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INTRODUCCIO

En aquesta primera part es presenten una seérie de reflexions que poden ser utils tant en la Quimica Basica com
en qualsevol altra materia.

La curiositat

La societat avanga amb els reptes i els reptes son un estimul huma que ens empeny a fer coses, a provar coses
noves. I va molt lligat amb la curiositat. La curiositat és fonamental en molts aspectes de la vida i té especial
rellevancia en 1’estudi.

La curiositat fa que ens plantegem preguntes. Que vulguem entendre perque passen les coses o perqué son com
son algunes altres coses. Per exemple, perque I’aigua és liquida a 20 °C i en canvi el ferro no. Voler entendre el
que ens envolta és fruit de la curiositat.

Si entenem perque els compostos tenen unes determinades propietats o caracteristiques podrem dissenyar nous
compostos que tinguin propietats lleugerament diferents. Per exemple, els objectes metal-lics, podem buscar
que siguin més lleugers, o més resistents al xoc, o resistents a la humitat o a la sal. Coneixent les caracteristiques
dels diferents metalls i aliatges podrem modular les propietats del nou material.

La curiositat també va lligada a 1’esperit critic, ja que si ens preguntem el per que de les coses, volem entendre-
les, i per tant ja les estem qliestionant.

Estudiar per aprovar o estudiar per aprendre

Aquesta €s una qiiestio fonamental. Per aprovar cal estudiar i per aprendre també. Ara be, no s’estudia de la
mateixa manera i el resultat final tampoc és el mateix. Intentaré explicar-ho:

Quan el que volem és aprovar, ens fixem essencialment en el resultat. Tota 1’atenci6 esta posada en el que pot
sortir a examen, en el que poden preguntar. Quan es fa un problema numeéric I’atencio es fixa en el valor final,
i es perden els detalls del cami a seguir.

Quan s’estudia per aprendre, I’atencio es fixa en el procés o el cami per arribar a entendre un concepte o resoldre
un exercici. Aquest tipus d’estudi porta més feina, pero a la llarga és més rendible.

Quan s’estudia per aprovar en molts casos els esfor¢os es dediquen a aconseguir trucs per recordar i memoritzar
coses per poder-les abocar quan les preguntin. Aixo0 té una pega i és que quan et plantegen les coses d’una forma
lleugerament diferent ja no saps respondre. S’ha aprés una dinamica, esperant un tipus de pregunta, pero els
coneixements no estan consolidats. No es reconeix el concepte que es pregunta.

Quan s’estudia per aprendre 1’esfor¢ es dedica a entendre el procés, a anar avangant lentament en un tema,
aclarint les idees, plantejant-se qiiestions, resolent dubtes. A priori sembla que és un procés lent i tortuds, pero
a la practica és el millor. S’arriba a entendre el concepte, i per tant no importa com et preguntin les coses, ja que
el més rellevant és la idea, i1 si aquesta s’ha entés se sap respondre. Un altra avantatge és que com que no és un
procés memoristic sind que és raonat, perdura més temps, i quan ho has aprés, perqué ho has entés, ja no
s’oblida.

Desmuntant topics

Algunes de les coses que els professors i tutors sentim a dir sovint €s que aquesta assignatura no aporta res de
nou o que els continguts son els mateixos que s’han estudiat a batxillerat. Si aixo fos cert, es podria esperar que
la nota mitjana de 1’assignatura fos d’excel-lent, i no és aixi.



L’estudi d’una ciéncia és pot visualitzar com una espiral. Vas passant diversos cops per uns determinats temes,
perd cada cop portes un bagatge de coneixements més gran i per tant hi pots aprofundir més. Es a dir, es parla
del mateix, o aixo sembla, perd des d’altres punts de vista, aplicats a altres conceptes, i a un altre nivell.

Es cert que en el programa d’aquesta assignatura hi ha molts epigrafs que son iguals que els dels continguts que
entren a selectivitat, perd el grau de coneixement i de raonament que es demana és més elevat. Cal no confiar-
se 1 ser capag de veure que és el que aporta de nou. Per altra banda, el llenguatge emprat pot no ser el mateix,
cal tenir cura amb aixo.

Estudiar sol o en grup

Quan s’esta estudiant sempre sorgeixen dubtes. Hi ha diferents formes de resoldre el dubte, unes més profitoses
que les altres.

L’ideal és buscar la resposta en llibres, en pagines web que siguin fiables, en els apunts de classe si s’esta segur
que no hi ha errors, etc. Intentar trobar la solucid. Quan es treballa per trobar la solucié a un dubte es va
concretant més la pregunta, ajudar a delimitar on és realment el problema.

Estudiar en grup permet comentar els dubtes que sorgeixen. Quan és una altra persona la que té el dubte o alguna
cosa que no entén, ajudar-lo a comprendre-ho, explicar-li el concepte, ajuda a expressar-ho, ajuda a clarificar
idees. Si ets la persona que te el dubte, les teves preguntes ajuden als altres a clarificar idees.

Explicar les coses a una altra persona ajuda a clarificar idees, a estructurar-les i a consolidar-les. Saber escoltar
els raonaments dels altres també €s bo, ja que aporten una nova perspectiva que potser no s’havia tingut en
compte.

No sempre es pot estudiar en grup, per exemple per incompatibilitat horaria; en aquest cas poden ser utils les
xarxes socials, ja que permeten comentar els dubtes amb altres persones del curs, encara que sigui en linia.

Evidentment sempre hi ha el professor o professora a qui es pot anar a consultar i en cas de no tenir clara la
resposta als vostres dubtes, és fonamental anar-hi. Ara be, abans cal haver buscat, treballat el que no es té clar.
Algun cop ve alguna persona que et diu: és que no entenc res. Aixo no té cap sentit. S’ha d’haver treballat i tenir
clar que és el que no s’entén.

Qiiestionaris en linia

Si en el curs es disposa d’aquesta eina val la pena utilitzar-la. En general, en els qliestionaris s’ha de seleccionar
la resposta o respostes correctes. Si es respon sense reflexionar, per provar sort, no se’n treu massa profit. Si
realment es vol aprofitar el recurs per aprendre, o per saber si es tenen les idees clares, cal pensar be la resposta.

El més aconsellable es fer el qliestionari en linia tenint un paper al costat, resoldre la qiiestio, fer el raonament
que ens porta a decidir quina és la resposta que considerem correcta i després marcar-la. En cas de que no
haguem marcat la resposta correcta, cal revisar el plantejament que s’ha fet, veure on és I’error. I tornar-ho a
provar.

En aquesta assignatura raonar i justificar les respostes és fonamental. Per tant és molt important que en el procés
d’estudi ja es vagi fent aquest exercici.

Com tenir exit en examens i proves

Un examen o una prova de sintesi, en general consisteix en una prova escrita amb una serie de qiiestions i
problemes que s’han de respondre i/0 resoldre. Un error freqiient, sobretot al comengament del grau, és que no
se sap respondre de forma correcta.



Per tenir exit en una prova escrita hi ha tres factors claus:
- Els coneixements que es tenen. El bagatge que es porta.
- Entendre la pregunta i el qué s’esta demanant.
- Saber expressar de forma correcte la resposta.

Sense el primer punt, els coneixements, no hi ha res a fer. Si no saps, per molt que escriguis no aconseguiras
superar la prova.

En referencia al segon punt: pots saber molt, portar la materia al dia, perd llegir massa rapid I’enunciat, i no
entendre be el que es demana. Dones una resposta que no es correspon amb I’enunciat. Per evitar aixo, abans
de comengar a respondre cal tenir clara la pregunta, o si és un problema tenir la visio global del problema.

El tercer punt és clau ja que és en el que es basa la qualificacio que s’obté de la prova. Saber la resposta no és
el mateix que saber-la expressar. La resposta mai és un si o un no, cal elaborar-la, raonar-la. Si és un problema
numéric cal indicar tot el procés de calcul fet, sense oblidar-se d’anar posant les unitats.

Les proves o examens serveixen per dues coses:
- El professorat es fa una idea del que sabeu, en base al que heu plasmat al paper.
- Confrontar el que com estudiants penseu que sabeu, amb el que heu demostrat que sabeu.

Hi ha un altre aspecte que també és important: la presentacid. En un examen, a I’igual que quan es va a una
entrevista de feina, 1’objectiu és obtenir la millor qualificacié possible. Per tant us heu de fer valdre. Aixo en un
examen vol dir que ha de complir uns minims per facilitar les coses a la persona que us avalua:

- Lletra clara. Ha de ser llegible per qualsevol persona i de mida raonable (no excessivament petita, o
excessivament gran que no us capiga la resposta en I’espai que teniu).

- Organitzat. Si la resposta segueix en un altre lloc que no és I’indicat, posar una nota indicant-t’ho. Que
se sapiga que s’esta fent o perque.
Que es demani claredat i ordre no treu que en alguns casos calgui tatxar. Si us heu equivocat i alguna cosa no

val es tatxa, una o dos ratlles son suficient per deixar clar que allo no val.

Utilitzacio de simbols

Sovint es fan servir simbols matematics 1 s’ha de tenir cura de no confondre’ls.

El simbol igual (=) no s’ha de confondre amb el simbol proporcional (o). Per exemple, A = 2x és diferent que
dir A o 2x. Aquesta darrera expressio si la volem expressar utilitzant el simbol igual hem d’afegir la constant
de proporcionalitat i quedaria A = cnt 2x.

També s’ha de tenir cura amb els simbols major que (>) i menor que (<). L’obertura correspon sempre al canto
on posem el valor més gran. Aixi doncs per dir que 5 és més gran que 2 posarem 5 > 2.

Si ens diuen que a < b, quin té un valor major a o b?

Grafics

Molt sovint en quimica fem servir grafics. En alguns casos es representa una funcid, com per exemple y = f(x),
en aquest cas en ’eix vertical es posa la y i la x en I’horitzontal. Cal indicar cada eix a que correspon, i si son
dades numeériques, cal indicar les unitats.



En altres casos es dibuixen diagrames d’energia, llavors cal indicar que 1’eix y (el vertical) correspon a I’energia.
En aquest cas hi ha tan sols un eix.

Xifres significatives

En els problemes numérics no és correcte donar el resultat amb totes les xifres que dona la calculadora. Cal tenir
present amb quina precisié ens donen les dades.

Sumes i restes: el mateix nombre de decimals que el que en t€ menys. 3,5 + 4,27 = 7,77 pero ha de tenir un sol
decimal per tant arrodonim a 7,8.

En notacid cientifica, les dades amb les que operem han d’estar en la mateixa potencia de la base i s’aplica el
mateix criteri: el mateix nombre de xifres significatives que el que en tingui menys. 3,5 1072+ 2,3 10~ ho hem
de posar referit a la mateixa base: 3,5 102+ 0,23 1072 = 3,73 10 %2s’ha d’escriure amb 2 xifres significatives 3,7
1072

En multiplicacions i divisions: nombre de xifres significatives igual al de la dada de partida que en tingui menys.
3,53/ 2,0 =1,765 pero s’ha d’expressar en dos xifres significatives: 1,8. En canvi si fos 3,53 /2 = 1,765 només
pot tenir una xifra significativa: 2.

En fer el logaritme decimal: el nombre de xifres decimals ha de ser igual al nombre de xifres significatives del
nombre de partida.

Arrodonir: si tenim 3,24 i hem d’expressar el resultat amb un sol decimal, com que la segona xifra decimal és
menor que 5 s’escriu 3,2. En canvi si és 3,26 s’escriura 3,3. El mateix passa quan es 3,25, s’arrodoneix a 3,3.

El llenguatge dels quimics

La formulacié i nomenclatura son coneixements basics en ’estudi de la quimica, ja que és una eina, €s el
llenguatge que es fa servir. Sovint amb el nom d’un compost ja saps les seves caracteristiques quimiques.

Formulacio: a partir del nom d’un compost escriure la férmula.
Nomenclatura: a partir de la formula donar el seu nom.

No dominar el llenguatge quimic comporta molts riscos. Per exemple confondre el NH3 amb el HNOs. Un cop,
en un laboratori de practiques un estudiant els va confondre i va afegir HNO3, enlloc de NH3, a una solucio que
contenia cianur. Un error molt greu i molt perillos. El HNOj; és 1’acid nitric, per tant, tal i com el seu nom indica
¢s un acid. El cianur (CN") en medi acid forma cianur d’hidrogen (HCN) que €s un gas altament toxic. El NH3
¢s I’amoniac, que és un compost basic, 1 per tant no és perillos afegir-lo a una solucidé que conté cianur, que era
’objectiu de la practica.

Qué representa la qualificacio

La qualificacio que es fa servir habitualment és en I’escala del 1 al 10 i I’aprovat és el 5. Es a dir, amb un 5 es
considera que tens uns coneixements minims d’aquella matéria. 1 en realitat és aixi, son minims els
coneixements que es tenen amb un 5. De tot el temari saps tan sols la meitat. Sovint passa que una part del
temari es porta millor que d’altres, per tant vol dir que hi ha parts del temari de les que no se’n sap gairebé res.

Per evitar aquest fet és pel que s’ha posat en marxa una variacié en la forma de qualificar. L’aprovat és el 5,
pero cal tenir com a minim un 4 de cada bloc tematic. Malgrat que hi ha temes que estan relacionats, és una
forma d’assegurar-se de que s’ha assolit un nivell just per sota del minim de coneixements dels diferents temes.



S’ha de ser conscient que aprovar una assignatura amb un cinc és tenir un nivell molt baix de coneixements de
I’assignatura. I els blocs en que es té un 4 vol dir que el nivell és per sota dels minims. Aixo afectara a les
assignatures posteriors on es fan servir coneixements adquirits en aquesta assignatura.

El meétode cientific

Tots els models i teories que es desenvolupen son per explicar uns fets experimentals. Un fet experimental
sempre ¢s veridic. I el que fem els cientifics €s trobar una explicacioé al fet experimental. Un fet experimental
pot ser una mesura o una observacio.

Les teories 1 models tenen com a objectiu explicar els fets observats. Es van ajustant i modificant els models i
teories per explicar al maxim el fet experimental.

Una teoria o model necessita un fet experimental que la corrobori, sino és tan sols una hipotesi.

A vegades es fan exercicis en els que cal justificar si un fet és cert o fals, en altres es demana justificar un fet
experimental. Sovint aixo porta a confusi6. Un fet experimental és sempre cert, ja que €s experimental, és un
fet observat.

Tornant a I’exemple del comencament sobre 1’aigua. Hi ha dos formes de plantejar la pregunta.

- Justifica perque I’aigua és liquida a 20 °C. Aixo0 és cert, és un fet observat. Cal justificar ’estat en que
es troba a aquesta temperatura, en base a les interaccions entre molécules.

- Indica si és cert o fals: I’aigua és liquida a temperatura ambient. Pot ser cert o fals depenent de en quin
lloc estiguem. Si estem a Barcelona, en general, és cert. Si estem en algada o a latituds més fredes, per
exemple a I’hivern a Sibéria és fals. Per tant en aquest cas cal discutir de qué depén 1’estat en el que es
troba.



1 EL MON ATOMIC

1.1 Introduccio

Els primers que van comengar a donar respostes a la composicio de 1’atom van ser els cientifics del segle XIX.
John Dalton va donar les primeres hipotesis sobre 1’atom.

Quina diferencia hi ha entre element i compost?

En un element tots els atoms son iguals. En un compost hi ha més d’un tipus d’atom.

En I’estat elemental 1’estat d’oxidacio6 és zero. El C o el Na quan es troben en el seu estat elemental, vol dir que
tenen estat d’oxidacio zero.

Quan un element esta formant part d’un compost, el seu estat d’oxidacid no és zero. Per exemple NaCl, el Na
té estat d’oxidacio +1 iel Cl —1.

Poden desaparéixer atoms en una reaccié quimica?

La resposta €¢s NO. Durant la reaccid els atoms es recombinen de forma diferent. Es trenquen i formen enllagos,
es reparteixen els electrons de diferent forma, pero no desapareixen atoms ni se’n creen de nous.

Quina és la composicio dels atoms?
Un atom és una especie neutre. Esta format per:

- Nucli, que és la part central, compacta, i carregada positivament. En el nucli hi ha dos tipus de particules:
protons i neutrons.

- Electrons, estan al voltant del nucli, ocupant molt més espai. Son particules que tenen carrega negativa.
Per tant, com que 1’atom és neutre, el nombre de protons i d’electrons és el mateix.

Nombre atomic = Z indica el nombre de protons i d’electrons que té ’atom. Es el que ens indica de quin
element es tracta.

Massa atomica = A correspon a la massa de 1’atom, és a dir la suma de la massa de totes les particules que el
formen (protons, neutrons i electrons).

La massa de I’electro és més de mil vegades més petita que la del neutrd o el proto, per tant la massa d’un atom
depén essencialment dels neutrons i protons que té.

Queé son els isotops?

Hi ha atoms que tenen el mateix nombre de protons i electrons pero tenen diferent nombre de neutrons. Si el
nombre de protons i electrons és igual, vol dir que Z és igual i per tant que és el mateix element. Es a dir hi ha
elements que poden tenir diferent nombre de neutrons al nucli. Aquests elements s’anomenen isotops.

Per tant en els isotops Z és igual pero A és diferent.

Quina diferencia hi ha entre atom i io?

Un atom ¢és una especie neutre nombre de protons = nombre d’electrons.

Un 16 és una espécie carregada, per tant el nombre de protons i electrons és diferent.

Un cati6 ha perdut algun electro, per tant nombre de protons > nombre d’electrons. Per ex Na'.

Un anié ha guanyat algun electro, per tant nombre de protons < nombre d’electrons. Per ex CI".



1.2 La radiacio electromagnética
Per obtenir informacio sobre els atoms i compostos s’analitza 1’efecte que té la radiacié electromagnética sobre
la substancia en qliestio. Aixo és el que es coneix com técniques espectroscopiques.

Estem envoltats de radiacions, les utilitzem, perd qué és la radiacio? A qué ens referim quan parlem de la
radiacio electromagnética, o de la radiacio? Ens referim a I’energia que es transporta en forma d’ones. Quan ens
referim a la radiacio electromagneética vol dir que aquestes ones tenen una component eléctrica 1 una magnética
que varien simultaniament.

La radiacio electromagnética inclou un gran ventall de radiacions, com pot ser la llum visible, la radiacié X, les
ones de radio, les microones, etc. Ara be, qué diferencia aquests tipus de radiacions? Els parametres que tenen
les ones en cada tipus de radiacio.

Longitud d’ona = A és la separaci6 entre els dos maxims. Les seves unitats son unitats de longitud o de distancia,
generalment s’expressa en nm. 1 nm = 10~ m.

