Polar covalent bond: Ionic bond:
covalent bond: electrons shared electron transferred
electrons shared unequally
equally
— A N/ 7 h
| |
: | | :
0.0 04 2.0 40 AEn

Electronegativity difference



4. UENLLAC COVALENT

Molécules

Polaritat dels enllagos covalents

LU'enllag ionic es pot veure com un cas extrem de I’enllag covalent polar (diferéncia

d’e|eC’fl’0negGﬁVifG’fS molt grdn)- http://www.educaplus.org /game /naturaleza-del-enlace-quimico

La suma vectorial dels moments dipolars de tots els enllagos d’una molécula és el moment dipolar (1) de la
molécula i es mesura en una unitat anomenada debye (D).

TABLE 10.1

Compound

Dipole Moments
of Some Common
Compounds

Dipole Moment (D)

NaCl*
CH,CI
H,0
NH;4
HCI
CO,
CCl,

9.0

1.90
1.85
1.47

* Measured in the gas phase

Es pot deduir si una molécula és polar o apolar a partir de la seva
geometria i de I'electronegativitat dels atoms que la formen.

Si la suma vectorial dels moments dipolars dels enllagos de la molécula és
zero la molécula és apolar i si és diferent de zero la molécula és polar (és
un dipol).

2 ot =Sy

EN 3.0 CI? EN 3.0 HI
21-25=04

molécula APOLAR (p, = 0) molécula POLAR (p, #0)


http://www.educaplus.org/game/naturaleza-del-enlace-quimico

4. UENLLAC COVALENT

Molécules

Polaritat de les moléecules

» — |

o
& co, ~ . T e -
CH, H,0 NH,

Molécules apolars (g, = 0) molécules polars (p, #0)

La teoria RPECV (Repulsié entre els Parells d’Electrons de la Capa de Valéncia) ens
permetra establir la forma geométrica de les molécules.



4. 'ENLLAC COVALENT

Molécules

Propietats dels compostos covalents moleculars

Les substancies covalents moleculars estan formades
per molécules unides entre ells per forces
intermoleculars (Van der Waals i ponts
d’hidrogen).

Per a justificar les diferéncies de propietats entre les
diverses substancies covalents moleculars cal tenir en
compte:

1. Si es tracta de molécules polars o apolars (les forces
intermoleculars sén més intenses entre molécules polars).

2. Si existeixen ponts d’hidrogen entre les molécules (el pont
d’hidrogen és una interaccié molt intensa).

3. La massa molecular (si augmenta la massa de la
molécula, les forces intermoleculars sén més intenses).



4. UENLLAC COVALENT

Molécules

Propietats dels compostos covalents moleculars

Forces intermoleculars en general febles (més intenses entre molécules polars i/o
Punts de fusio i amb massa molecular gran)
ebullicié baixos Gasos: O,, H), N, (apolars) / Liquids: H O, etanol (polars) / Solids 1, glucosa,
naftal¢ (elevada massa molecular).

Solids tous i1 baixa

Co . .. Forces intermoleculars febles
resisténcia mecanica

Solids poc
conductors de calor
i corrent eléctric

No hi ha llibertat de moviment dels electrons (estan localitzats als enllagos
covalents).

Molecules polars — solubles en H O 1 altres dissolvents polars.
Solubilitat Molecules apolars — poc solubles o insolubles en H,O, pero solubles en dissolvents
apolars (cter, benze i CCl))



4. UENLLAC COVALENT

Estructures gegants covalents

Formes al-lotropiques

L'al-lotropia és la facultat que tenen certes substdancies d’existir amb estructures
diverses que presenten propietats fisiques diferents.
Aquestes formes diferents sén conegudes com a al-lotrops. Exemples:

Carboni (diamant, grafit, ful-lerens...)

Fosfor (blanc, vermell, violeta, negre).

Formes al-lotropiques del fosfor

Fosfor blanc (P4) Fosfor negre Fosfor vermell




4. PENLLAC COVALENT

Estructures gegants covalents

Formes al-lotropiques del carboni

C (diamant)

[
e
r\@ |

;/'\)/J‘v

v/ 5

e

2

NN
> s

Estructura

Cada atom de carboni es troba unit en forma tetraédrica a quatre
atoms de carboni més mitjangant enllagos covalents format una
xarxa tridimensional.

Propietats

- Duresa (10 escala de Mohs): tots els atoms estan units per enllagos
covalents molt forts.

- Aillant eléctric: els electrons es troben localitzats als enllagos i no
poden conduir el corrent eléctric.