Freqiiéencia = v nombre de cicles per segon, és a dir el nombre de vegades que apareix una ona, en un punt
determinat, per unitat de temps. La freqiiéncia s’expressa en Hz i 1 Hz = 1 cicle per segon. 1 Hz = 1s7".

Amplitud pic a pic = A separaci6 entre el maxim i el minim de 1’ona.
En la figura 1.1 es poden veure dues ones que tenen la mateixa amplitud pero diferent longitud d’ona.

Quina de les dues ones presenta una major freqiiéncia, la negra o la vermella? ’

A

Figura 1.1 Dues ones que presenten la mateixa amplitud i diferent longitud d’ona.
Les ones es desplacen per 1’espai amb una determinada velocitat. La velocitat de la radiacio en un espai buit
(sense aire, ni cap altre gas) és una constant: la velocitat de la llum = c.

La velocitat de la radiacio en el buit depén del tipus de radiacio (per exemple, si es llum visible o si és radiacio
X)??

Com es pot veure en la figura 1.1, la longitud d’ona i la freqiiéncia estan relacionades. Com més gran és la A4
menor és la v. [ com que la velocitat de la llum és la mateixa per totes les radiacions: ¢ = A4 v.

L’energia de la radiacio depén de la freqiiéncia: E = cnt v. Per tant una radiacio d’elevada energia tindra una
freqiiéncia gran i la seva longitud d’ona sera petita.



La radiaci6 visible inclou radiacio de diferent longituds d’ona i per tant de diferent energia. Una forma de
recordar I’ordre d’energia que correspon als diferents colors és construir una estrella de la forma segiient (figura
1.2):

- Dibuixar un triangle i posar en cada vértex un dels tres colors basics: blau, groc i vermell.

- Dibuixar a sobre un altre triangle invertit, de forma que ens quedi una estrella. En els vertex d’aquest
nou triangle posar el color suma dels dos veins: verd, taronja, lila o violeta.

D’aquesta forma ens queden ordenats els colors segons les seves energies. El que cal recordar és:

La llum ultraviolada (UV) té major energia que la llum visible (V) i la llum infraroja (IR) té menor energia
que la llum visible. Energia: UV >V >IR

taronja

AN

blau vermell

E menor
lila

E major

Figura 1.2 Energia dels colors de la llum visible.

Per tant la radiacid electromagnética en ordre decreixent d’energia és:
Raigs X < UV <lila o violeta < blau < verd <groc < taronja < vermell o roig < IR < microones i ones de radio

En la figura 1.3 es pot veure el rang de valors de longitud d’ona que corresponen a les diferents regions de
I’espectre electromagnétic. Com es pot veure els valors de A varien moltissim d’un tipus de radiaci6 a ’altre.
La radiacié de més alta energia, radiacid X, té una 4 molt petita, més petita com més energia té€ la radiacio. En
canvi les microones tenen unes ones amb una A de I’ordre dels cm i s6n molt menys energetiques. El cas extrem
son les ones de radio, en que la A pot arribar a ser d’un km.

Raigs X Ultravioleta | Visible |Infraroig Microones ! Radiog

A (nm) 10 350 800 109 310 3107
0,1 cm 30cm 3 km
............................................................................... -_

A

Figura 1.3 Valors de la longitud d’ona dels diferents tipus de radiacio electromagnética.

Com a curiositat: qualsevol objecte esta sotmes a la llum solar, per tant quan rep la l[lum blanca I’absorbeix,
pero no tota. De tots els colors que té la llum blanca n’absorbeix alguns (els d’una determinada energia) i els
altres no. El color que nosaltres veiem és el que no ha absorbit. Si només absorbeix en una franja de color, el
que observem és el color complementari, el que esta just davant en el dibuix de [’estrella. Per exemple, els
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carotens, que donen el color a la pastanaga o a la carbassa, absorbeixen energia que correspon a la regio del
blau, per aixo veiem el seu color complementari, que és el taronja. En el cas de les clorofil-les, que donen el
color verd a les fulles, absorbeixen la radiacio d’energia entre el blau i lila, i també entre el vermell i el taronja.
Per tant la radiacio visible no absorbida és la que correspon a la regio del verd o verd-groc.

Ara be, perque els carotens absorbeixen radiacio de diferent energia que la clorofil-la? De qué depén? Depén
de I’estructura del compost, dels seus enllacos i de la disposicié dels seus electrons.

1.3 Espectres atomics

Per tal de congéixer les propietats dels atoms i dels compostos s’analitza la seva interaccido amb la radiacid
electromagnetica. D’aquesta interacci6 se n’obté el que s’anomena espectre, que és una imatge o una grafica
de la intensitat de la radiacié emesa o absorbida per la mateéria, en funcié de la longitud d’ona o de la freqiiéncia
d’aquesta radiacio.

Hi ha dos tipus d’espectres:

- Espectres d’emissio, quan la substancia a estudiar s’ha excitat d’alguna forma (se I’hi dona energia) i
emet radiacio en tornar a I’estat de menor energia, en el procés de desexcitacio.

- Espectre d’absorcio, quan s’irradia la mostra amb radiaci6 continua i el que s’enregistra ¢s la radiacio
que s’absorbeix.

Un fet experimental: quan s’aplica un corrent eléctric a 1’hidrogen gas, s’observa emissio de radiaci6 i quan
s’enregistra aquesta radiacio sobre una placa fotografica s’observen una série de linies amb una separacid que
no sembla regular: hi ha grups de linies, unes més juntes, altres més separades. Es una distribuci6 irregular, perd
que s’ha vist que segueix una pauta.

L’hidrogen gas és una molécula diatomica H» 1 quan se I’hi aplica el corrent eléctric es trenca, per tant s’obtenen
atoms d’hidrogen, H, que estan en un nivell d’elevada energia, es diu que estan excitats. Com que tenen un
excés d’energia no €s estable i perd energia fins arribar a la situacié més estable, la de minima energia, que és
el que es coneix com estat fonamental.

Estat fonamental: estat de menor energia en el que es pot trobar un atom o molécula.
Estat excitat: son tots els estats de major energia que el fonamental.

L’atom d’hidrogen té un electro, per tant quan s’ha excitat ha passat a algun estat excitat, de major energia i
després perd energia i s el que dona lloc a I’espectre d’emissio, les diferents linies que apareixen.

La radiacio no és continua siné que apareix radiacio de diferents longituds d’ona, pero no de totes. Per exemple
hi ha una linia a 121,6 nm, la segiient a 102,6 nm i una altra a 97,3 nm. Entre les dos primeres hi ha 19 nm de
separacio en canvi entre la segona i la tercera només 5,3 nm. Aquestes linies corresponen a la regio del UV.
N’hi ha d’altres que corresponen a la regi6 del visible, i encara a longituds d’ona més grans, que corresponen a
I’infraroig (IR).

Si es repeteix 1’experiment dona exactament el mateix: la mateixa seqiiéncia de linies.
Que se n’extreu d’aquest fet ?

- Més enlla de I’estat fonamental hi ha una série de nivells on pot estar I’electr6. Quan passa d’aquests
nivells al fonamental, que té menys energia, ’energia que perd és en forma de radiacio.

- Els nivells no estan tots separats per igual, ja que sin6 1’espaiat entre les linies seria sempre el mateix.

Hi va haver diferents cientifics treballant per esbrinar quina pauta seguien les linies de I’espectre de 1’hidrogen.



2
. .. .7 o . . n . .
* J. Balmer va veure que les linies que apareixien en la regio del visible complien: A ——, lquen tenia que

ser un nombre enter n > 2.

* J. Rydberg va proposar I’expressié matematica que explicava I’espectre d’emissié de I’atom d’hidrogen.
., 1 1 . .
Equaci6 de Rydberg: v= R (n—2 - ) enque n;1n;han de ser nombres enters i 72 > ny.
1 2

R és una constant, constant de Rydberg. R = 3,29 10" Hz.
Cada linia de I’espectre correspons a una parella de valors de n; i n; que corresponen a nivells d’energia.

njcorrespon a I’estat fonamental, el de més baixa energia. n; correspon a un estat excitat de major energia que
el fonamental.

En la figura 1.4 es pot veure un diagrama d’energia en el que hi ha dos nivells energétics: n; i n; de diferent
energia, que s’ha indicat com £ i E». Inicialment I’electr6 esta en I’estat de més energia, 1’estat excitat. Després
perd energia per passar a un nivell inferior. L’energia que es perd correspon a la radiacié emesa.

Energia 4 Energia A
E [
2 bee— Ey | n,
i
Ey \——n udiacic E, |-.—®_n,

Eradiacio' =cntvy

Figura 1.4 Diagrama d’energia corresponent a una linia en l’espectre d’emissio.

Es pot deduir facilment que si inicialment tenia una energia £ i al final la seva energia és F, la diferéncia
correspon a I’energia que s’ha perdut en forma de radiacid. Eragiacis = E2 -E 1.

L’equacio de Rydberg serveix per explicar I’observacié de Balmer? I a quin nivell va a parar electré en
aquesta série? Quin és el valor de n;?’

Les linies corresponents a les transicions des d’un nivell 7, al n; = 1 corresponen al que es coneix com la serie
de Lyman.

Quan Delectro esta en el mateix nivell n», la radiacio emesa en la série de Lyman té major o menor energia
que en la série de Balmer? *

En Despectre d’emissio de I’atom d’hidrogen s’observa que per passar d’un nivell n; al n; emet una radiacio
d’una determinada energia. Per excitar I’electrd des del nivell n; al n;: serveix qualsevol radiacio? Com sera
la seva longitud d’ona comparada amb la de la radiacié emesa? ’

Per tant, I’espectre d’emissio mostra que s’emet radiacié d’unes determinades longituds d’ona, pero d’altres no,
indica que hi ha uns nivells energetics i que I’electrd pot estar en aquests nivells, perd mai quedar en la regio
energética intermeédia.

Hi ha una série de nivells d’energia i els electrons poden passar d’uns als altres guanyant o perdent energia, en
forma de radiacio.
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Model atomic de Bohr

La descripcio que feia de ’atom d’hidrogen Bohr en el 1913, considerava que 1’electr6 estava girant en una
orbita al voltant del nucli i que hi havia dos tipus de forces en equilibri: la forca centrifuga degut al gir, i
I’atracci6 electrostatica entre el nucli (+) i I’electro (—). En el seu model descrivia que hi havia diferent orbites,
perd que no totes eren possibles. I que per passar d’una a 1’altra I’electr6 intercanviava energia amb 1’entorn.

El seu model no explicava tots els fets experimentals pero en alguns aspectes s’aproximava forga al que s’ha
trobat amb la mecanica quantica.

La distancia minima a la que es pot trobar 1’electr6 seria la primera orbita de la que parla, i és el que es defineix
com el radi de Bohr.

Aquesta idea de que quan esta en una oOrbita més allunyada i passa a la primera s’assembla al que es descriu
amb els espectres de 1’atom d’hidrogen i amb 1’equacio de Rydberg.

Ara be, el model de Bohr i les orbites va ajudar a avancgar en el coneixement de 1’atom perd actualment esta
obsolet.

Un electré pot perdre o guanyar qualsevol quantitat d’energia? °
Limitacions de la mecanica classica

En la fisica classica es postulava que 1’energia d’un sistema no tenia limit. Els espectres atdmics contradeien
aquest fet, ja que no s’observa un continu d’energia emesa sind que s’emet radiacié de diferents valors
energetics.

Entre Max Planck i Albert Einstein van canviar aquesta visio basant-se en els experiments que s havien estat
fent fins llavors i els seus propis estudis; el seu treball va portar al que es coneix com la fisica quantica.

Hi ha un conjunt d’experiments que van posar de manifest que la mecanica classica no podia explicar algunes
dades experimentals i que calia modificar I’enfoc. Podem destacar-ne tres que han permeés avangar en el
coneixement de la matéria i la radiacio i la interaccio entre ambdues:

- Els espectres atomics d’emissio.
- Laradiaci6 del cos negra i la catastrofe UV.
- L’efecte fotoelectric.

Quan un objecte s’escalfa emet radiacio. Aixo €s el fenomen de la incandescéncia. Per exemple quan escalfem
un gresol “al roig”: augmentem la temperatura i el gresol de porcellana emet una radiaci6é vermella. En general
els estudis d’incandescéncia es fan amb el que es coneix com un “cos negre”, €s a dir un objecte que ha absorbit
tota la radiacio visible. Quan s’escalfa el “cos negre” i emet radiacio es parla de la radiacio d’un cos negre.

Hi ha dues observacions sobre la radiacié del cos negre:

- La llei de Stefan-Boltzmann: dona la relacio entre la intensitat de la radiacio emesa i la temperatura a la que
s’escalfa la mostra. I o T,

- La llei de Wein: el producte de la temperatura per la longitud d’ona de la radiaci6 emesa de major intensitat
(Amax) €s mantenia constant. 7 Amax = cnt.

Segons aquestes lleis, si augmentéssim molt la 7 la intensitat de la radiaci6 emesa augmentaria de forma
indefinida i hauria de tenir una A molt petita, que correspondria a valors d’energia molt grans.

Es a dir, segons aixo0 es podria esperar que tots els cossos negres emetessin radiacié d’elevada energia, com
podria ser la radiacié UV.
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El fet experimental observat s’ajusta en part a aquestes lleis: la intensitat de la radiacio emesa si que depén de
la temperatura, i també és cert que a major temperatura, la radiacidé emesa té major energia (A menor), perd amb
uns cert limits, 1 és aqui on €és necessaria la mecanica quantica. Cal aportar una determinada energia térmica per
que es pugui donar I’emissi6 de radiacio.

El punt més rellevant de la fisica quantica o mecanica quantica és que 1’energia no és continua. Aixo que vol
dir? Que I’energia que intercanvia un atom amb el seu entorn t€ uns valors determinats, als que s’anomena
quanta d’energia.

Quantum: unitat minima indivisible. En plural, quanta. Aquesta unitat minima, quan es refereix a la radiacio
electromagnética s’anomena foto.

S’ha comentat que 1’energia d’una radiacié £ a v, i la constant de proporcionalitat és el que es coneix com la
constant de Planck: E=h v, sentlah=6,63 103* J s.

Einstein ja havia postulat que la radiaci6 estava formada per uns paquets d’energia, o “particules d’energia” a
les que s’anomena fotons. O sigui que el foto és la unitat més petita d’energia en forma de radiacio. Un fot6 o
un quantum, no es pot dividir. Un atom no pot absorbir o emetre mig foto.

Per tant, quan parlem de 1’energia de la radiaci6 estem parlant de 1’energia dels fotons que formen part d’aquesta
radiacio. Aixi doncs, per una radiacio6 s’ha de diferenciar:

- Intensitat de la radiaci6: depén del nombre de fotons.

- Energia de la radiacio: depen de la fregiiéncia o longitud d’ona dels fotons.

1.4 Efecte fotoeléctric
Hertz va ser el primer en detectar I’efecte fotoelectric. Un estudi en més profunditat d’aquest fenomen va donar
suport a la teoria de Planck.

Fet experimental: quan sobre un metall es fa incidir una radiaci6 es poden alliberar electrons. Per tal de que
aixo passi la radiacié ha de tenir una determinada freqiiéncia, que depén de quin sigui el metall que s’esta
irradiant.

Queé vol dir aixo?

- Que cal una energia minima per arrencar els electrons d’un atom metal-lic. Per tant es confirma que hi
ha una atracci6 entre el nucli, que té carrega positiva, i els electrons, que tenen carrega negativa. Per
tant cal I’energia suficient per véncer aquesta atraccio.

- Que I’atraccio6 nucli---electrd no és la mateixa per tots els elements. El nombre de protons i electrons
canvia, entre els diferents elements, per tant la seva forg¢a d’atraccié també.

Per tant, la radiaci6 ha de tenir una energia minima per poder arrencar 1’electr6. Aquesta energia correspon a
una determinada freqiiéncia, que es coneix com freqiiéncia llindar v;.

La intensitat de la radiacié modifica la freqiiéncia llindar? ’

Quan la radiacio té suficient energia com per arrencar electrons, I’excés d’energia que han absorbit es converteix
en energia cinética. Es a dir que els electrons arrencat es mouen a una certa velocitat.

L’energia necessaria per arrencar I’electrd es coneix com funcio de treball i es representa amb la lletra @.
Quina relacié té la funcié de treball i la freqiiéncia llindar? *

L’expressié matematica que resumeix 1’efecte fotoeléctric és: Erag = @+ Ein
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Si es vol expressar en funcio de la freqiiéncia de la radiaci6 incident i de la freqiiéncia llindar, i especificant de
que depén I’energia cinética dels electrons arrencats, I’expressio que queda és: hv=hv+ % me*.

No confondre el simbol de freqiiéncia, la lletra grega nu (v), amb el simbol de velocitat, ve baixa de ’alfabet
llati (v). Quan es fa servir la lletra tipus times new roman, com en aquest text és gairebé igual el caracter, perd
si es fa servir arial es diferencia millor, ja que la ve baixa és: v.

Si s’irradia la superficie de dos metalls diferents, per exemple el sodi i el ferro, amb la mateixa radiacio, la
velocitat a que surten ejectats els electrons sera la mateix? °

L’efecte fotoeléctric no es pot explicar considerant que la radiacié té comportament ondulatori (comportament
d’ona). En aquest cas els fotons es comporten com particules. Ja s’ha comentat que els fotons son les particules
de radiacio.

1.5 Dualitat ona-particula

A nivell macroscopic, les ones i les particules tenen propietats molt diferents. Pero des del punt de vista de la
mecanica quantica no és aixi. Tot el que ens envolta presenta els dos comportaments de forma simultania, tot 1
que segons I’experiment que fem estarem observant un o I’altre comportament.

Caracteristiques de les ones: difraccio, refraccio, interferéncia.
Caracteristiques de les particules: massa, volum.

La radiacio, esta formada per fotons, que es comporten com a ones (tenen una energia i una longitud d’ona).
Pero en I’efecte fotoelectric el seu comportament €s de particula. Per tant, segons quin experiment estem fent,
posen de manifest un o 1’altre comportament.

Els electrons son particules, tenen una massa coneguda, quan estan en moviment tenen una determinada
velocitat. Ara be, un feix d’electrons s’ha observat que també difracta, i aix0 és una caracteristica de les ones.
Per tant, els electrons es poden comportar com a particules o com a ones.

Una de les caracteristiques de les ones és que es distorsionen quan xoquen amb un obstacle de mida similar a
la seva A.