- Fragilitat: rigidesa de I'estructura.

- Conductivitat térmica: transmissié de les vibracions térmiques a
través de la xarxa tridimensional.



4. UENLLAC COVALENT

Estructures gegants covalents

Formes al-lotropiques del carboni

C (grafit) Estructura
Capes d’atoms de carboni enllacats per enllagos covalents (forts)

o g formant anells hexagonals.
CEEEES
aaraw /™ Les capes d’atoms es mantenen unides per forces de Van der Waals
it i b s, <
(febles).
."g'?}a'é".?..?;.
e Propietats
TR - Tou (1 — 2 escala de Mohs) i exfoliable: les capes d’atoms es poden

separar amb facilitat perqué estan unides per forces febles (Van der
Waals).

- Conductivitat térmica: existeixen electrons deslocalitzats que es
poden moure sobre les capes de carbonis hexagonals (orbitals

moleculars 7).



4. UENLLAC COVALENT

Estructures gegants covalents

Formes al-lotropiques del carboni

Ful-lerens Es presenten en forma d’esferes el-lipsoides o cilindres. Els ful-lerens

esférics s’anomenen buckyesferes i els cilindrics buckytubs o
nanotubs.




4. UENLLAC COVALENT

Estructures gegants covalents

Formes al-lotropiques del carboni

Nanotubs

Estructura

Consisteixen en fulles de grafit enrotllades de forma cilindrica en les
quals els atoms de carboni estan disposats de manera hexagonal.

Propietats

Tenen un alt interés en nanotecnologia per les seves possibles
aplicacions que estan relacionades amb les seves propietats
excepcionals (conductors, semiconductors o daillants depenent del
seu diadmetre, elevada for¢a mecanica, etc.)




4. UENLLAC COVALENT

Estructures gegants covalents

Formes al-lotropiques del carboni

Grafe  Estructura

Es una estructura laminar plana, composta per datoms de carboni
empaquetats en forma de niu d’abella mitjangant enllacos covalents.

Propietats
- Alta conductivitat térmica i eléctrica.

- Semiconductor
- Alta elasticitat i duresa.
- Suporta la radiacié ionitzant.

- Es molt lleuger, com la fibra de carboni, peré més flexible.

- Menor efecte Joule, s’escalfa menys quan condueix electrons.

- Consumeix menys electricitat per una mateixa tasca que el silici.

https:/ /www.youtube.com/watchev=zrQz1 CQO8yo&feature=youtu.be


https://www.youtube.com/watch?v=zrQz1CQO8yo&feature=youtu.be

4. UENLLAC COVALENT

Estructures gegants covalents

Silice (Si02)n

Estructura del quars

Cada atom de silici és envoltat d’un tetraedre d’atoms d’oxigen mitjangant enllagos
covalents. Aquesta estructura tridimensional dona lloc a un cristall dur de punt de fusié

elevat.

La silice es pot trobar en forma de quars, sorra, opal,
silex, etc.

https: //www.youtube.com/watch2v=VwRLIt6jgdM&feature=youtu.be

La sorra de quars és el material de base per a la produccié del vidre. El vidre és un solid amorf, no un sélid cristal-li.


https://www.youtube.com/watch?v=VwRLIt6jgdM&feature=youtu.be

5. GEOMETRIA MOLECULAR

Teoria de Lewis

Estructura de Lewis d’atoms

Es representen els electrons de la capa de valéncia com a punts dibuixats al voltant del simbol
de cada element.

1 2 13 14 15 16 17 18 .
Les primeres estructures que va proposar
H - He: Lewis no eren com les actuals, pensava
: : . - - . Is electrons d’un atom it n
TR B |G| e | 1B | F | N que es‘eec o’s d’un atom se situave
en els vértexs d’un cub.
Na- | -Mg- Ale | +Sie | «P+ | 2S5+ | :Cle | :Ar: i
. . . - . o @ Helom,
T T T T T 4
K- | -Ca ‘Ga* | ‘Ge* | “As* | :Se+ | :Bre | :Kr: om T =4,
Rb: | S In+ | Sn- | Sbe | :Te 1+ | :Xe g 2 o P
. *Sr- °In- . 'n. o f . s .e. s Il . s “e: e ‘r‘;»,.(l-,("-:"'{“"!uv"»w“
C.VJ‘: 4% . r<e
. . oo o o o ¥ P ¥ =
Cs- | Ba- T+ | Pbe | Bi+ | Po- | At | :Rn: s
A O 0 SE e e
((:II 18} 7. iy 7]
S’ s2 s2 pl s2 p2 $2 p3 s2 p4 S2 p5 $2 p6 & / A
MG a&\__d‘
P

Estructura cibica dels atoms segons Lewis (1902)



5. GEOMETRIA MOLECULAR

Teoria de Lewis

Estructura de Lewis de molécules

Els atoms s’'uneixen per formar molécules. Els parells d’electrons

guions.