Meés sobre les ones

Quan la radiacid es fa passar a través d’un enreixat, en el lloc on troba un obstacle, les ones es desvien, i hi ha
interferéncia entre les ones. Pot haver-hi interferéncia constructiva (suma), I’amplitud augmenta i es diu que les
ones estan en fase. La interferéncia destructiva (resta), I’amplitud disminueix i es diu que les ones estan fora de
fase.

Quan tenim una superficie metal-lica, el nucli de I’atom metal-lic és una part densa, mentre que els electrons al
voltant ocupen més espai i no es tant dens. Quan s’hi fa incidir la radiacié és com si passés a través d’una reixeta,
en alguns llocs les ones passaran facilment sense gairebé desviar-se mentre que quan troben el nucli es
desviaran. A partir de les desviacions que pateixen les ones és com es determina la separacio entre els atoms, o
si és un compost es pot determinar la seva estructura.

De Broglie va ser el que va postular que els electrons podien tenir un comportament ondulatori i després es va
poder demostrar. Per tant, que qualsevol particula t€ una longitud d’ona associada.

Qualsevol particula amb una determinada massa m que es desplagca amb una velocitat v té associada una
longitud d’ona A que és inversament proporcional a la seva quantitat de moviment lineal p.

Quantitat de moviment lineal 0 moment lineal = p = my
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Longitud d’ona associada a una particula en moviment: A =—  sent h = cnt Planck= 6,63 1073 J s.

Dues particules movent-se a la mateixa velocitat, sempre observarem el seu comportament ondulatori?

Compareu la longitud d’ona associada a una particula de 1,0 g de massa i I’associada a un electrd, sent la

seva massa m.= 9,1 10" kg; ambdues particules es desplacen a la mateixa velocitat de 1 cm s~ '’

Cal tenir cura amb les unitats. 1J =1 kg m’ s°.

1.6 Principi d’incertesa de Heisenberg

Quan tenim una particula en moviment, es pot saber amb precisio la seva velocitat i el lloc on es troba?
Segons la mecanica classica si.

Segons la mecanica quantica, en la que es considera el comportament dual ona-particula, ja no. es pot congixer
perd no amb la mateixa precisié les dues magnituds, ja que estan relacionades entre si. S6n magnituds
complementaries. Hi ha una certa incertesa en la seva mesura.

Si es considera una particula que té una determinada quantitat de moviment, p i en un moment donat es troba
en una posicio x, no podem conéixer de forma precisa la p i la x.

La incertesa en la quantitat de moviment = Ap el valor de p es troba en el rang entre p—Ap i p+Ap.
La incertesa en la posicio = Ax que representa que la seva posicid exacta es trobara entre x—Ax 1 x+Ax.
Una bona precisié en la posicié a qué correspon: a un valor de Ax petit o gran?

El principi d’incertesa es pot expressar matematicament com:

Ap Ax > h

x = —
p 4
Queé representa aquesta expressio?

El producte de la incertesa de les dues magnituds ha de ser major o igual a un valor constant. Per tant, si un
valor d’incertesa és molt petit 1’altre ha de ser gran per tal de complir la desigualtat anterior.

Per tant, si podem mesurar de forma molt precisa la velocitat, sabem de forma molt precisa la quantitat de
moviment, i per tant la posicio tindra més marge d’error o imprecisio.
Unes altres magnituds que estan relacionades i son complementaries son 1’energia i el temps. Hi ha una

o h
expressio analoga: AE At > yy

1.7 Funcions d’ona i nivells d’energia

Erwing Schrodinger va contribuir al desenvolupament de la mecanica quantica. Va rebre el premi Nobel en el
1933 pel seu estudi sobre la funcié d’ona associada a les particules.

L’equacio de Schriodinger descriu el comportament de les particules, tenint en compte que tenen un moviment
ondulatori. Per tant si es comporten com a ones, tenen una funcié que és la que descriu aquest comportament i
es coneix com funcié d’ona ¥. L’equacidé que descriu el comportament d’una particula en un a caixa
unidimensional (en la direcci6 x) és:

n?  d*y

~8nZm A +V(x) Y=E V¥ sent V(x) = energia potencial i m = massa de la particula.

Aquesta equacié es pot expressar de forma general com: H ¥=E ¥
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H = operador matematic anomenat Hamiltonia. Representa un conjunt d’operacions, equacions diferencials de
segon ordre, que s’apliquen sobre la funci6 d’ona.

E representa I’energia total del sistema, és a dir que inclou I’energia cinética i I’energia potencial que correspon
a la ona de funcié ¥.

Tot i que la forma d’expressar-ho matematicament €s simple, la seva resolucio no ho és, 1 hi ha molts pocs casos
en els que tingui una solucid exacta.

Quina informacio ens dona aquesta equacio? Que cada funci6 d’ona té una determinada energia, que es pot
calcular a partir de I’equacio.

Una particula pot tenir diferents ones associades, ¥, i cadascuna esta definida per una determinada A. O sigui
que canvia la separaci6 entre els seus maxims. La longitud d’ona esta relacionada amb 1’energia, per tant cada
ona té una energia determinada. Com més gran és la A menor és la seva E. Per qué? 2

Schrodinger va treballar primer amb el moviment lineal de la particula, és a dir quan es troba en una caixa
movent-se en una sola direccié i va veure les diferents ones que podien haver-hi en una caixa de llargada
determinada, /. En aquest espai es poden dibuixar diferent ones, que tindran diferent energia en funcié de la A.

A la figura 1.5 es poden veure diferents ones que poden quedar confinades en una llargada /.

PIEE

Figura 1.5 Diferents ones que hi pot haver en una caixa unidimensional amb una amplada | = 1 (unitats
arbitraries).
Un altre concepte important: probabilitat de trobar la particula en una regié de espai: ¥~
Densitat de probabilitat = ¥/volum

Una funcid d’ona pot tenir signe positiu o negatiu, mentre que la probabilitat, com que esta al quadrat, s sempre
un valor positiu. Quan es representa

¥ en funcié de x, si la grafica presenta un maxim i un minim, la representacié de ¥? en funcié de x dona dos
maxims.

En el punt x en que la funcié d’ona canvia de signe, passa pel valor de ¥'= 0 que és un node.

En aquest mateix punt, la probabilitat de trobar la particula és nul-la, ja que ¥?=0.
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En la posicio6 on la funcié d’ona canvia de signe no s’hi pot trobar la particula.

En la figura 1.6 es representen les dues grafiques superposades, la de la funcié d’ona i la probabilitat de trobar
la particula a una determinada distancia de I’origen / = 0. Com es pot veure els maxims de ¥? apareixen al
mateix valor de 1 que el maxim i el minim de %1 el node apareix al mateix lloc en les dues grafiques.

0.5

o}

00

05

) (unitats arbitraries)

Figura 1.6 Comparacio entre la grafica de la funcio d’ona i la de la probabilitat de trobar la particula a una
distancia [ de [’origen.

Si considerem la funcio d’ona ¥ de color vermell de la figura 1.5, quants maxims presentara la grafica de
Y2 enfiront de 1? I per la ¥ de color verd? ’

En resoldre I’equacié de Schrodinger per la particula en una caixa unidimensional es va veure que:
- Cada funci6 d’ona té una determinada energia.
- Que I’energia d’aquestes funcions d’ona depenen d’un nombre enter i positiu, ».

Per tant, ’energia esta quantitzada, i aquest valor de n s’anomena nombre quantic.

No s’ha de perdre de vista que el que es vol explicar €s el comportament dels electrons dels atoms. L’atom més
senzill és de I’hidrogen que esta format pel nucli (amb un protd) i un electrd. Es pot comparar la particula en
una caixa amb 1’atom d’hidrogen:

- Tenim una particula que en aquest cas és 1’electro, per tant t€ una massa m..
- L’origen és el nucli.

Es a dir es vol explicar el comportament de ’electré que esta al voltant del nucli. Per tant aquest electré pot
tenir diferents valors d’energia depenent de quina sigui la longitud de la seva ona.

Schrodinger va poder resoldre 1’equacid per I’atom d’hidrogen i va poder calcular les energies que pot tenir
I’electrd en cada nivell n (n =1, 2, 3...).

hR _ m, e*

En__n_ sent R—m

El valor de R que es troba a partir de la resoluci6 de I’equacié de Schrodinger és igual al valor de la constant de
Rydberg, que havia trobat a partir dels espectres atomics d’emissio.

Queé es pot veure en aquesta equacid?

- Que tots els nivells tenen valors d’energia negatius E, < 0.
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- El nivell de més baixa energia és el que t¢ n=1.

Aquesta equacio ¢€s valida inicament per sistemes amb un sol electrd. Les espécies que només tenen 1 electro
s’anomenen hidrogenoides. Per exemple els ions He" o el Li** son espécies hidrogenoides, tenen un sol electro,
pero diferent carrega al nucli.

L’energia que té ’electr6 en cada nivell n depén de I’atracci6 nucli (+)- - -electro (-). Per tant si en el nucli hi ha
més protons, ’atraccido sera més forta, per tant I’energia que tindra D’electré canvia, respecte a 1’atom
d’hidrogen.

Z’h R
-=

Aixi per espécies hidrogenoides E, =

El valor de I’energia del nivell n = 1 (Ey) per I’ié He" sera més gran o més petita que ’energia del mateix
nivell per ’atom de H? '*

Per I’atom d’hidrogen, la separacié que hi ha entre E; i E; és igual a la que hi ha entre E; i E;? ©°

Com es relaciona el resultat de I’equacié de Schrodinger amb els espectres d’emissié de I’atom
d’hidrogen?

Aquesta equacio permet trobar 1’energia de cada nivell E,, i en els espectres atomics el que s’observa és la
radiacié emesa en passar d’un nivell de més energia a un de menor energia. Per exemple, suposem que 1’electro
passa del nivell n =3 al n = 2. El nivell £3 té major energia que el E> per tant, en caure al n = 2 perd energia en
forma de radiacio.

Quanta energia perd? La diferencia entre E3 1 E> (AE)
La radiacié emesa pot tenir energia negativa?'®

Si estem parlant d’un sol atom d’hidrogen, hi ha un sol electrd, i quan aquest electrd passa d’un nivell d’energia
superior a un d’inferior emet 1 fotd d’energia (Erdiacis) igual a AE. Aquest fotd que té un determinat valor
d’energia Erdiacis €l podem descriure per la seva energia, o be per la seva freqiiéncia o per la seva longitud d’ona.

1.8 Orbitals atomics

La descripcidé del comportament ondulatori de I’electrd es troba amb 1’equacié de Schrdédinger, en que es pot
trobar per cada funcié d’ona la seva energia. La funcio d’ona és el que anomenem orbital. Si es fa el calcul per
un atom la funcié d’ona correspon a un orbital atomic.

Quan s’extrapola el calcul fet per un electr6é en una caixa o un electré en un atom la cosa canvia una mica. En
una caixa, es pot definir la posicio de 1’electrd en funci6 de les coordenades cartesianes (X, y 1 z). En canvi quan
considerem un atom, el nucli €s esferic, per tant I’electrd esta al voltant en un entorn esféric. Per definir la seva
posicid respecte al nucli s’ha de definir un altre sistema de coordenades: coordenades esfériques. En aquest
sistema de coordenades la posicié de I’electr6 al voltant del nucli es defineix per la distancia a 1’origen r, el
nucli, i dos angles @i ¢ (figura 1.7). Per tant, la funcié d’ona depén d’aquestes tres coordenades ¥(r, 6, @). |
aquesta funcio d’ona es pot expressar separant les dos components: la que depén només de la distancia al nucli,
ila que depen dels angles. Aixi tenim la component radial o funcié d’ona radial R(r) i la component angular o
funci6 d’ona angular ¥(6, ¢). Per tant, Hr, 6, ) = R(r):-Y(6, ¢).
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Figura 1.7 Esquema del que representen les coordenades esferiques: la posicio es dona referida a la
distancia a [’origen, r, i a dos angles @i ¢.

Com ja s’ha dit la funci6 d’ona que descriu el comportament de 1’electré en un atom s’anomena orbital atomic,
i esta definit per 3 nombres quantics n, [ i m;.
El nombre quantic principal és n que indica el nivell d’energia.
El nombre quantic del moment angular orbital /, indica la “forma” de 1’orbital.
El nombre quantic magnétic m; que marca la disposici6 de 1’orbital a I’espai.
Quan parlem d’orbitals ens referim a dos idees:
- La funci6 d’ona, per tant pot tenir signe positiu o negatiu, o anar alternant de signe.

- La probabilitat de trobar I’electrd en una regié de 1’espai. La probabilitat és sempre positiva, pero pot
ser gran, petita o zero, quan estem en un node.

Valors que poden tenir els nombres quantics
n=1,23,... [=0,1,2,..n—1 m=1,1-1,...0,.. -1
Tipus d’orbitals

El nombre quantic / és el que ens indica el tipus d’orbital, la “forma” que té, mentre que el nombre quantic m,
que depén de /, indica quan orbitals d’un determinat tipus hi ha. A la taula 1.1 s’indica quin tipus d’orbital
correspon a cada valor de /, i quants orbitals de cada tipus hi ha. Aixo depén del nombre d’orientacions possible,
que depén de mi. Aixi per exemple, els orbitals p que tenen / = 1, els possibles valors de m son -1, 0,+1. Es a
dir tres orientacions possibles, tres orbitals tipus p, que els podem descriure segons les coordenades cartesianes

com px, py 1 p;.

Taula 1.1 Relacio entre el nombre quantic del moment angular orbita, el tipus d’orbital i el nombre
d’orientacions possibles o nombre d’orbitals.

) Tipus d’orbital | Nombre d’orbitals
0 s 1
1 P 3
2 d 5
3 f 7

Des del punt de vista de I’energia que tenen aquests orbitals:
- ncorrespon a nivells d’energia

- I correspon a subnivells d’energia.
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- En canvi, els orbitals amb diferent m; tenen la mateixa energia.

Hem dit que la funcidé d’ona té una part radial i una angular. I per altra banda, hem dit que ve definida per tres
nombres quantics. Com es relaciona aixo?

- Lapartradial R(r) depénde nil.
- Lapart angular ¥(6, ¢ depén de i m..

Un orbital tipus s té / = 0 i per tant m;= 0. Aquesta funci6 d’ona no té contribucio orbital, per tant, només té la
part radial. No hi ha diferents disposicions en I’espai. La seva forma ¢€s esférica. La probabilitat de trobar
’electrd en un punt a una distancia  del nucli %2 sera R

Com ja s’ha comentat, s’ha pogut resoldre 1’equacio de Schrodinger per 1’atom d’hidrogen i es troba que

e—Zr/ao

s en que ao correspon al radi de Bohr. @ =0,53 A (1 A =10 m).

Tag

R(r) =

Bohr havia trobat, que degut a I’atraccid nucli---electro, la distancia a la que es trobava I’electrd (aquest cientific
descrivia I’electrd en una orbita al voltant del nucli) era ao. Tot i que la seva descripcio dels atoms no era del tot
correcta, aquesta distancia ideal on es troba 1’electr6 per 1’atom d’hidrogen coincideix amb els calculs a partir
de I’equacid de Schrodinger. Aquest valor del radi de Bohr és el que s’agafa com a referencia o com a valor
minim. Es a dir que la distancia r = 1 correspon a ao.

R? 0 en general ¥? representa la probabilitat de trobar 1’electré en un punt concret, a una certa distancia » del
nucli. Ara be, el que realment interessa €s con¢ixer la probabilitat de trobar 1’electr6 a una determinada distancia,
pero en qualsevol direcci6. Llavors es parla de Funcid de distribucié radial = ¥ P*(r) (o r*R*(r)).

Hi ha dues grafiques que ens aporten informacio:

- La grafica de R(r) en funci6 de r. Permet veure el signe de la funcié d’ona, a diferents distancies » del
nucli. La funcié d’ona pot tenir valors positius o negatius depenent de 7.

- La grafica de R*(r) en funcié de r. En aquesta grafica els valors son sempre positius. Podem veure a
quins valors de r hi ha probabilitat gran de trobar 1’electro, o quan la probabilitat és nul-la.

En la figura 1.8 es pot veure la grafica de la funci6 de distribuci6 radial en funcié de la distancia r, pels orbitals
s dels tres primers nivells energétics. Com es pot veure hi ha una diferencia significativa entre elles:

- Perl’orbital 1s la funcié sempre té signe positiu.

- Per I’orbital 2s, a una determinada distancia r la funcié és R = 0 i després €s negativa. Per tant, a
distancies curtes, respecte al nucli, la funcio és positiva i a valors més grans €s negativa.

- Per I’orbital 35 hi ha dos distancies r en les que la funcio R = 0, és a dir que presenta dos canvis de
signe: per r petita, la funcio es petita, després es fa negativa, i una mica més enlla torna a ser positiva.
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Figura 1.8 Grafica de la funcio radial R enfront de r pels orbitals s dels tres nivells de menor energia. La
linia de punts permet visualitzar quan hi ha canvi de signe en la funcio d’ona.

En la figura 1.9 es presenta la funci6 de distribucio radial, 7*R* en front de r pels orbitals s pels tres nivells de
menor energia. Com ja s’ha comentat, aquesta funcid representa la probabilitat de trobar 1’electrdo a una
determinada distancia 7.

- Per l’orbital 1s s’observa un sol maxim, a una distancia r que correspon al radi de Bohr.

- Per I’orbital 2s s’observen dos maxims, el primer for¢ca menys intens que el segon. Qué vol dir aixo?
Doncs que I’electr6d pot estar en dues regions de 1’espai. A una distancia » petita (» < 100 pm) la
probabilitat de trobar-hi 1’electro és petita, pero no nul-la. On hi ha més probabilitat de trobar-lo és a
una distancia més gran, al voltant dels 300 pm. Un altre fet rellevant, és que hi ha una distanciar en la
que la probabilitat de trobar I’electrd és nul-la, aquest valor de » coincideix amb el punt en el que la
funcié d’ona es fa zero. Es 1ogic ja que si R = 0, R? també ho sera.

- Per I’orbital 3s s’observen 3 maxims i en aquest cas també, la probabilitat més gran de trobar I’electrd
es troba a valors de » més grans.

0.010 4

10.008

0.006 4

53
rR

2s

3s
0.002 4

0.000

T T
0 200 400 600 800 1000

Figura 1.9 Grafica de la funcié de distribucié radial 1’R’ enfiont de r pels orbitals s dels tres nivells de menor
energia.

20



Els orbitals de tipus s son esférics i presenten algunes diferencies entre ells:

- L’orbital 1s té forma esférica, al voltant del nucli, i la funcié d’ona és positiva. Es en aquesta capa que es
trobara ’electro. Més enlla dels 300 pm la probabilitat de trobar-hi I’electro és nul-la.

- En el cas del 2s hi ha dues superficies on es pot trobar I’electrd, per tant esta format per dues capes
concentriques. Entre una capa i I’altre no s’hi pot trobar I’electr6. La capa interior correspon a la funcié amb
signe positiu, 1 en 1’exterior la funcid té signe negatiu. La probabilitat de trobar 1’electrd és major en la capa
exterior, pero hi ha un certa probabilitat de trobar-lo en la capa interior, que esta més propera al nucli. L’orbital
esta format per les dues capes, tot i que sovint es dibuixa només la més externa.

- L’orbital 3s esta format per tres capes esferiques concéntriques. Entre una capa i la veina la probabilitat de
trobar-hi I’electrd és nul-la. A I’igual que passa en 1’orbital 2s, é&s més probable trobar 1’electr6 en la capa més
externa, pero en algun moment es pot trobar en les capes internes.

En la figura 1.10 es pot veure la forma dels orbitals s, segons a quin nivell pertanyin. El dibuix d’un orbital
representa tant la funcié d’ona com 1’espai on es pot trobar 1’electrd. Pel que fa a la funcié d’ona es posa de
diferent color quan representa signe positiu o negatiu. La superficie de contacte entre un color i I’altre correspon
a la superficie nodal, on la funcid s’anul-la i la probabilitat de trobar-hi I’electré també és zero.

Per tan I’orbital 1s no té cap superficie nodal, I’orbital 2s en té una i I’orbital 3s t€ dues superficies nodals.

La superficie nodal és on la funcio de distribucio radial és zero. Segons el tipus d’orbital podem tenir superficies
nodals esferiques, com és el cas dels orbitals s, perod en altres orbitals podem tenir superficies planes, llavors es
parla de plans nodals, o en un altre cas es pot tenir una superficie nodal conica.

Is 2s 3s

Figura 1.10 Representacio dels orbitals s. En blau representa signe positiu de la funcio d’ona i en blanc signe
negatiu.

Quan es representa la funci6 de distribucio radial en front de r pels orbitals del nivell n =2 (figura 1.11, esquerra)
s’observa que 1’orbital 2s presenta dos maxims, mentre que el 2p en presenta tan sols 1. El que ens indica que
en I’orbital 2p tan sols hi ha una superficie en la que es pugui trobar 1’electr6. Comparant les grafiques del 2s i
el 2p s’observa que la maxima probabilitat dels dos orbitals esta a uns 200-300 pm. Ara be, I’orbital 2s, en tenir
la capa interna més propera al nucli, indica que en algun moment 1’electr6 pot estar més atret pel nucli. Es diu
que Porbital 2s és més penetrant que el 2p. Es a dir, que pot arribar més a prop del nucli.

En la figura 1.11 (dreta) es comparen les funcions de distribucio radial dels tres orbitals del nivell » = 3. En
quant al nombre de maxims que presenta la grafica es pot veure que 1’orbital 3s en presenta 3, I’orbital 3p en
presenta 2 i I’orbital 34 tan sols 1. Es a dir que el nombre de maxims = n — [, sent n i [ els nombres quantics.
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Figura 1.11. Funcié de distribucio radial en front de r, pels orbitals del nivelln =2 i 3.

Quin dels orbitals del nivell n té major poder penetrant?'’

En la figura 1.12 es mostra la forma dels orbitals p. Aquests orbitals presenten dos lobuls, un a cada banda del
nucli, en els que la funcié d’ona té diferent signe. La funci6 de distribucié radial pels orbitals p, de la figura
1.11 representa només mig orbital, des del nucli cap a la dreta; per I’altra banda, cap a 1’esquerra sera equivalent,
ja que el quadrat de la funci6 d’ona negativa dona també valor positiu. Mirant aquests dibuixos es pot veure que
hi ha dos tipus de nodes:

- Nodes radials: depenen de la distancia r al nucli, depenen de la funci6 radial. L’orbital 2p no presenta
cap node radial (la funci6 de distribuci6 radial només presenta un maxim). L’orbital 3p que la seva
funcié de distribuci6 radial presenta dos maxims, i per tant entre ells hi ha un node, en el dibuix que
representa |’orbital també es veu aquest node radial: dos superficies amb la mateixa forma,
concentriques, en les que es pot trobar 1’electrd, i una superficie nodal, entre elles. En el cas de 1’orbital
4p tindriem 3 maxims en la grafica de funcié de distribucid radial, el que indica que hi ha tres
superficies, on es pot trobar 1’electr6 i per tant, dos superficies nodals (2 nodes radials).

- Nodes angular: depenen del tipus d’orbital, o sigui del nombre quantic /. En I’orbital p la funcioé d’ona
s’anul-la a » =0 i canvia de signe.

Per tant un orbital p té sempre 1 node angular i segons de quin nivell # sigui pot tenir també nodes radials.
2p 3p 4p

Figura 1.12 Forma dels orbitals p dels nivells n = 2, 3 i 4. El color blau representa que la funcio d’ona té
signe positiu i el blanc el signe negatiu.

Els orbitals p, que tenen un nombre quantic / = 1, poden presentar tres orientacions, ja que té€ 3 valors de m; (-1,
0,+1). En general se’ls situa sobre els eixos de coordenades cartesianes i se’ls anomena segons 1’eix en el que

estan: px, py 1 p.

L’orbital 2px: presenta algun node? Quin tipus de node? Si hi ha alguna superficie nodal i és plana, indicar
a quin pla correspon.”®

A la figura 1.13 es mostra un orbital 3d i un 4d. La diferencia entre els dos és que el 4d t€ dues superficies
concéntriques en les que es pot trobar el electrd, per tant, té un node radial. Els orbitals d, presenten dos nodes
angulars. Un orbital d té /=2 i per tant hi ha 5 valors de m, o sigui 5 orbitals de tipus d.
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Dels 5 orbitals d, n’hi ha 4 que tenen la mateixa forma pero estan orientats diferent: dxa.y2, dxz, dxy, dy.. Aquests
4 orbitals estan formats per 4 1obuls, disposats en creu, i els lobuls oposats tenen el mateix signe. El subindex
ens informa de en quin pla es troba ’orbital. Quan el nom dels eixos esta elevat al quadrat ens indica que el
lobul es troba sobre ’eix (dx22), mentre que en els altres tres, els lobuls estan entre els eixos (dxz, dxy, dyz). La
forma del 5¢ orbital, el d,?, és diferent. El subindex al quadrat ja ens indica que els seus 10buls estan sobre Ieix,
en aquest cas 1’eix z. Hi ha dos lobuls del mateix signe en aquest eix, i en el pla xy hi ha un anell, de funcié
d’ona de signe contrari.

___________________

3d 4d
—————————————————— g 3dx2.y2 3d;
X b y
y 4 e
3 dxy 3 dxz 3d)'z

Figura 1.13 Orbitals 3d i 4d (en el requadre). Forma dels orbitals 3d.

Sigui quina sigui la forma dels orbitals d el seu nombre de nodes angulars és el mateix. Els orbitals dya.y2, dys,
dyy, dy, presenten dos plans nodals cadascun, corresponent a nodes angulars. Per tant, el d,» també t€ dos nodes
angulars, tot i que en aquest cas no son plans sind superficies coniques. Hi ha dues superficies coniques, que
separen la funcié d’ona positiva i la negativa (figura 1.14). Un con dirigit cap a la part positiva de z i I’altra cap
a la part negativa.

Figura 1.14 Superficies coniques nodals (en negre) en un orbital d.».

Per tant, el nombre de nodes depén dels nombres quantics n i /.
- Nombre de nodes totals (radials + angulars) = n—1

- Nombre de nodes angular = /.

- Nombre de nodes radials = n—1-/.

Saber aquestes formules només serveix per comprovar que s’ha fet be la representacio grafica. El que
realment indica que s’entenen els conceptes de nodes, diferents tipus de nodes i funcio de distribucio radial,
son les grafiques d’aquesta funcio i el dibuix de I’orbital.
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1.9 Espin de I’electré i 4 nombre quantic

No totes les dades experimentals s’aconseguien explicar amb els tres nombres quantics descrits fins ara. Calia
un nou nombre quantic, calia considerar un nou moment angular que fos propi de 1’electro, que no depengués
de I’orbital en el que estes. . En un principi es creia que estava relacionat amb el fet que 1’electrd és una particula
esferica que esta girant sobre si mateixa, per aix0 aquest nou nombre quantic se’l va anomenar nombre quantic
d’espin = s = 1/2. Aquest vector té tan sols dos orientacions possibles, alineat amb el camp magnétic: paral-lela
o antiparal-lela. Aixo es representa amb el nombre quantic magnétic d’espin = m, que té dos valors possibles:
+1/2 0 —1/2. Aquests valors de ms s’acostumen a representar amb una fletxa amunt o avall segons si és ms =
+1/2 (1) o ms=—1/2 (]).

Per tant, per descriure I’electré que esta en un determinat orbital cal emprar 4 nombres quantics: # (nivell), /
(tipus d’orbital), m (orientacio, i forma de 1’orbital pels d) i m; (orientacié de 1’espin).

Com ja s’ha comentat, per espécies hidrogenoides (atom d’hidrogen o cations com per exemple He", Li*") en

. . S . .l , : , . Z*hR
que tan sols hi ha un electrd, la solucid a I’equacié de Schrodinger dona que I’energia de I’electrd E, =— —

depén:
- del nivell en el que estigui I’electrd, n
- de la carrega nuclear Z.

Per tant no li afecta si es troba en un orbital tipus s, p o d. Es a dir que tots els orbitals d’un mateix nivell tenen
la mateixa energia: estan degenerats. Per tant podem dir que aquestes espécies 1’energia dels diferents orbitals
segueix la tendéncia: £ < Ez = Ep < Es=E3p=3

Cal tenir present que E, son valors negatius. Per tant, un valor negatiu de menor magnitud significa que 1’orbital
€s més energgetic.

1.10 Atoms polielectronics

Fins ara s’ha parlat de sistemes amb un sol electrd. L’hidrogen és el cas més senzill ja que té tan sols un electrd
i un prot6 al nucli. En les espécies hidrogenoides hi ha més protons al nucli, Z > 1, pero tan sols hi ha un electro;
en ser més gran la carrega nuclear, 1’atraccié és més gran, pero no hi ha altre factor que intervingui. Ara be, qué
passa quan hi ha més electrons en 1’atom?

En els atoms polielectronics, la Z augmenta, perd també el nombre d’electrons. Ara hi ha dos factors que
competeixen:

- Atraccié nucli:--electro.
- Repulsions electro- - -electré.

Ja s’ha comentat que Z representa tant el nombre d’electrons com el de protons del nucli. Per tant si les dues

augmenten, es podria pensar que el resultat seria una atraccié similar a la de I’hidrogen, pero no és aixi.

L’atraccié deguda a la carrega nuclear no és realment deguda a Z sin6 a un valor menor, que s’anomena carrega

nuclear efectiva = Z,s. Aixi doncs, I’expressio de 1’energia derivada de 1’equacio de Schodinger per espécies
i i ) _ ZXhR

hidrogenoides es converteix en: E, = — —z

Es la mateixa expressio perd s’ha canviat Z per Zer. En relacié a Z la Z,s sera més gran o més petita?"’
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Aquesta diferencia és el que explica que en els atoms polielectronics els orbitals de diferent tipus (nombre
quantic / diferent), d’un mateix nivell tinguin valors d’energia diferents. Per I’atom d’hidrogen E» = E»p, en
canvi per altres atoms, en els que hi ha més d’un electrd, Ex < E»p.

Apantallament

La forga d’atraccid que exerceix el nucli sobre un electré depén de la carrega + que hi ha al nucli, o sigui de Z.
Ara be, en I’atom hi ha altres electrons que també estan atrets per aquesta carrega del nucli. Per tant, I’atraccio
sera menor que si I’electro estes sol. Els altres electrons poden fer un efecte de pantalla a la carrega nuclear. Hi
ha un cert apantallament de la carrega nuclear degut als altres electrons.

Zs = Z- apantallament

De que depén aquest apantallament? No tots els electrons apantallen per igual al nucli. Generalment el que ens
interessa son els electrons de la capa de valéncia, els més externs, ja que son els que intervenen en les reaccions
quimiques. Per tant, el que ens interessa €s saber quina atraccio nuclear pateixen aquests electrons. Per tant, a
quina Zr estan sotmesos. Per aix0 ens interessa saber quins factors influeixen en I’apantallament:

- Els electrons que estan en el mateix nivell energétic, 1’apantallament que fan és negligible.
- L’apantallament és essencialment degut als electrons de les capes internes.
- L’apantallament que exerceix un electroé és més gran com més poder penetrant té I’orbital en el que es troba.

Com ja s’ha comentat, el poder penetrant d’un orbital ens indica si I’electré pot arribar a estar més proper al
nucli. Es a dir, si la funcio6 de distribucio radial 72R? té el primer maxim a valors de 7 petits. Com més petit sigui
el valor de » a qué hi ha el maxim, més penetrant és 1’orbital. I si I’electro pot arribar més a prop del nucli, esta
més atret, 1 per tant, apantalla més la carrega nuclear.

- Per un mateix nivell n: el poder penetrant dels orbitals és s > p > d. | per tant I’apantallament va en el mateix
sentit. Mirant la forma dels orbitals ja es pot veure de forma intuitiva que un electrd en un orbital s pot esmorteir
més la carrega nuclear que un electrd en un orbital d que té els 1obuls dirigits cap a 1’exterior.

- Per un mateix tipus d’orbital, com més maxims presenti la seva funcié de distribucié radial, més penetrant és.
Aixi doncs poder penetrant del 3p > 2p i el del 3s > 25 > 1s.

Per tant hi ha els dos factors a tenir en compte: el nivell al que pertanyen i el tipus d’orbital. Actualment, és
possible calcular la constant d’apantallament, i aquests calculs han corroborat les estimacions que s’havien fet
anteriorment.

Coneguda la constant d’apantallament es pot calcular la Z¢ per cada atom i substituir-ho a I’expressio de
I’energia de cada orbital. El resultat s que per un nivell n I’energia dels orbitals s, p, d i f ja no és la mateixa,
com passava en I’atom d’hidrogen: E,s < Eyy < Eng. Aixi doncs podem dir que: Ejs < Ezs < Ez, < E3s < Ej3).

El problema sorgeix a partir d’aqui ja que en 1’apantallament hi ha dos factors oposats:
- Poder penetrant de I’orbital.

- Elnivell on estigui I’electré. Com més allunyat del nucli estigui, menys atracci6 nucli---electr6 hi haura
i per tant apantallara menys a la carrega nuclear.

Aixi doncs, quin orbital tindra menys energia el 3d o el 4s? Depen. A partir de diferents estudis experimentals,
s’ha vist que el 4s s’omple primer d’electrons, perd també es perden primer els electrons d’aquest orbital. Aixo
porta a plantejar-nos com es distribueixen els electrons d’un atom en els seus orbitals.

La distribuci6 dels electrons en els orbitals ens dona la configuracid electronica de 1’atom. La distribucio de
menor energia, sera la més estable, i és la que correspon a 1’estat fonamental. Les altres configuracions
electroniques no seran tant favorables.
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Hi ha dues regles que s’han de complir per tenir la configuracio electronica de I’estat fonamental:

Principi d’exclusié de Pauli

S’han de comengar a omplir els orbitals de menor energia, i en ordre creixent d’energia. Un atom no pot tenir
dos electrons amb els 4 nombres quantics iguals. Al menys un d’ells ha de ser diferent. Si #, / i m son iguals, el
ms ha de ser diferent. Per exemple, en 1’orbital 1s s’hi poden posar 2 electrons, ja que m; pot tenir valor +1/2 o
—1/2. Per tant en aquest orbital els dos electrons estan aparellats (1))

Regla de Hund

En orbitals degenerats (de la mateixa energia) els electrons es col-loquen el maxim de desaparellats possible.
Es a dir, amb la mateixa orientacié de 1’espin: m; igual.

Son orbitals degenerats els que tenen diferent mi. Per exemple, els tres orbitals tipus p d’un mateix nivell, o els
cinc orbitals 3d.

Per tant, els nombres quantics n, [ 1 m, son iguals pero m; diferent. Per exemple: 2p. (1) 2py (1) 2p(1).
Es parla de capa tancada quan tots els orbitals d’un nivell n estan ocupats. Per exemple: He (1s5%), Ne (1s? 25°2p°).

Quan a un atom se 1’hi aporta energia els electrons poden passar a nivell energétics superiors, llavors tenim una
configuracio electronica d’un estat excitat. Per tornar al seu estat fonamental, de menor energia n’ha de perdre,
i hi pot fer emeten radiacio, fotons.

Generalment el que interessa €s els electrons de 1’ultim nivell, és el que es coneix com capa de valéncia.
Configuracio electronica de I’estat fonamental
Hi ha una forma senzilla de saber en quin ordre, segons la seva energia, estan els orbitals.

- Escriure els orbitals que hi ha en cada nivell n.

- Dibuixar unes linies en diagonal que ens indiquen I’ordre en qué estan (figura 1.15).

1s”

25" 29

F
3s 30 3d
W T

N 1s 2s2p 3s3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p Ts....
I T T

455 5p Sd s
68 ,6[)' 6d o6f
7% 7p 4 Tt
% p

Figura 1.15 Forma de trobar [’ordre en que s ’omplen els orbitals. Ordre creixent d’energies.

En general quan s’indica la configuracio electronica d’un element les capes tancades es representen amb el
simbol del gas noble corresponent, escrit entre claudators. Per exemple, la configuracio electronica del zirconi,
Zr, que té un nombre atomic Z = 40 es pot escriure [Kr]5s?4d>.
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Tot i que segons I’esquema de la figura 1.15 s’omplen abans els orbitals 5s que els 4d, en general quan s’escriu
la configuracio electronica, es posa primer el de la capa més interna. Aixi que la configuracio6 electronica que
es troba en la taula periodica és [Kr]4d?5s.

Anomalies en la configuracio electronica de ’estat fonamental

Com ja s’ha comentat: s’omplen primer els orbitals 4s que els 3d. Ara be, degut a la semblanca d’energies entre
els orbitals nd 1 (n+1)s si es pot tenir configuracio de capa plena o semiplena és més favorable. Aixo passa per
exemple pel Cuiel Cr.

Pel Cr: Z = 24. La seva configuracio electronica esperada seria [Ar]3d*4s? perd és més estable [Ar]3d°4s! ja que
d’aquesta forma els 5 orbitals 3d tenen un electrd cadascun (capa semiplena).