Regla de I'octet

Els adtoms s’'uneixen compartint electrons fins a completar la seva
Oltima capa amb 8 electrons (octet = 4 parells d’electrons), és a

dir, per aconseguir la configuracié de gas noble s? p°.

Cada _datom forma tants enllacos covalents com a electrons li

falten per aconsequir I'octet.

Estructura de Lewis d’ions

Metal

Na -

Atomo de sodio

“Mg-

Atomo de magnesio

-Ca-

Atomo de calcio

No Metal
&
Atomo de cloro
5.

Atomo de oxigeno

Atomos de fltior

compartits es representen amb

Parells

:C.I_C.lz C.):ynl acats

: oo — oo : ||
O=0 H—\C/—H
‘N=N:

d’enllag

Compuesto idnico

_— Na* :<':'|:|_

Cloruro de sodio
(ion sodio e ion cloruro)

o g2=
— Mg?* :o:]

Oxido de magnesio
(ion magnesio e ion 6xido)

:F :] 2
fluoruro de calcio
(ion calcio y dos iones fluoruro)

— ca®*



5. GEOMETRIA MOLECULAR

Teoria de Lewis

Exemples d’estructures de Lewis de molécules i d’ions

@o@ @e§0 060 ¢Oc o§o @§3¢@




5. GEOMETRIA MOLECULAR

Formes de ressonancia

En determinats casos hi ha diferents estructures de Lewis possibles per a una molécula i
la situacié real és una mitjana de les possibles estructures.

Dioxid de sofre SO2 0Ozo O3
//_\\ //g\\ .2 40\ e - /O% ‘e
D) O ¢ o~ .O. O 0

Benze C H,
Només es poden determinar experimentalment en

) ; alguns casos; per aixo, es representen les dues
“\C/C\C/“ “\C/C\C/H formes ressonants.
C > C
P TSy W e vy
o .




5. GEOMETRIA MOLECULAR

Excepcions a la regla de I’octet

En molts casos podem trobar molécules i ions que tenen estructures de Lewis que no
estan d’acord amb la regla de I'octet.

No assoleixen la configuracié de gas noble perqué tenen menys de 8 electrons o més.

Y
H H El Hidrégeno al enlazarse °Cle El Aluminio sélo completa 6
— entre si, no completa su 4 electrones de valencia al
octeto  (sélo  tiene 2 o é! Py enlazarse con el Cloro.
electrones de valencia). gCI °—@A| o—o Clg
oo oo
LR ..
- . . o * 0
o oo o o ® CI . . " F X
° .
, " oFs , Ll | | ,:
El &tomo central (berilio) no ° El Boro sélo completa 6 L ~ L L / L
H . Be . H forma su octeto al unirse con | electrones de valencia al P_ CI : : F — S — F :
. 3 . L L J -
el Hidrégeno (sélo completa F o °°° enlazarse con el Fluor. . 7~ e .o / .o
. o — — O
4 electrones de valencia). o = B° F o . CI . o
oo 'Y * CI . F < F .
. L
L . .. . L ]
LR ] .o
oo

o
H °
| El Boro sélo completa 6 oz El Aluminio sélo completa 6

° electrones de valencia al gl °_QA|G_°| 0 electrones de valencia al
H —e Bo— H enlazarse con el Hidrogeno. 0o oo enlazarsecon el Yodo.



5. GEOMETRIA MOLECULAR

Teoria RPECV

Segons la teoria RPECV (Repulsié entre els parells d’electrons de la capa de valéncia)
de Guillespie=Nyholm (1957) els parells d’electrons al voltant d’un atom es repelen
entre si, i per aixo els orbitals que contenen aquests parells d’electrons, s’orienten de
forma que queden tan separats com sigui possible uns dels altres.

La forma geomeétrica d’una

molécula permet establir si és
polar o apolar (i a partir

d’aixo les seves propietats). B

Nonpolar Nonpolar Polar



5. GEOMETRIA MOLECULAR

Teoria RPECV

CI — Be— Ol ;82. Cl—Be—Cl
lineal
BeCl;
1
3 ’ .F. “ .8 24 B\F
: BF;
BF; triangular plana
H
! :
H:C:*H H/l “H
4 H H
CH,
CH, tetraédrica
5 PCls
bipiramidal trigonal
F
6 SF, F
F -
\_ octaedrica y

2 enllagants CI Sn CI \
1 no enllagant C/ Cl
SnCl,
3enllagants H:N:H
1 no enllagant H
NH;
t0:H
2 enllacants iy
2 no enllagants
H,0

\

angular )




5. GEOMETRIA MOLECULAR

Teoria RPECV

Number of Electron pair . . . -
: 1 lone pair 2 lone pairs 3 lone pairs 4 lone pairs
electron geometries:
pairs 0 lone pair
180°
2 X—E—X
Linear
X oo
120° I
E E
3 X~ X XS x
<120°
Trigonal planar Bent or angular
X “ ®
S Tow | W 4
LN E o E
4 /X XV X NGO
X X <109° <<109°
Tetrahedral Trigonal pyramid Bent or angular
X oo <90°X X " o
xl,, I'}?o X,::'l A |-)<_90 iy A0
120°¢{ JE—X <120°9E—: o B S EFE
5 % '.
x¥ | XY | I
X X X X
Trigonal bipyramid |Sawhorse or seesaw T-shape Linear
X 90° X <90° . X X 180°
X,'.é‘}\x X :,g}\x Xh,é‘\\x o, | LY .’l,,E R
<90° 90° . . .
X i o X <90° X
Octahedral Square pyramid Square planar T-shape Linear




5. GEOMETRIA MOLECU

of Lone of Charge Molecular
T eo ri a R P E Cv of Bonds Pairs Clouds Geometry Example
7 Cl
I 0- Trigonal g:' llw_ Cl
Number Number bipyramidal |
Number of Lone of Charge Molecular Cl
of Bonds Pairs Clouds Geometry Example v
- o .|
2 0 2 @99 Lincar 0=C=0 4 1 @ Seesaw :V TQ
= P
Trigonal O 5 R
3 0 s._. planar HVC_O !|
3 2 o @ T-shaped 9('1 —F
3 |
s‘q Bent o sl g
2 1 o~ N T
L ; |
| 2 3] 0:@ Linear 9]‘
|
I
Number Number
Number of Lone of Charge Molecular
of Bonds Pairs Clouds Geometry Example
- ° - .
- . |
O
) Octahedral S22
6 C m ctahedra e T ~r
9 F
Cl
|
Square Cl... q.-Cl
5 1 6 :ok pyramidal Cl 'K‘Cl
Square F.. v F
B 2] & planar ie

LAR

@

F’.Q‘F




6. FORCES INTERMOLECULARS

Forces intermoleculars

Sén interaccions que s’estableixen entre les molécules que formen les substancies covalents

moleculars.

Sén de naturalesa electroestatica, encara que molt més febles que d’altres forces d’enllag. Es

classifiquen:

Interaccions
- 16 — dipol (i6 — molécula polar)
- 16 = dipol induit (i6 — molécula apolar)

Forces de Van der Waals

- Keesom = orientacié (dipol — dipol)

- Debye = induccié (dipol — dipol induit)
- London = dispersié (entre molécules
apolars)

Ponts d’hidrogen
(cas particular de les interaccions (dipol —
dipol)

.y
2 9

lon-dipole

o‘..‘ S e
Cr \

Hexane

(CﬂHl-ﬂ,

lon-induced dipole

HO
Methanol 3 %

(CH,OH)

H bond

Acetone
(C4HsO) Cetia

Dipole-induced dipole

(Debye)

CH,OH

Chioroform
CHCY)

Dipole -dipoie
(Keesom)

CH,
Octane
(CH, )

"

Dispersion

(London)



6. FORCES INTERMOLECULARS

Intensitat dels diferents tipus de forces intermoleculars




6. FORCES INTERMOLECULARS

Forces i6 — dipol (entre un i6 i molécules polars)

Els ions es poden envoltar de molécules ’
polars. Ve %

Aquestes forces sén importants en els Q

processos de dissolucio  dels O ‘ ‘ ‘
compostos ionics en dissolvents polars
com I'aigua (solvatacioé).

Forces i6 — dipol induit (entre un i6 i una molécula apolar)

by L ,.I
El camp electroestatic de I'i6 pot /CHa -
provocar I'aparicié d’un dipol induit en Tk
\ HsC
una molécula apolar. ;
Exemple:
L4 . ye ~ 2+ H}C CH3
Unié reversible entre I'ié Fe de
I’hemoglobina i la molécula de O,
0™ “oH o OH



6. FORCES INTERMOLECULARS

Forces de Van der Waals

Sén forces d’atraccio que s’estableixen La seva intensitat depén de:
entre molécules o atoms (gasos nobles). - Si la molécula és polar o apolar
- La massa molecular

Sén forces d’abast molt curt i més febles

que la resta dels enllagos - Efectes estérics (geometria de la molécula).