Pel Cu: Z = 29. Per tant la seva configuraci6 electronica esperada seria [Ar]3d°4s® perd és més estable
[Ar]3d"4s' ja que d’aquesta forma els 5 orbitals 3d estan totalment ocupats (capa plena).

Configuracio electronica de cations i anions

En la formacié de cations es perden electrons, i sempre es perden els dels orbitals de major energia, que
corresponen a les capes més externes. Per tant es perden primer els electrons que estan en orbitals 4s abans que
els que estan en orbitals 3d.

En el cas del coure, la configuracié electronica del Cu** correspon a treure 2 electrons. En aquest cas perd
I’electrod que esta en I’orbital 45 1 un dels que estan en els orbitals 3d. Per tant la seva configuracié electronica
és [Ar]3d°.

En la formacié d’anions s’afegeixen electrons a 1’atom neutre, que es posen en ’orbital buit de més baixa
energia. Aixi per trobar la configuracio electronica del O* es parteix del O que té Z = 8 i una configuracio
electronica [He]2s*2p* i s’hi afegeixen 2 electrons. Com que els orbitals 2p tenen 4 electrons, encara n’hi caben
dos més. Aixi que la configuraci6 electronica pel O sera [He]2s522p° que correspon a la del gas noble neé. Es
a dir que aquest anio té la capa plena.

Taula periodica

La taula periodica és la disposicié dels diferents elements en funcié de la seva configuracio electronica més
estable. Es divideix en diferents blocs, en funci6 dels orbitals de valéncia que s’ocupen: bloc s, bloc p, bloc d i
bloc f.

- Les files representa els nivells n. S’anomenen periodes. Hi ha 7 periodes.

- Les columnes, depenen del nombre d’electrons. S’anomenen grups. Considerant els orbitals s, p i d, el maxim
d’electrons és de 18 ( 1 +3 + 5 =9 orbitals). Hi ha 18 grups.

En la major part de taules periodiques els elements del bloc f, que omplen orbitals f, es posen a part, generalment
a sota, com en la figura 1.16. Els elements que no es troben en la naturalesa pero que s’han pogut obtenir estan
indicats en verd. A partir del poloni, o sigui elements amb Z > 83, els nuclis no son estables, son els elements
radioactius.

En el sise periode, els dos primers elements (Cs i Ba) han omplert els orbitals 6s, en el segiient element és
col-loca un electrd en un orbital 5d, pero abans de continuar omplint els segiients orbitals d, hi ha els 4f que
estan buits. Es van col-locant electrons en els 7 orbitals 4f. Aquests elements s’anomenen lantanids i formen
part del bloc f. Un cop plens els orbitals f continuen omplint-se els 5d. Per tant aquests elements son del bloc d.
O sigui que el bloc d queda tallat per la preséncia dels lantanids, en el sis¢ periode i dels actinids en el sete
periode.
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Els elements del bloc f'se’ls coneix també amb el nom de terres rares. S ha de vigilar a no posar tots els elements
del bloc f en el mateix sac. Els lantanids, estan abans del Po (Z < 83), per tant no son elements radioactius, en
canvi els actinids, Z > 83, si que ho son.

Grups 1,2 Grups 13-18
Blocs Blocp
T i A
1 H He
Grups 3-12
2 Li |Be Blocd B c N o F Ne
3 Na | Mg f \AI Si P S Cl | Ar
£
S 4 K Ca |Sc Ti v Cr |Mn [Fe [Co |Ni Cu |Zn (Ga |[Ge |As |Se Br | Kr
b
-8
5 Rb |&r |Y Zr |(Nb (Mo |[Tc |Ru |Rh |Pd |Ag (Cd |In Sn | 8b | Te I Xe
6 Cs |Ba |La Hf |Ta |W Re |[Os |Ir Pt |Au |Hg | TI Pb | Bi Po At | Rn
7 |Fr |Ra |Ac Rf |Db |sg |Bh |Hs |me |YY |Yu |Uu
n u b
La [Ce |Pr |[Nd |[Pm |[Sm |Eu |Gd |Tb |Dy |Ho |Er |Tm |Yb |Lu
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Figura 1.16 Taula periodica dels elements. En verd, elements sintetics. Fons lila, elements radioactius.
Ombrejat en marro, la zona on van els elements del bloc f.

1.11 Periodicitat de les propietats atomiques

Hi ha una série de propietats atdbmiques que segueixen una tendencia, relacionada amb la seva posicio a la taula
periodica i per tant, relacionades amb la configuracid electronica i amb la carrega nuclear efectiva. Per tant el
primer que cal veure és com vaira la Z.r a la taula periodica.

Variacio de la carrega nuclear efectiva Zer

La variacio de Z.r a la taula periodica es posa de manifest, sobretot, al llarg d’un periode. En avangar en un
periode la Z augmenta, per tant hi ha més protons al nucli, perd també més electrons. Ara be, els electrons que
es van afegint es col-loquen en la mateixa capa. Per tant, no apantallen la carrega nuclear. Es a dir que en avangar
en el periode cap a la dreta, la Z augmenta i també augmenta Zey.

En baixar en un grup la cosa no €s tan clara. Z augmenta molt, o sigui hi ha més protons al nucli i més electrons.
La diferencia respecte al que passa en un periode és que en baixar en el grup els electrons s’han posat en altres
nivells; ha augmentat el nombre de capes. Per tant els elements de més avall en el grup tenen els electrons de
I’ultim nivell menys atrets, ja que els de les capes internes si que apantallen a la carrega nuclear. Per tant en
baixar en el grup la Z.r augmenta una mica, pero no tant com al llarg d’un periode.

Radi atomic
El radi atomic és la meitat de la distancia que hi ha entre els nuclis de dos atoms.

Atom: element en estat d’oxidacié zero.

O sigui el radi atomic depén de la forma en la que es troba I’element quan té estat d’oxidacio zero.
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Un element metal-lic es troba formant un solid metal-lic, per tant el radi atomic i el radi metal-lic és el mateix.

Un element que en el seu estat elemental (estat d’oxidacio zero) forma molécules, és a dir que estd formant
enllagos covalents, el seu radi atomic sera igual al radi covalent. Per exemple el fluor, es troba en forma de
molécules diatomiques, F». Per tant hi ha un enllag covalent entre aquests dos atoms. Per tant el radi atomic del
F és la meitat de la distancia d’enllag i com que I’enllag és covalent, aquest és el radi covalent del F.

Els gasos nobles es troben en forma monoatomica. Per tant la separacio entre dos molécules monoatomiques,
¢s la distancia de Van der Waals, per tant el radi atdmic dels gasos nobles coincideix amb el seu radi de Van
der Waals.

En baixar en un grup, es col-loquen electrons en capes cada cop més allunyades del nucli, » augmenta, per tant,
el radi atomic és més gran.

En avangar per un periode cap a la dreta la Z.r augmenta, per tant els electrons de la capa de valéncia estan més
atrets. Per tant el radi disminueix.

Contraccio dels lantanids

Quan es comparen els radis dels elements del bloc d, segons el periode en el que estan s’observa que el radi dels
elements del 5¢ i 6 periode és molt similar. Per exemple el radi atomic de Fe és 1.26 A, el del Ru és 1,34 A i el
de 1’Os és 1.35 A. En passar del Fe al Ru, el radi augmenta ja que hi ha una capa més. Ara be, entre Ru i Os, el
nombre de capes també ha augmentat, el radi hauria d’augmentar. Pero aquests dos periodes son diferents: han
aparegut els lantanids pel mig. La Z ha augmentat en 14 unitats extres ja que hi ha els 14 lantanids. Per tant hi
ha 14 carregues positives extres al nucli, i també hi ha 14 electrons extres que s’han col-locat en els orbitals 4f,
que tot i que son interns, apantallen poc al nucli. Com a resultat, la Z.; augmenta molt. Aixi doncs es compensen
els dos factors: augment de capes (augmentaria el radi), augment de Z.¢ (disminuiria el radi). Com a resultat, el
radi és similar.

Radi ionic

El radi d’un atom i un 16 no és igual. Els ions poden ser positius (cations) o negatius (anions). El radi ionic es
determina a partir de la distancia entre els dos ions que formen un solid ionic. Per exemple, en el clorur de sodi,
la distancia entre els dos ions Na* i CI”™ correspon a la suma dels radis dels dos ions. Per tant, d(Na* ---Cl") =
r(Na*)+ r(CI").

A I’igual que el radi atomic el radi ionic també esta relacionat amb la Z.
En un cati6 I’atom ha perdut electrons, perd el nucli segueix tenint la mateixa carrega. Per tant, els electrons de

valéncia que queden estaran més atrets, i com a conseqiiéncia el radi disminuira. Si es compara el Na amb el
Na*: Zet (Na) < Z.t (Na®) per tant, #(Na) > #(Na*). (Els valors d’aquests radis son 1,661 1,16 A respectivament).

En el cas d’un aniod, I’atom ha guanyat electrons, pero el nucli segueix tenint la mateixa carrega positiva, per
tant els electrons estaran menys atrets. Aixi doncs si es compara el Cl amb el Cl: Zr (Cl) > Zer (CI7) per tant,
r(C1) < #(CI"). (Els valors d’aquest radis son 1,02 i 1,67 A respectivament).

En el cas de I’oxigen, el #(0) = 0,66 A i el (O*) = 1,50 A; és a dir que en formar 1’ani6 el radi ionic és més
gran que el doble del radi atdmic, que representa un augment del 127%. En canvi en el cas del CI en formar
1’ani6 el seu radi és també més gran, perd 1’augment correspon a un 64% del radi atomic.

En el cas dels cations passa el mateix, com més carrega té el catido més important €s la reduccio del seu radi. En
el cas del Na en passar a Na* la reduccio6 del radi és del 30%. En canvi, en el cas del Mg (1,41 A) en passar a
Mg (0,86 A) la reduccio del radi correspon a un 39%.

Per tant les tendéncies en els radis ionics depenen de dos factors:
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- la variacio del radi atomic, que depén de la Z.r de I’atom i el nivell de I’ltima capa de valéncia.

- la variacié que hi ha per ’augment (en els anions) o disminuci6 (en els cations) d’electrons, que modifica la
Zer 1 per tant el radi ionic.

Energia d’ionitzacio (/)
L’energia d’ionitzaci6 (/) és 1’energia necessaria per arrencar un electr6 a I’atom en fase gas.
A(lg) > Af(g)+1e

Com més atret estigui I’electré més energia es requerira per arrencar-1i un electré. Per tant la / depén de la forga
d’atraccid nucli---electro. Per tant esta condicionada pel radi, i aquest per la Zer i el nivell en que es troba
I’electro.

Entre el Na i el Cs quin es pot esperar que tingui una energia de ionitzaciéo més gran? I entre Na i Al? *’

Una de les qliestions que cal que quedi clara és qué representa “arrencar” 1’electr6. Ens referim a que ja no esta
sotmes a ’atraccio del nucli. I aixo quina relacié té amb el diagrama dels nivells d’energia d’un atom? Mentre
E, <0 vol dir que I’electrd esta atret pel nucli, forma part de ’atom. Com més gran sigui aquesta energia, és a
dir com menys negativa, menys atret esta 1’electr6 pel nucli. En el moment en que £, = 0 ja no esta atret pel
nucli, ja no forma part de I’atom i es forma 1’i6.

En general s’indica quin electr6 s’esta arrencant, referit a I’atom (neutre). La pérdua del primer electrd s’indica
com /y, la del segon com /> i aixi successivament.

Per ’atom de beril-li /; = 900 kJ mol ™!, 1, = 1760 kJ mol 'i /5 = 14800 kJ mol'. Com es justifica aquest augment
de la I? El primer que s’ha de tenir clar és quin procés implica cadascun d’aquest valors. A la taula 1.2 es mostra
la configuracié electronica del Be i els ions que en deriven a mida que es van traient electrons.

I, correspon a arrencar un electr6 a 1’atom, en canvi I, correspon a arrencar ’electro al catié format en el primer
procés, o sigui al Be™. Per tant en el cati6 la Z.r é&s més gran ja que amb la mateixa carrega nuclear ha d’atraure
un electrd menys. Per tant Zer (Be") > Z(Be), el que indica que 1’atraccio nucli---electrd pel Be" és més gran
que en el Be, i per tant > > /.

Per la mateixa rad (augment de la Z) es pot esperar i explicar que /3 > . Ara be, la diferencia entre aquests
valors €s molt gran, molt més que la que hi ha entre les dues primeres energies de ionitzacid. Per tant, hi ha
d’haver un altre factor que influeix i fa que en el Be*" I’electro estigui atret molt més fortament. Aqui intervé la
configuracio electronica. Aquest i6 t€ configuracid de gas noble, capa plena, aixo confereix a I’espécie una gran
estabilitat. En els processos /i i I> es treuen electrons del nivell n =2, en canvi en I3 I’electrd6 que s’extreu
correspon a la capa més interna n = 1, que esta molt més propera al nucli. Per aixo 3 >> I, > .

Taula 1.2 Configuracio electronica de cadascuna de les espécies de Be implicades en les tres primeres
energies de ionitzacio.

Be Be* Be?* Be’*

L 1s% 252 152 25!

L 15% 25! 1s?

L 1s? 1s!

Per tant, I’energia de ionitzacié depén de tres factors:

- La carrega nuclear efectiva, és el factor més rellevant.
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- Elnivell del que s’extreu I’electrd, especialment quan es comparen atoms del mateix grup.

- Configuracié electronica. Quan la configuracid electronica és de capa plena (dos electrons en cada
orbital) o semiplena (un electrd en cada orbital) confereix a I’espécie una major estabilitat, i per tant es
requereix més energia per arrencar 1’electro.

Justifiqueu perqué I;,(0) <Iy(N). *

Els elements de la taula periodica que tenen una / més gran son els gasos nobles. I entre ells, el que té un radi
menor, que és el He.

Afinitat electronica (4E)

L’afinitat electronica és I’energia alliberada quan I’atom en fase gas guanya un electro.
Alg)t+le 2> A(g)

Aquesta propietat atomica també depén de I’atraccid nucli- - -electro, perd en aquest cas amb 1’electrd extra que
s’afegeix.

Per convencio I’afinitat electronica es defineix com AE > 0 energia alliberada, que és al revés que el conveni
emprat en termodinamica. Per tant quan un element t€ una AE < 0 indica que el procés de captar un electrd no
¢s favorable, que cal aportar energia per formar I’anio.

Si es compara ’afinitat electronica de dos elements del segon periode: AE(Li) = +60 kJ mol ' i AE(F) = +328
kJ mol™!, es veu que augmenta significativament. El F allibera molta més energia per passar a F ~ que el Li.

Quin és el factor determinant que pot explicar aquest fet experimental?

- En un periode la Zs augmenta en avancar cap a la dreta, per tant el nucli té major tendéncia a atraure
un electrd extra.

- En quant a la configuracio electronica: en el Li es passa de 2s' a 2s°, per tant a un configuracié més
estable. En el F es passa de 2s* 2p° a 25 2p®, per tant arriba a configuraci6 de gas noble que és molt
estable.

Dels dos factors el més rellevant és el primer, la carrega nuclear efectiva.
Quin signe té Iafinitat electronica dels gasos nobles? *

La variaci6 de I’AE a la taula periddica no és tant regular com la variacio de /. Aixo és degut a que a més dels
factors d’atracci6 nucli---electr6 i hi el factor de les repulsions electrd- - -electrd. Si un atom é€s petit, posar un
electrd extra en un orbital de menys volum, en un espai més petit, implica majors repulsions.

Si es compara el F i el Cl: podriem esperar que el F tingués una AE major ja que és més petit, 1 pot atraure
amb més forga un electro extra. En canvi el fet experimental és que AE(F) = +328 kJ mol ™' i AE1(Cl) = +349

kJ mol ™' . Aquesta diferencia és deguda a que en el F les repulsions electrd- - -electrd son més grans que en el
CL

En el cas del O: AE;(O) = +141 kI mol ' i AE>(O) = —844 kJ mol .
Que representen aquests valors?

En la taula 1.3 es pot veure la configuracio electronica del O i les espécies anioniques derivades. La segona
AE comporta la formacio de I’ani6 O* que té configuracio electronica de gas noble; tot i que arriba a una
configuracio electronica molt estable té un valor de AE < 0. Aix0 vol dir que cal aportar energia per formar
aquest anid. Aquest fet sembla contradictori amb 1’existéncia de molts 0xids metal-lics, com per exemple
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1I’0xid de calci, CaO. Per tant vol dir que hi ha altres factors que compensen energeticament al sistema, com és
’atracci6 electrostatica entre els ions.

Taula 1.3 Configuracio electronica de les especies de O implicades en les dues primeres afinitats
electroniques.

o O o*
AE) 25°2p* 25°2p°

AE 25°2p° 25°2p°

Hi ha dos factors a tenir en compte:

- Com ja s’ha comentat, la Z(O") < Z¢(O). Amb la mateixa carrega nuclear hi ha més electrons per
atraure, per tant la forca d’atraccié disminueix. Per tant és logic que AE> < AE.

- Les repulsions electro- - -electrd. Posar un segon electrd en els orbitals p que son petits fa augmentar
les repulsions entre ells.

El conjunt dels dos factors, menor atraccidé nucli---electr6 i majors repulsions electro- - -electro fa que AE»
disminueixi molt i acabi sent negativa, tot i que la configuracio electronica a la que s’arriba és de capa plena.

Hi ha alguns elements que tenen AE < 0, indicant que cal aportar energia per tal de que formin un anid. Aixo
passa pels gasos nobles. Tenen configuracid de capa plena o tancada, posar un electr6 extra sera posar-lo en
un nivell superior, per tant aquest procés requereix energia.

Els metalls del bloc s, que tenen Z.r baixa, tenen valors de 4F també baixos. Fins i tot en alguns casos poden
tenir valors negatius, com és el cas del Be o el Mg. Per aquests elements, que tenen un radi petit, predominen
les repulsions entre electrons.

Parell inert

Experimentalment s’ha trobat que pels elements més pesats dels grups 13, 14 i 15, I’estat d’oxidacio positiu
més estable és dues unitats menor que la resta d’elements del mateix grup. Aixo vol dir que tenen dos electrons
més atrets del que en un principi es podria esperar.

Queé vol dir parell inert? Parell, dos, i inert que no reacciona, ¢s a dir que no comparteix dos electrons. I aixo
esta relacionat amb 1’estat d’oxidacio.

Aquests elements que presenten efecte del parell inert son: T, Pb i Bi.

La qiiestié esta en explicar perqué tenen dos electrons fortament atrets. Aquests elements es troben en el 6°
periode de la taula periodic. En aquest periode €s on s’han omplert els orbitals £, hi ha al mig els lantanids. Per
aixo, la Z, augmenta molt més, en anar cap a la dreta de la taula periodica, que en els elements del periode
anterior. Si Zer és molt més gran, els electrons estan molt més atrets. El resultat és que els electrons 6s? costen
més d’arrencar o compartir.

Caracter metal-lic

Els elements poden ser metalls o no metalls, i la classificacio en un o altre grup depén de les seves propietats
atomiques. El caracter metal-lic d’un element ve donat per la seva facilitat per donar cations. Aixi doncs, els
elements que tenen una energia de ionitzacié baixa formaran facilment cations, i per tant tenen major caracter
metal-lic.
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Els no metalls es caracteritzen per la seva tendéncia a formar anions. Aixi que els elements que tenen afinitat
electronica elevada, alliberen energia en formar anions, son no metalls.

Per tant, a I’igual que hi ha una gradacio en les propietats /1 AE també hi ha una gradaci6 en el caracter metal-lic.

En la figura 1.17 es mostra la variacio de les propietats atomiques a la taula periodica. Tots els elements dels
blocs s, d i f son metal-lics. Els no metalls es troben tots en el bloc p. No obstant cal tenir present que no tots
els elements del bloc p sén no metalls. Es ben conegut per tothom que ’alumini, que esta en el bloc p és un
metall.

No Metalls
It AE?T
Facilitat per formar anions

Li
rt

Metalls
IV A4E1L
Facilitat per donar cations

Figura 1.17 Tendéncia de les propietats atomiques en la taula periodica. En groc els elements metal-lics i en
blau els no metalls.

En tots els grups el caracter metal-lic augmenta en baixar en el grup; en els grups abans esmentats, del bloc s, d
i f, es modifica tan sols el grau de caracter metal-lic, en baixar en el grup, pero tots son metalls. En canvi en el
bloc p no és aixi. Els elements de la part alta del grup son no metalls i els de més avall poden ser metalls, segons
de quin grup s’estigui parlant. En el grup 13, el B és un no metall, pero el Al ja és un metall. En els grups de
més a la dreta, els grups 16 1 17, tots els elements no radioactius son no metalls.
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2 ENLLAC QUIMIC I ESTRUCTURA MOLECULAR

2.1 Enlla¢ quimic

Dos atoms poden estar junts o separats. El que condiciona que formin o no formin enllag és 1’energia: la forma
més estable, o de menor energia. Si formant un enllag 1’energia és menor que la que tenen els dos atoms per
separat, es forma.

Els atoms tenen diferents formes “d’estar junts”, és a dir que poden formar diferents tipus d’enllag. Perd sempre
€s perque tenen menys energia que si estiguessin separats.

Hi ha tres tipus d’enllagos: enllag ionic, enllag covalent i enllag metal-lic. Hi ha altres enllagos o interaccions
que es poden donar: forces de Van der Waals i els enllagos per pont d’hidrogen.

Enllag ionic

Es I’enllag que es dona entre ions de diferent signe. Hi ha una interaccié electrostatica entre els dos ions de
signe oposat. Un dels exemples tipics és el NaCl. Hi ha atraccié entre Na™---Cl". Sovint els ions no son
monoatomics sind poliatomics, per exemple en el BaSO4 també hi ha enllag idnic entre els seus ions
Ba**----SO4*". I no és indispensable que el cati6 sigui un i6 metal-lic, pot ser un altre tipus de catio, per exemple
en el NH4Cl, ’atraccio és NH;*----CI.

En un compost ionic, un solid ionic, hi ha diferents tipus de forces:
- Atraccions entre carregues de signe oposat, + -+ —.
- Repulsions entre carregues del mateix signe, + ==+ +1 — -+ —.

Quan es van apropant els ions ’energia potencial del sistema va disminuint fins a un valor en el que I’energia
del sistema és minima, és a dir la forma més estable possible, on predominen les atraccions per sobre de les
repulsions. Si seguim apropant els ions 1’energia torna a augmentar, ja que augmenten les repulsions.

L’energia potencial del compost ionic es pot descriure amb I’equacié de Born-Meyer:

E

N, _le? a*
= —ataltdle ()
4med

d

A = constant de Madelung, depén del tipus d’estructura.

d = distancia entre els ions, correspon a la suma dels radis ionics. d = r+ + r-.

g+ 1 g-representen les carregues del catid i I’ani6 respectivament.

Na = numero d’ Avogadro.

d* = constant = 34,5 pm, correspon a les repulsions entre els ions a curta distancia.
1/ 4me, correspon a 1’atraccio en el buit entre dues carregues.

Per tant, podem dir que I’energia potencial depén de les carregues dels ions i dels seus radis. E;, < — m%:_l

El valor és sempre negatiu, s’apropen els ions a la distancia en la que I’energia del conjunt és minima.

Per tant, la forca de I’enllag ionic esta relacionada amb aquesta atraccid electrostatica. Generalment en parlar
de la forga de I’enllag ionic es parla d’entalpia de xarxa, AH qxa.

L’entalpia de xarxa €s I’energia necessaria per trencar 1’enllag ionic per passar del solid ionic als ions en fase
gas: NaCl(s) > Na'(g) + Cl (g).
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Per tant, per un compost essencialment ionic 1’entalpia de xarxa i I’energia potencial son similars, pero de
diferent signe: AHarxa ~—E).

L’entalpia de xarxa és I’energia necessaria per trencar 1’enllag, mentre que 1’energia potencial és la que té el
sistema quan s han apropat els dos ions, per tant sempre ha de ser negativa. Les dues magnituds representen el
mateix, la forca de la interaccio electrostatica.

Enlla¢ metal-lic

L’enllag metal-lic és el que es forma entre els elements metal-lics. Els elements metal-lics formen solids
metal-lics. Hi ha dos tipus de solids:

- Metall: quan tots els atoms son igual. Per ex. el Na, el Fe o el Pb.

- Aliatge: quan hi ah enllag metal-lic entre els atoms pero no tots els atoms son iguals. Dos dels aliatges
més coneguts son: llautd format per Cu i Zn, o el bronze format per Cu i Sn. També¢ es preparen aliatges
d’or: I’or de baixa qualitat esta format per Au, Agi Cu.

L’enllag en els solids metal-lics s’explica per la teoria de bandes. Hi ha una banda d’energia en la que hi ha els
electrons dels atoms metal-lics.

Enlla¢ covalent

Els elements no metal-lics per arribar a tenir 8 electrons al seu voltant, configuraci6 electronica de gas noble,
comparteixen electrons formant enllagos covalents.

L’enllag covalent entre dos o més atoms pot donar lloc a molécules, o be a xarxes tridimensionals on tots els
enllagos son covalents.

Hi ha diferents models per explicar les propietats de les molécules. Una molécula esta formada per atoms units
per enllag covalent.

No és el mateix molécula que compost. El clorur de sodi, NaCl, és un compost ionic, no forma molécules sind
que forma un solid ionic. El CO; és un compost, un compost molecular, perque esta format per molécules.

Els diferents models que expliquen les propietats de les molecules son:

- Estructures de Lewis: donen la distribucio dels electrons al voltant d’un atom. Quan hi ha diferents
formes de distribuir els electrons, hi ha ressonancia.

- Model de les repulsions entre els parells d’electrons de la capa de valéncia (VSEPR de la descripcio en
angles). Explica la geometria de les molecules.

- Teoria de I’enllag de valéncia (TEV), explica la geometria des del punt de vista d’orbitals, construccié
d’orbitals hibrids. Considera els diferents enllagos de la molécula per separat.

- Teoria d’orbitals moleculars (TOM), explica la molécula a partir dels orbitals de tota la molécula.
Electronegativitat (y)

Quan els dos atoms units per un enllag covalent son iguals, com passa en el F», els dos electrons de I’enllag
estan atrets per igual pels dos atoms. Ara be, quan els dos atoms son diferents, un d’ells té més tendéncia a
atraure els electrons que I’altre. Per exemple en el HF els electrons de I’enllag estan més atrets pel F que pel H,
per tant la densitat electronica en la regi6 de I’enllag esta més desplagada cap al F.

La tendéncia que té un atom a atraure els electrons de 1’enlla¢ covalent s’anomena electronegativitat.

No s’ha de confondpre electronegativitat (tendéncia) amb afinitat electronica (energia).
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Per determinar les electronegativitats dels diferents elements de la taula periodica es va agafar un element com
a referencia: el F i se 1’hi dona un valor y(F) = 4,0.

Analitzant els enllacos covalents entre el F i els altres elements es van determinar les electronegativitats dels
altres elements. Hi ha diferents escales d’electronegativitat, com son la de Pauling (que és la que es troba en les
taules periodiques) o la de Mulliken.

Mulliken va calcular I’electronegativitat a partir del valor numeéric de I’afinitat electronica i I’energia de
ionitzaci6: la mitjana d’aquests dues magnituds. y = (I + AE) /2. Pero les escales d’electronegativitat son valors
numerics, sense unitats.

Per tant, la tendéncia que segueix I’electronegativitat en la taula periodica és la mateixa que segueixen / i AE.
Es a dir que els elements més electronegatius son els que tenen més caracter no metal-lic, amb / més gran i AE
també gran. El valor maxim correspon al F.

Els elements més electropositius son els elements metal-lics, amb valors petits de /1 AE petits.

2.2 Enlla¢ covalent en molécules

Els atoms tendeixen a envoltar-se de 8 electrons (tots els orbitals s i p plens) per aconseguir configuraci6 de gas
noble, que dona estabilitat. Per aix0 han de compartir electrons amb els atoms als que s’enllacen. L’enllag
covalent es forma entre dos no metalls, tot i que com es veura més endavant, hi pot haver compostos formats
per un metall i un no metall, que s’esperaria que fossin ionics i en canvi tenen caracter covalent.

Estructures de Lewis

L’enllag covalent es forma amb els electrons de la capa de valéncia. Aixi doncs el fluor, F, de la seva
configuracio electronica tan sols ens fixem en ’ultima capa: 2s* 2p°. Veiem que I’hi manca un electrd per arribar
a la configuracio de gas noble, la configuracié del ne6. El diagrama d’energia pels orbitals de la capa de valéncia
de I’atom de fluor es mostra en la figura 2.1. Com ja s’ha comentat, els orbitals 2s tenen menor energia que els
2p, i els tres orbitals 2p tenen la mateixa energia, estan degenerats.

TNt

2p X 2p Yy Zp z

N

2s

Figura 2.1 Diagrama d’energia dels orbitals de valencia de [’atom de fluor.

Aquest atom pot aconseguir la configuracié de gas noble guanyant un electrd, pero llavors passa a ser el F~ i
com que és un i6 formara enllag ionic. L’altra possibilitat €s que comparteixi 1’electroé que esta desaparellat.

En la molécula de fluor, F> o en el fluorur d’hidrogen, HF, el F comparteix I’electré amb un altre atom que
també posa un electré a compartir. Aixi hi ha dos electrons compartits entre els dos atoms. Aquests 2 electrons
compartits es representen amb un gui6 llarg horitzontal que uneix els dos atoms: F—F o be H-F.

Agquest guio entre dos atoms representa un enllag¢ covalent, o sigui comparticio de dos electrons.

No es correcte dibuixar un guio per unir dos ions en un compost ionic. En un compost ionic per indicar la
interacci6 entre els ions es dibuixen punts, -+, per diferenciar-ho de 1’enllag covalent, —.
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Les estructures de Lewis de les molécules de F» i de HF es poden veure en la figura 2.2. A part del parell
d’electrons compartit s’han de col-locar sobre cada atom la resta de parells d’electrons que té.

| F—F | H—F|

Figura 2.2 Estructura de Lewis del F» i del HF.

En el cas de I’atom de F hi ha tres parells d’electrons que no comparteix, i per tant son exclusivament d’aquest
atom; per tant, al voltant del F hi ha 3 parells d’electrons solitaris, sobre seu, i 1 parell d’electrons compartit
amb D’altre F. En total, 4 parells d’electrons. O sigui vuit electrons.

La regla de Poctet: 1’estructura més favorable és aquella en la que els atoms compleixen I’octet. O sigui tenen
la configuracié de gas noble, o la capa plena. Si el F és del nivell n =2 els orbitals d’aquest nivell plens.

Qué passa en la molecula de fluorur d’hidrogen, HF? El F igual que en el F», té 3 parells d’electrons solitaris
i un parell, d’enllag, compartit. Per tant complexi ’octet. El H ha posat ['tinic electré que té per compartir. Per
tant al seu voltant té només els dos electrons de 1’enllag. Com que el seu nivell de valéncia és el n =1, en que
tan sols hi ha I’orbital 1s, el maxim nombre d’electrons al seu voltant és 2.

Perqué la molécula de clor és diatomica i la de neé no? >

En el cas de la molécula d’oxigen també és diatomica, perd 1’atom d’oxigen a la seva capa de valéncia té 6
electrons ( 2s* 2p*). Per tant n’hi falten dos per arribar a complir I’octet. Per aix0 ha de compartir 2 electrons.
Com que sabem que forma una molécula diatomica comparteix els dos electrons amb un altre atom d’oxigen.
En la figura 2.3 es presenta el diagrama d’energies per 1’atom d’oxigen i I’estructura de Lewis de la molécula
d’oxigen. En compartir dos electrons amb I’altre atom d’oxigen es forma un doble enllag. I a cada O I’hi queden
dos parells d’electrons solitaris, que no comparteix. Per tant, al voltant de cada atom d’oxigen hi ha 8 electrons
(2 parells d’electrons solitaris i 2 parells d’electrons d’enllag).

E
[T -
pr ZPy 2p, -
A
2s

Figura 2.3 Diagrama d’energia dels orbitals de la capa de valéncia de I’atom d’oxigen i estructura de Lewis
de la molecula diatomica d’oxigen.
Estructures de Lewis en molécules poliatomiques

Per dibuixar I’estructura de Lewis en una molécula poliatdomica el primer que s’ha de fer és recon¢ixer quin
atom ¢és el central.

En la majoria de casos ’atom central és I’element que té 1’estat d’oxidacid positiu, el que té menor
electronegativitat. Es a dir el que té els electrons menys atrets i per tant té més facilitat per compartir-los.

COz: I’atom central és el C. EI C i O estan al mateix periode, pero la Z.(O) > Z.(C), per tant, el C té més facilitat
per compartir els seus electrons. y(O) > #(C).

Configuraci6 electronica de la capa de valéncia. C: 25 2p® (4 electrons de valéncia) i la del O: 2s? 2p* (6
electrons de valéncia). Per tant, al C I’hi falten 4 electrons per arribar a I’octet, aixi que la forma és que
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comparteixi els 4 electrons de valéncia que té. Com que hi h dos oxigens, comparteix dos electrons amb
cadascun, formant dos dobles enllagos (figura 2.4).
0=C=0

Figura 2.4 Estructura de Lewis del CO..

Sobre el C no hi queda cap parell d’electrons solitari ja que ha compartit els 4 electrons.

HO: en aquest cas I’atom central té que ser I’oxigen (Figura 2.5). Perqué el H no pot ser ’atom central? **

H—-O-H
Figura 2.5 Estructura de Lewis de la molécula d’aigua.
L’oxigen és I’atom central i té dos parells d’electrons solitaris a sobre i forma dos enllagos; per tant té 4 parells
d’electrons al seu voltant, complint aixi I’octet. EI H té dos electrons que és el maxim que pot tenir al seu voltant.

Els elements del 3 periode i superiors poden sobrepassar I’octet. En el tercer periode n = 3, per tant hi ha
disponibles els orbitals 3s, 3p i 3d. Per tant, els elements del bloc p, no metal3lics, que son els que formen
enllagos covalents, a més de fer servir els orbitals s i p, poden ocupar els d sobrepassant 1’octet.

Existeixen dos molécules diferents formades per clor i fosfor: la molécula PCls i la molécula PCls. Quina
diferencia presenten?

El P té cinc electrons de valéncia, per tant n’hi falten tres per arribar a 8. O sigui que pot compartir 3 electrons
dels 5 que té, per formar el triclorur de fosfor, PCl; i al P I’hi quedara un parell d’electrons solitari, sense
compartir. En canvi en el pentaclorur de fosfor, PCls, com que s’enllaga a 5 atoms de clor, vol dir que esta
compartint els 5 electrons que té.

Aixi doncs en el PCl; el P té al seu voltant tres parells d’electrons d’enllag + 1 parell solitari = 4 parells
d’electrons. Complexi I’octet. En canvi el PCls té 5 parells d’electrons d’enllag, per tant 10 electrons al voltant.
Sobrepassa 1’octet. Aixo pot passar perque el P té orbitals 3d buits que pot utilitzar.

Un atom que sobrepassa I’octet es diu que és hipervalent.

Per la molécula de SO; indicar: quin és ’atom central, si aquest atom complex octet i si hi ha parells
d’electrons solitaris a sobre seu.

Molécules amb tres tipus d’atoms.

En les molecules poliatomiques en que hi ha més de dos tipus d’atoms no sempre ¢s facil de saber quin és 1I’atom
central. Sovint ajuda conéixer el compost. Per exemple analitzem la molécula H,SOs.

- Aquesta férmula correspon a 1’acid sulfuric. Per tant, com el seu nom indica és un acid, o sigui que en
aigua dona protons.

- Aquest tipus d’acids formen part de la familia dels anomenats oxoacids. Aixo vol dir que el H esta unit
a un oxigen.

Per tant, amb aquestes dues pistes es pot deduir que 1’atom central és el S, que esta unit a O i que els dos H estan
units a dos O. Per tant podem escriure la formula com S(O).(OH)..

Els O que tan sols estan units al S: els hi falten dos electrons per arribar a 1’octet, per tant han de compartir dos
electrons amb el S. O sigui que formen un doble enllag S=0.
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Els O que estan units a S i a H: en aquest cas comparteixen un electré amb cada atom. Aixi que formen enllagos
senzills.

El H: com que tan sols t€ un electr6 i només pot tenir dos electrons al voltant, forma tinicament un enllag amb
el O, comparteixen dos electrons, un que prové del H i I’altre del O.

EL S: té 6 electrons de valéncia, i com s’ha indicat forma dos dobles enllagos amb dos O, per tant esta compartint
dos electrons amb cadascun d’aquests O, o sigui utilitza 4 electrons. Per altra banda, forma enllagos senzills
amb els dos OH, per tant comparteix un electr6 amb cadascun, aixi que en total ha compartit els sis electrons
que té. I per acabar, com que ha compartit tots els seus electrons, no I’hi queden electrons solitaris (Figura 2.6).
Al seu voltant té un total de 6 parells d’electrons, o sigui que sobrepassa 1’octet, perd com que €s un element
del tercer periode disposa d’orbitals 3d buits que pot utilitzar, aixi que pot sobrepassar 1’octet.