Forces d’orientacié o de Keesom (dipol — dipol)

Les molécules polars es comporten com dipols eléctrics & @_ & @b_
permanents i s’estableix una atraccié electroestatica entre elles.

Les forces de Keesom augmenten amb el moment dipolar de la

molécula.

g 2
Forces d’induccié o de Debye (dipol = dipol induit; entre X j
una molécula polar i una apolar)

4+ —e—4 -
Una molécula polar pot provocar I'aparicié d’un dipol induit en ;
una molécula apolar i s’estableix una feble atraccié f .
electroestatica entre elles. -

.

Les forces de Debye expliquen la dissolucié de determinats gasos \ /

\

apolars (O, i Cl,) en dissolvents polars com 'aigua.



6. FORCES INTERMOLECULARS

Forces de Van der Waals

Forces de dispersié o de London (dipol instantani — dipol induit; entre molécules

apolars)

A causa del moviment dels seus electrons, els
atoms neutres i les molécules apolars poden
tenir distribucions asimétriques de carrega i
formen dipols instantanis que s’atrauen entre
ells amb forces molt febles.

Les forces de London augmenten amb la
massa i el nombre d’electrons de I'datom o
molécula.

molecola apolare

¥

dipolo istantaneo molecola apolare

dipolo istantaneo dipolo indotto

dipolo istantaneo dipolo indotto

Altrazione intermolecolare



6. FORCES INTERMOLECULARS

Forces de Van der Waals

Els punts de fusio i d’ebullicié de les substancies moleculars augmenten amb la massa
molecular.

Boiling points vs number of carbon atoms of alkanes

C® Nom ¢ Férmula ¢ Model
150 +
_® octane 1 Meta CHq
v 100 4 & heptane
> ; J
= & hexane
g 50 2
: A7 Te 2 | Ea CoHe 4"
=
2 0 + & butane J J
=
& e | # propane
£ o p 3 | Propa CaHg 4
N , 3 )| # ethane
El buta (C4Hm) és gas a & 100 /
temperatura i pressié normals _150 4 | n-Buta C4Hio JNJ
¢ methane
T T T T T T Y T = Der
1 2 3 4 5 6 7 8 o | n-Penia CsHi2 "g 'V., ‘_J

6 n-Hexa CgH1e

<
\‘%
{

Punt d’ebullicié dels alcans

Com més gran és la massa de les molécules més intenses son les
forces de Van der Waals.

Aixo explica que els punts de fusié i d’ebullicié de les substancies
moleculars augmentin amb la massa molecular.

L'octa (C,H, ;) és liquid o
temperatura i pressié normals



H6+ /l_‘d+
\On RREAN |H—Os_

6. FORCES INTERMOLECULARS ¢

Ponts d’hidrogen

Soén forces d’atraccié entre molécules que tenen atoms d’hidrogen enllagats amb atoms
d’elements molt electronegatius (N, O, F). Es un cas particular d’interaccié dipol —
dipol (Keesom)

e
100§

LU'existéncia de ponts d’hidrogen
200 n-Hexanol w0 4 . ofe ‘At A
e justifica que els punts d’ebullicié
100 - 5 nI-Bulanol 2 G
ropanol n-Heptan < . Ve .
- Methanoy Ethanol « £ i fusié de determinats compostos
;? ol S 0
o . .
£ (com I'H,O) siguin anormalment
100 +
.100\_ “ . by L r
el elevats. Per aixo, l'aigua és
_200 1 ' ' L ' . . .
0 20 4 60 80 100 liquida a temperatura ambient.
M [g/mol] 2 3 4 s
Row Number on Periodic Table
Punt d’ebullicié dels alcans i alcohols Punt d’ebullicié d’altres substancies
Per passar I'aigua de 'estat solid a liquid o de liquid a S
gas s’ha de subministrar prou energia per trencar els {j:
ponts d’hidrogen que hi ha entre les molécules d’aigua. Lo

Els ponts d’hidrogen determinen en gran part Y
I'estructura tridimensional de les proteines i també ﬁfg“‘”‘
podem trobar ponts d’hidrogen a I’ADN (unié entre ‘\: b1

basesG-CiA-T.