101
|

Figura 2.6 Estructura de Lewis de [’acid sulfuric.

Un cop dibuixada una estructura de Lewis €s convenient comprovar que no s’hagin posat més (o menys)
electrons del compte. S’han de comptar els electrons de valéncia totals de la molécula i comprovar que es
correspon amb els parells que hi ha dibuixats.

Electrons de valéncia dels diferents atoms: 6 (S) + 6 (O) x4 + 1 (H) x 2 = 32 electrons = 16 parells d’electrons.

En el dibuix: 4 enllagos senzills + 2 enllagos dobles (4 enllagos) + 8 parells d’electrons solitaris = 16 parells
d’electrons.

Ressonancia

Per algunes molécules pot haver-hi diferents formes de distribuir els electrons al voltant de 1’atom central. Les
diferents estructures de Lewis que es poden dibuixar s’anomenen formes ressonants.

Cal recordar que els models i teories serveixen per explicar fets experimentals. Per tant, quan tenim diferents
formes ressonants no vol dir que existeixi la molécula en diferents formes sind que la molécula real és una
“mitjana” de les diferents formes ressonants.

N,O: En primer cal saber quin és I’atom central. Com que el N té una / menor i una AE menor, vol dir que la
2(N)< 7(O) i per tant el N és el que tindra I’estat d’oxidacio positiu, Per tant és 1’atom central. Hi ha un N
central unit per un canto6 al O i per Ialtre a I’altre N.

Nombre total d’electrons de valéncia: 5 (N) x 2 + 6 (O) = 16 electrons = 8 parells d’electrons.
Opcid 1:

O: com ja s’ha comentat en altres casos, ha de compartir dos electrons, per tant com que esta unit tan sols al N
central, ha de formar un doble enllag. I a més, I’hi queden dos parells d’electrons solitaris.

N terminal: té 5 electrons, per tant, I’hi falten 3 electrons per arribar a 8. Una possibilitat seria que en compartis
3 amb el N central formant un triple enllag. Ara be aixo ens donaria que el N central formaria un triple enllag
amb el N i un doble amb el O. Per tant tindria 5 enllagos i sobrepassaria 1’octet. Aixo no és possible ja que és
un element del segon periode i no té orbitals d. Per tant la solucid és que tan sols comparteixi dos electrons
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(figura 2.7). Dibuixem els dos dobles enllagos i repartim la resta d’electrons, tenint present que 1’oxigen té dos
parells a sobre seu.

Ox=%=0

Figura 2.7 Una de les formes de ressonancia de la molecula N>O.
Amb els dos dobles enllagos i els dos parells d’electrons solitaris sobre 1’oxigen ja s’han dibuixat 6 parells
d’electrons, per tant en queden dos per situar.

- No se’n pot col-locar cap sobre el N central ja que sobrepassaria I’octet. Tindria més de 4 enllagos i
aixd no és possible, ja que no té& més orbitals on col-locar-los.

- Els dos parells que ens queden s’han de posar sobre el N terminal, aixi té 4 parells d’electrons i per tant
compleix I’octet.

Amb aquesta distribucio d’electrons hi ha els parells d’electrons totals (8) i tots els atoms compleixen I’octet.
Ara be, tal i com es pot veure en la figura cal posar carregues formals.

El N central: com a atom de N que ¢€s té 5 electrons de valéncia, perd en aquesta estructura esta compartint 4
electrons, per tant, respecte als que ell aporta a la molécula té un electré menys, per aixo té carrega formal
positiva.

El N terminal: a I’igual que el N central aporta 5 electrons a la molécula pero en aquesta estructura té: 2 parells
solitaris (4 electrons) + 2 electrons compartits fer formar el doble enllag = 6 electrons. T¢é un electré més dels
que ha aportat. Per aixo té carrega formal negativa.

Per tant, la carrega formal ens indica 1’excés o déficit d’electrons en la molécula respecte els que aporta, els de
la seva capa de valéncia.

Com es compten els electrons que aporta a la molécula:
- Els parells solitaris son exclusius de 1’atom, no estan compartits.
- Els enllagos son parells compartis entre dos atoms per tant compten la meitat.
Carrega formal = electrons de valéncia — electrons en la molécula
Electrons en la molécula = 2 x (parells solitaris+ parells compartits/2)
Aixi doncs pel N terminal: 2 parells solitaris + 2 parells compartits /2 = 3 parells = 6 electrons.
5 electrons de valéncia — 6 electrons en la molécula = —1 carrega formal.
Pel N central: en la molécula 4 parells compartits/2 = 2 parells = 4 electrons
5 electrons de valéncia — 4 electrons en la molécula = + 1 carrega formal.
Opcid 2:
En la molécula de N>O hi ha una altra forma de col-locar els electrons.

- Potser que el N terminal i el N central comparteixin 3 electrons, formin un triple enllag. Si és aixi el N
terminal que té 5 electrons de valéncia, si en comparteix 3 I’hi queda un parell solitari a sobre.

- Com ja s’ha comentat en el cas de I’opcid 1, si el N central per un costat forma triple enllag no pot
formar un doble enllag per I’altre. Per tant I’enllag amb el O ha de ser senzill.

En la figura 2.8 es veu aquesta segona forma ressonant del N>O. L’atom d’oxigen si tan sols forma un enllag
senzill vol dir que tan sols comparteix un electro, és a dir que per complir I’octet ha de tenir 3 parells d’electrons

40



solitaris, sense compartir. Pero per tant, en la molécula t€¢ aquests 6 electrons a sobre més un que posa a
compartir, per tant té 7 electrons en la molécula i aquest atom n’aporta 6, aixi que té un excedent de 1 electro,

i per tant una carrega formal negativa de —1.
_®
IN=N—0

Figura 2.8 Una segona forma de ressonancia del N,O.

El N central aporta 5 electrons i en comparteix 4 electrons per tant, 1’hi queda carrega formal positiva, +1.

Quina és la opcio correcta? El conjunt de les dues. En la figura 2.9 es poden veure les dues formes ressonants;
la ressonancia s’indica amb una fletxa de dues puntes (no és la doble fletxa que correspon a un equilibri), i la
molécula “mitjana” o molécula “resum” del conjunt de formes ressonants.

A2 = = -12
ON=F—5 <> N=N—0F N=N=0

Figura 2.9 Formes ressonants per la molécula N>O i en negreta [’estructura resum o mitjana.
L’ordre d’enllag entre els dos N no €s ni 2 ni 3, sind que és aproximadament 2,5, i ’ordre d’enllag entre N i O

no és ni 2 ni 1, sin6 aproximadament 1,5.

El mateix passa amb les carregues formals. La del N central és +1, pero les carregues formals dels atoms
terminals son aproximadament la mitjana entre la que té I’atom en les dues formes. O sigui el N terminal té
carrega —1 o no en té€? La seva carrega formal és aproximadament —0,5. El mateix passa amb 1’atom d’oxigen.

Es la mitjana o aproximadament la mitjana entre les diferents formes ressonants? Depén de cada cas. En
alguns casos totes les formes ressonants contribueixen per igual i en altres no.

De les dues formes ressonants del N>O n’hi ha alguna que sigui més favorable que 1’altra?
- La carrega formal negativa preferentment ha d’estar en 1’atom més electronegatiu.
- La carrega formal positiva ha d’estar preferentment en I’atom menys electronegatiu.

Per tant, la opcio 2 dona una forma ressonant una mica més favorable que ’opcio 1, per tant contribuira
més a I’hibrid de ressonancia o a la forma real de la molécula.

Una molécula és neutre, per tant, encara que hi hagi carregues formals, entre elles s’han de compensar. En el
N:O, hi ha una positiva i una negativa, per tant es compensen.

SO4>": és un anid que té dues carregues negatives, per tant en la seva estructura de Lewis en total han de quedar
dues carregues negatives.

Aquest anio, I’anio sulfat, deriva de 1’acid sulftric que ha perdut els dos H, pero com que queden dues carregues
negatives vol dir que els ha perdut en forma de H; és a dir que han deixat el seu electr6 a la molécula.

Nombre total d’electrons d’aquest ani6: 6 (S) + 6 (O) x 4 + 2 carregues negatives = 32 electrons = 16 parells.

Quan ¢és un anid cal sumar tants electrons com carregues negatives té. Quan ¢€s un catid s’han de restar tants
electrons com carregues positives té.

Per dibuixar I’estructura de Lewis de 1’ani6 sulfat el més facil és partir de la de I’acid sulftric i extreure els 2
H+, amb el que el parell d’electrons de 1’enllag queda sobre 1’atom d’oxigen. En aquest enllag el O aportava 1
sol electrd, en quedar-se els 2 electrons de I’enllag I’hi queda una carrega formal negativa (Figura 2.10).
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Figura 2.10 Estructura de Lewis de [’acid sulfuric i una de les formes ressonants de [’anio sulfat.

La distribuci6 d’electrons de 1’estructura de Lewis de ’ani6 sulfat de la figura 2.10, és 1’tinica possible? La
carrega negativa estara sobre aquests dos oxigens o pot estar sobre els altres? La resposta és que hi ha 4 formes
de ressonancia (figura 2.11).

— OiAl

0 eI(IJI 0 ol
9§—8=§ -« 0=S=0 —=-—> §—8—§p<—>§=ﬁ—_2|e

=S S[¢ Ol o

Figura 2.11 Formes ressonants de I’anio sulfat.

Les carregues negatives poden estar en tots els atoms d’oxigen i els dobles enllagos també poden estar en totes
les posicions. Per tant, ’estructura de Lewis resum, que representa les quatre formes ressonants és la que es
mostra en la figura 2.12.

Carrega negativa sobre cada oxigen: hi ha dues carregues negatives repartides entre 4 oxigens, per tant la carrega
és —2/4=-1/2.

Ordre d’enlla¢ S-O: Hi ha dos enllagos dobles repartits entre 4 posicions, per tant en cada posicid contribueix

en 2/4. A més hi ha I’enlla¢ senzill. Per tant I’ordre d’enllag = 1 + 2/4 = 1,5.

-1/2 73
0]

Figura 2.12 Estructura de Lewis resum de les diferents formes ressonats de [’anio sulfat.
En aquest cas, les quatre formes ressonants contribueixen per igual en la descripcié de 1’anid, ja que la carrega
negativa sempre esta en atoms d’oxigen.
Els dos dobles enllacos estan deslocalitzats entre les quatre posicions.

HSO4: si1’acid sulfuric només perd un proto es fa de forma similar a I’ani6 sulfat, es parteix del H>SOq, s’ extreu
un H* d’un dels oxigens, i a partir de 1’estructura que s’obté es dibuixen les possibles formes ressonants (Figura
2.13). A I’igual que en la molécula H>SO4, el O unit al H no pot formar doble enllag amb el S ja que sobrepassaria
’octet, per tant no intervé en la distribucié d’electrons que dona les diferents formes de ressonancia.

En les formes de ressonancia I’unic que canvia és la posicio dels electrons; els atoms no s’han de moure.
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Figura 2.13 Formes de ressonancia per [’anio hidrogensulfat. En blau la forma resum de les diferents
estructures de Lewis.

Per tant hi ha tres formes de ressonancia: la carrega negativa pot estar en un dels tres O terminals (els que no
estan units a H). I I’enllag senzill S-O es pot dibuixar en qualsevol de les tres posicions, que és el mateix que
dir que els dobles enllagos poden estar en qualsevol de les tres posicions, per tant estan deslocalitzats. Aixi
I’ordre d’enllag S-O terminal és diferent que el del S-OH, que t¢ ordre d’enllag 1. L’ordre d’enllag S-O terminal
¢s 1+2/3, ja que hi ha dos dobles enllagos repartis en tres posicions.

En quant a la carrega negativa sobre els O terminal: hi ha una carrega negativa repartida en 3 posicions, per tant
sobre cada O hi ha una carrega de —1/3.

Dificultats per complir la regla de ’octet

Hi ha elements que tenen tant pocs electrons de valéncia que els hi és dificil arribar a complir la regla de I’ octet.
Aix0 passa amb el B, que té tan sols tres electrons de valéncia. Encara que els comparteixi els tres no arriba a
tenir-ne 8§ al voltant.

BF3: E1 F t¢é 7 electrons de valéncia, per tant necessita compartir un electrd, i el B en té tres, els pot compartir
un amb cada F. Aixo és la forma més senzilla pero el B no complexi I’octet. Necessita formar algun altre enllag
o sigui que el F posi més electrons a compartir. En la figura 2.14 es mostra I’estructura de Lewis que no compleix
I’octet i que per tant tindra una contribucié molt petita en la molécula real, i les tres formes de ressonancia que
expliquen la molécula real.

F - @ F| o 173
|1|: | | 1|3| |1I:I| |1|:| | }i|
B OB -—> B - - _B__ OB
7\ 2 F°ONF FZ O F VNN
4:/ \F\/ é:// \\F\@ \E. © F| ®/ £l +1/3 \{F/ R

Figura 2.14 Estructures de de Lewis i formes ressonants pel trifluorur de bor. En blau [’estructura que
resumeix les diferents formes ressonants.

La formaci6 del doble enllag B-F comporta que sobre el F que és I’atom més electronegatiu hi hagi carrega
positiva. Aixo és poc favorable, ara be, com que hi ha ressonancia, en realitat nomes hi ha 1/3 de carrega positiva
sobre cada atom de F. Per tant, el que descriu millor aquesta molécula és la forma en la que hi ha un ordre
d’enlla¢ B-F = 1+ 1/3, que correspon a un doble enllag repartit entre tres posicions, deslocalitzat en tres
posicions.

Un compost amb un nombre senar d’electrons és un radical. Sobre un dels atoms hi ha un electré solitari
desaparellat.

NOz: el nombre total d’electrons és 17, per tant hi ha un electr6 solitari, no aparellat. EI N pot formar dos dobles
enllacos, un amb cada O? Quin és lordre d’enlla¢ N-O? Tots els atoms compleixen ’octet? *°

43



Consideracions importants a tenir en compte en dibuixar les estructures de Lewis:
- Seleccid de I’atom central: en general el menys electronegatiu.
- Nombre total d’electrons: els electrons de valéncia de tots els atoms i sumant o restant electrons si €s un i0.

- Distribuir els electrons de forma que compleixin ’octet, sempre que sigui possible. Només el poden
sobrepassar si la capa de valéncia és n > 3.

- Carregues formals: preferentment que hi hagi les minimes possibles, i si és possible les negatives sobre
I’element més electronegatiu i les positives en els més electropositius.

- Si és una molécula, la suma de totes les carregues formals ha de ser zero. Si és un 16 la suma ha de coincidir
amb la carrega de 1’i6.

- Si el nombre total d’electrons és senar queda un electro solitari i la molécula és un radical.

Una molécula que té un electro desaparellat és generalment molt reactiva ja que tendeix a aparellar aquest
electro.

Polaritat d’un enllag

Ja s’ha comentat que quan els dos atoms units covalentment no son iguals, els electrons de I’enllag estan més
atrets pel nucli d’un atom que de I’altre. En el cas del fluorur d’hidrogen: H-F, el F és més electronegatiu, per
tant hi haura més densitat electronica prop del F. Els dos electrons de I’enlla¢ no es reparteixen per igual entre
els dos atoms, aixo fa que hi hagi una certa separacio de carregues: el F tindra una certa carrega negativa (o-) i
el H tindra una certa carrega positiva (o+). El simbol ¢ indica que no és una carrega sencera, és una certa
quantitat, que no es precisa.

El fet que hi hagi aquestes carregues fa que I’enllag, i en aquest cas la molécula sigui polar: **"H-F®". Aquesta
molécula té un moment dipolar # 0.

Correccio al model ionic: polaritzabilitat.

L’enllag ionic es forma entre un catid, que en molts casos és d’un element metal-lic i un ani6 d’un element no
metal-lic. Hi ha una clara separacio de carregues entre els dos ions.

L’enllag covalent es forma entre dos elements no metal-lics que comparteixen electrons. Si sén elements
diferents tenim un enllag¢ polar: hi ha una certa separacio de carregues.

Per tant en un extrem tenim I’enllag ionic i en ’altra I’enllag covalent. Ara be, hi ha una gama entre un i ’altre:
Enllacg ionic  enllag ionic-covalent enllac¢ covalent polar enlla¢ covalent no polar
Na*---ClI” Be*--Cl” // Ag*--CI” H—CI F-F
Un enllag ionic pot tenir una certa contribucié covalent per dos motius:

- La diferencia d’electronegativitat entre els dos elements no sigui molt gran: és a dir que estiguin
relativament propers a la taula periodica, com passa en el AgCl. Ay (AgCl)=1,11 Ay (NaCl) =2,1.

- Que hi hagi un cert solapament dels orbitals dels dos ions, que afavoreix que puguin compartir una mica
els seus electrons. En el cas del BeCl, influeixen els dos factors: els dos ions estan molt separats en la
taula periodica 8bloc s i bloc p) pero aixi i tot la diferencia d’electronegativitat no és tant gran com pel
NaCl: Ay (BeCly) = 1,5.

De qué depén que hi hagi un cert solapament entre els orbitals dels dos ions? De dos factors:

- Poder polaritzant del catio.
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- Polaritzabilitat de I’anio.

El poder polaritzant del catié ve determinat per la relacié Z.s/radi, que de forma aproximada podem dir que
depén de la relacid ¢/r, sent ¢ la carrega positiva del catid. Com més gran és la Z.r del catid, i si el radi és petit,
pot atraure una mica el navol electronic del 16 que estigui a la vora, que ha de ser 1’ani6.

Si es compara el poder polaritzant del Be?" i el Na*: el Be*" té una carrega més gran i un radi més petit, per tant
¢és més polaritzant que el Na*. En el cas del BeCl, pot haver-hi una mica de solapament entre els orbitals del
Be?"i del CI, el que indica una certa contribucié covalent a ’enllag.

La polaritzabilitat de ’anio esta relacionada amb el volum de I’anid. Si és voluminds, vol dir que la Zcr és
relativament feble, per tant els electrons en els orbitals més extern estan menys atrets, i per tant poden patir la
influéncia del nucli del 16 vei, que és el catio.

La polaritzabilitat dels halurs (nom que reben els anions del grup 17 o grup dels halogens) F~, CI"i Br seguira
la gradaci6 F < CI” < Br. Amb el mateix catio, per exemple amb el Be**, els compostos amb F tindran més
caracter i0nic que els compostos amb Br .

Parametres d’enllag

Ja s’ha vist que entre dos atoms els elements poden compartir diferent nombre d’electrons que donen lloc a
diferent ordre d’enllag:

Ordre d’enllag = 1, és el que s’anomena enllag senzill, com en el cas de Fo.
Ordre d’enllag = 2, s’anomena doble enllag. Per exemple en la molécula de O,.
Ordre d’enllag = 3, anomenat triple enllag, com en el N».

Com més gran és 1’ordre d’enllag més fort és 1’enllag i més propers estan els atoms, €s a dir la distancia d’enllag
€s menor.

Distancia d’enllag és la distancia entre els nuclis dels dos atoms enllagats. Com més voluminoés €s I’atom, major
¢s la distancia d’enllag. Ara be, també depen de I’ordre d’enllag. Per tant el radi covalent d’un atom dependra
de quin tipus d’enllag estigui formant (senzill, doble o triple).

Energia de dissociacio és I’energia necessaria per trencar 1’enllag covalent. Per tant depén de la forga de I’enllag.
Si és més fort, o sigui t&€ un major ordre d’enllag, o els atoms son més petits, cal més energia per trencar-lo. A
la taula 2.1 es recullen alguns parametres d’enllag per molécules diatomiques.

Taula 2.1 Parametres d’enlla¢ per diferents molecules.

d(4-B) (A) | Eas (kI mol™)
F 1,44 158,2
HF 0,92 543
CL 1,98 243,5
0> 1,21 496,0
N 1,09 944,7
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Les molécules F» i Cl» presenten el mateix ordre d’enllag, per tant seria d’esperar que la Eqis(Cl2) < Egis(F2) ja
que el radi del clor és més gran. Experimentalment s’ha trobat que Eais(Clz) > Eqis(F2), aixo pot explicar-se pel
fet que en ser la d(F-F) < d(CI-Cl) els parells d’electrons solitaris sobre els dos atoms de F presenten major
repulsié que entre els que estan sobre els atoms de clor.

L’efecte del radi dels atoms enllagats es posa de manifest en la molécula de HF que té una energia de dissociaciod
gran, degut a que el H és petit i per tant, la distancia d’enllag és de les més curtes.

Quan s’avanca cap a la dreta en un periode (N, O, F) la Z.r augmenta i per tant el radi atomic disminueix. En
canvi en el seu estat elemental (A;) la distancia d’enlla¢ varia en sentit contrari. E1 N, té la distancia d’enllag
més curta i conseqlientment 1’energia de dissociacio és més gran. Per tant, en aquestes tres especies la variacio
dels parametres d’enllac no esta governada pel radi atomic sind per I’ordre d’enlla¢. Quan es dibuixa I’estructura
de Lewis d’aquestes molécules es veu que tenen ordre d’enllag diferent, N, (3), O (2) i F2 (1).

Comparar les estructures de Lewis del NO i el CO. Quin d’aquests compostos es pot esperar que tingui una

distancia d’enlla¢ més curta? I quin es pot esperar que tingui una energia de dissociacié major? >’

2.3 Geometria molecular

El model de Lewis dona informacio sobre com estan distribuits els electrons en la molécula perd no aporta
informacié sobre la geometria que hi ha al voltant de cada atom. Es a dir, no aporta informaci6 sobre els valors
esperats o aproximats dels angles d’enllag.

Hi ha dos models o teories que permeten explicar la geometria i els angles d’enllag d’una molécula:

- Elmodel de les repulsions de parells d’electrons de la capa de valéncia (VSEPR les sigles de 1I’expressio
en angles).

- Lateoria de I’enllag de valéncia: construccié d’orbitals hibrids.
Teoria de les repulsions entre parells d’electrons de la capa de valéncia (VSEPR)

Els parells d’electrons que hi ha al voltant d’un atom s’han de disposar el més allunyats possible per tal de
minimitzar les repulsions entre ells.

Els electrons o parells d’electrons que hi ha al voltant d’un atom poden ser:
- Electrons que formen part d’un enllag.
- Electrons solitaris, que estan sobre I’atom en qiiestio.

Els passos a seguir per determinar quina sera la geometria d’'una molécula que t€¢ un atom central i tots els
enllagos son senzills:

- Dibuixar I’estructura de Lewis.

- Comptar quants parells d’electrons hi ha en total al voltant de I’atom central. S’han de tenir en compte
els parells d’enllag i els parells solitaris.

- Segons el nombre total de parell d’electrons sabrem quina geometria és la més favorable. La geometria
més favorable és la que els parells d’electrons estan el més separats possible.

Hi ha alguns casos que €s molt evident. Per exemple, una molécula AX,, com pot ser el clorur de beril-li, BeCl,
es formen dos enllagos senzills, que han d’estar el maxim d’allunyats. Per tant es col-loquen a 180° i els tres
atoms queden alineats, per aixo es diu que la geometria de la molécula és lineal.
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En el cas de les molécules AX3 com pot ser el clorur de bor, BCls, hi ha tres enllagos i la major separacio entre
ells és quan es col-loquen en un pla formant un triangle al voltant de I’atom central. Es a dir que els angles
d’enllag X-A-X son de 120°. La suma dels tres angles que hi ha en el pla és 360°.

En les molécules AX4 és quan es pot plantejar el dubte de com es col-loquen els 4 atoms al voltant de X. En un
pla o formant un poliedre? Es a dir, la molécula tindra geometria plana quadrada o be tetraédrica? Per decidir
quina de les dues formes és la correcta, cal mirar en quina d’elles els enllagos queden més separats, formant
angles més grans.

Com es dibuixa un tetraedre? és un poliedre, per tant no estan tots els atoms en el mateix pla. En el tetraedre
hi ha dos vértex en un pla i els altres dos en un altre. Per indicar els atoms estan fora del pla, els enllagos es
dibuixen mostrant la perspectiva: en ratlla discontinua els que van cap a darrera i plens els que van cap enfora
(figura 2.15). En un tetraedre els angles son de 109,5°, per tant s’ha de tenir cura en dibuixar-ho que es vegi be
que no s6n 90°. Comparant els dos dibuixos es veu facilment que en la geometria tetraédrica, que té uns angles
d’enllag X-A-X majors, les repulsions son menors, i per tant és aquesta la geometria que adopten aquestes
molécules. Un exemple de molécula AX4 és el meta, CHa.

1 X
X—A—X X n,
“A
‘ N
X
X X/
plana quadrada tetraédrica

Figura 2.15 Possibles geometries al voltant de [’atom A per molécules AXy. En la forma tetraédrica els
parells d’electrons presenten menys repulsions.

Per les molécules AXs, com pot ser el pentafluorur de fosfor, PFs, s’han de col-locar el més separats possibles
5 enllagos. En aquest cas també hi hauria dos possibles geometries: la piramide de base quadrada i la bipiramide
trigonal. A 1’igual que en el cas anterior, cal veure en quina d’elles hi ha menys repulsions. Per aixo cal dibuixar
de forma correcte les dues geometries (figura 2.16).

Per dibuixar la piramide de base quadrada hi ha 4 atoms (4 enllagos) en un pla perpendicular al paper, per tant
s’han de dibuixar dos enllacos dirigits cap a fora (en gruixut) i dos dirigits cap a darrera (a ratlletes). El cinqué
enllag esta en el pla del paper. Per tant tots els angles d’enllag entre atoms veins son de 90°. En un pla quadrat
els angles X-A-X valen 90°; hi ha 4 angles de 90° que en total sumen 360°. Entre els enllagos que estan al pla i
el que esta en vertical, I’angle també és de 90°.

Com es dibuixa una bipiramide trigonal?

La bipiramide trigonal, com el seu nom indica son dos piramides que comparteixen la base que és triangular.
Per tant, es dibuixa en I’eix vertical dos enllagos a 180° un de I’altre. I el pla trigonal esta perpendicular al paper,
per tant cal dibuixar un dels enllagos en el pla del paper i els altres dos un dirigit cap a fora i I’altre cap a dins.
En el pla trigonal, els angles, a 1’igual que en les molécules AX3 son de 120°. Els angles entre els enllagos del
plaiels que estan en I’eix vertical son de 90°. Per tant, en aquesta geometria, en conjunt hi ha menys repulsions
1 per tant és la geometria que adopten aquestes molécules.

47



X X

X/////l“'A,'““\\\\X X/////III:,J&_X

ey |
X

piramide de base quadrada bipiramide trigonal

Figura 2.16 Possibles geometries per una molecula AXs. La geometria que presenta menors repulsions és la
bipiramide trigonal.

En la bipiramide trigonal al pla trigonal se’l pot anomenar pla equatorial, de forma que a vegades es parla dels
grups X que estan en el pla equatorial, i els que estan en les posicions axials, que son els que estan en 1’eix
vertical. Per aquesta geometria els angles d’enllag no son tots igual: a(Xeq-A-Xax) = 90° 1 A(Xeq-A-Xeq) = 120°.

En general I’angle d’enllag s’indica amb lletres gregues.

Per les molécules AXg, com pot ser I’hexafluorur de sofre, SFs, els sis parells d’electrons es col-loquen formant
un octaedre al voltant de I’atom central. Un octaedre es pot visualitzar com un pla quadrat en el que en el centre
hi ha I’atom central A, i en els 4 vértex d’aquest quadrat hi ha 4 dels grups X; per sobre i per sota, en 1’eix
vertical hi ha els altres dos grups X (figura 2.17). Per tant per les molécules amb aquesta geometria tots els
angles X-A-X son iguals. a(Xeq-A-Xax) = 90° = Xeg-A-Xeq)-

Per dibuixar un octaedre es dibuixa un eix, vertical, i el pla quadrat s’ha de representar perpendicular al paper,
per tant, hi ha dos enllagos que surten cap a I’exterior del paper, pintats gruixuts, i dos que van cap a darrera del
paper, pintats en tra¢ discontinu.

X

X ////""'yi"“‘““ X

x| x
X

octaédrica

Figura 2.17 Geometria octaédrica al voltant d’un atom central.
En la taula 2.2 es resumeix la geometria de cadascuna d’aquestes molécules aixi com els angles d’enllag.

Taula 2.2 Geometria esperada segons el nombre de parells d’electrons d’enllag al voltant d’un atom central
A i angle d’enlla¢ a(X-A-X) entre atoms veins.

molécula enllagos geometria A X-A-X)
AX, 2 lineal 180°
AX; 3 plana trigonal 120°
AXy 4 tetraédrica 109,5°
AXs 5 bipiramide trigonal 120° /7 90°
AXs 6 octaedrica 90°
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Molécules amb parells d’electrons sobre I’atom central

Com ja s’ha comentat tots els parells d’electrons que hi ha al voltant de 1’atom central que s’han de col-locar el
més allunyats possible. Per tant els parells d’electrons que no formen part de cap enllag, i que es troben situats
sobre I’atom central també s han de tenir en compte.

El parell d’electrons que no forma part de I’enllag es pot representar per E. Per exemple, la molécula d’amoniac,
NHs, quan es dibuixa I’estructura de Lewis es veu que el N que té 5 electrons de valéncia, com que forma 3
enllacos, comparteix tres electrons, un amb cada H: per tant n’hi sobren dos, que queden sobre seu. Per tant per
poder deduir la seva geometria molecular hem de tenir en compte aquest parell d’electrons extra. Per tant aquesta
molécula és del tipus AXGE, és a dir forma 3 enllagos i té un parell E sobre I’atom A. Per tant en total presenta
4 parells d’electrons, que s’han de disposar el més separats possible, o sigui en una geometria tetraédrica. Ara
be la geometria de la molécula, és a dir la disposicid dels atoms en aquesta molécula té una altra geometria.
S’anomena piramidal (figura 2.18).

Xl A
Xl A
N AN
AR X/ X

tetraédrica piramidal

Figura 2.18 Molecula AXE. Disposicio de tots els parells d’electrons al voltant de [’atom central (esquerra) i
geometria molecular (dreta).

Quan hi ha parells d’electrons solitaris sobre 1‘atom central, és a dir parells d’electrons que no estan formant
cap enllag, la geometria amb la que es col-loquen els parells d’electrons i la geometria de la molécula no son
iguals.

Per la molécula d’aigua, H»O, hi ha dos parells d’electrons sobre 1’atom d’oxigen, per tant podem dir que és una
moleécula del tipus AX;E». A I’igual que en la molécula d’amoniac hi ha 4 parells d’electrons, la seva disposicio
es tetraédrica, pero la geometria de la molécula ara és angular (figura 2.19).

X
o | X
o Il A\ |
. X BN
* X
tetraédrica angular

Figura 2.19 Molécula AX:E,. Disposicio de tots els parells d’electrons al voltant de I’atom central (esquerra)
i geometria de la molecula (dreta).

La repulsio que fa un parell d’electrons localitzat sobre ’atom central i les dels parells d’electrons que
formen part d’un enllag son iguals?

La resposta és No. El que es mira és la repulsio que hi ha entre aquests parells d’electrons al voltant de 1’atom
A. Els 2 electrons que formen part d’un enllag estan distribuits en tota la llargada de I’enllag, per tant prop de
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I’atom central hi ha menor densitat electronica que si els 2 electrons estan sobre [’atom, no compartits amb cap
altre atom. Per tant la repulsio entre parells d’electrons segueix la tendeéncia:

En que ‘- indica la repulsio entre parells d’electrons i els tipus de parells d’electrons s’indiquen E no enllag,
— enllag senzill.

En un tetraedre totes les posicions son equivalents, ara be, aixo no és aixi quan tenim cinc parells d’electrons
perd un d’ells és un parell solitari, AX4E, com és el cas del SF4. La geometria que adopten els cinc parells
d’electrons és la bipiramide trigonal i en aquesta geometria ja s’ha comentat que els angles entre els angles entre
els enllagos no son tots iguals. Els angles en el pla son de 120° mentre que entre el pla i I’eix son de 90°. Aixi
la qiiestio és: el parell solitari E es col-loca en el pla o en 1’eix?

- Siescol-loca en el pla té dos enllagos a 120° (els del pla) i els dos de I’eix que estan a 90°.
- Siescollocaen I’eix té els tres enllagos del pla a 90°.

Les repulsions amb els parells d’electrons que estan a 90° sobn majors que amb els que estan a 120°. Per aixo el
parell d’electrons E es col-loca en el pla trigonal o pla equatorial de la molécula (figura 2.20). La disposicio en
la que queden els atoms recorda els gronxadors de palanca o de balanga, per aixd a aquesta geometria se
I’anomena de balanci o també tipus sella de muntar.

X
X |
/
)( //////““ | . /////lI:,g X _A_ X

_° /
| x|
X

x///////,
o

bipiramide trigonal balanci

Figura 2.20 Molecula AX4E. Disposicio dels parells d’electrons al voltant de [’atom central (esquerra),
geometria de la molecula (centre) i una altra visio de la geometria molecular (dreta).

Quan es té¢ una molécula del tipus AXGE; el nombre total de parells d’electrons segueix sent 5, o sigui una
geometria de bipiramide trigonal. Els dos parells d’electrons E es col-loquen també en el pla equatorial.
D’aquesta forma entre ells estan a 120° (figura 2.21).

X X
o.///////,,,"l _ X ll\—X

; |
bipiramide trigonal forma de T

Figura 2.21 Molecula AX:E,. Disposicio dels parells d’electrons (esquerra) i geometria de la molécula
(dreta).

Posar els dos parells d’electrons en les dues posicions axials NO és correcta. Justifiqueu-ho.*

En canvi per les molécules que deriven d’una geometria octaedrica, AX4E; els dos parells d’electrons es
col-loquen sempre oposats, a 180° i la geometria de la molécula és plana quadrada (figura 2.22).
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octaédrica plana quadrada

Figura 2.22 Molecula AX.E>. Disposicio dels parells d’electrons al voltant de [’atom central (esquerra),
geometria molecular (dreta).

Quan hi ha un sol parell d’electrons AXsE es pot col-locar on es vulgui ja que tots els angles son iguals. El nom
de la geometria molecular és piramide de base quadrada (figura 2.23).

X
X
X/////“,“A,"““\\\X ,
’ | \X X//////,,"A““\\\\X
X
) X/ \X
octaédrica piramide de base quadrada

Figura 2.23 Molecula AXE. Disposicio dels parells d’electrons al voltant de I’atom central (esquerra),
geometria molecular (dreta).

En la taula 2.3 es presenta un recull de la geometria molecular en funcié del nombre de parells d’electrons
solitaris localitzats sobre I’atom central.

Taula 2.3 Geometria esperada segons el nombre de parells d’electrons totals que hi ha al voltant d’'un atom
central A. E representa parells d’electrons localitzats sobre [’atom central.

molecula | geometria | Molecula | Geometria | molécula | geometria | Molécula | geometria

AX, lineal
AXj; Plana AXGE Angular
trigonal

AXy tetra¢drica AXGE Piramidal AXGE, Angular

AXs Bipiramide AX4E Balanci AXGE, Formade T AXGE; lineal
trigonal
AXe octaédrica AXsE piramide AXGE, Plana
de base quadrada
quadrada
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Angle d’enlla¢

En una molécula I’angle d’enlla¢ depén de la seva geometria. Ara be, una cosa és I’angle esperat, ideal i I’altre
I’angle d’enllag real. Cal recordar que 1’angle d’enllag ¢s 1’angle format per tres atoms: X-A-X, és el que es pot
determinar experimentalment.

Fins ara s’ha parlat de 1’angle ideal, en funcié de la geometria, perd cal tenir present que no tots els parells
d’electrons generen la mateixa repulsio. Els parells d’electrons localitzats sobre un atom creen més repulsio
sobre un parell d’electrons d’enllag que un altre parell d’electrons d’enllag. Per tant, I’angle d’enlla¢ sera
diferent a ’esperat.

Per exemple, en el cas de la molécula d’amoniac, NH3, I’angle d’enlla¢g H-N-H esperat seria 109,5° mentre que
I’angle real és de 107,8°. Aquesta diferencia entre I’angle esperat i ’observat és deguda a que la repulsio que
exerceix el parell d’electrons localitzat sobre el N sobre els enllagos és major que la que hi ha entre dos els
electrons dels enllagos: E --- —>—--- —. Per aixo0 els enllagos es poden apropar una mica i I’angle d’enllag és
menor de I’esperat.

Qué es pot esperar per ’angle d’enlla¢ en la molécula d’aigua: sera igual al de ’amoniac? %

Molecules amb enllacos multiples

Un altre qiiesti6 important a considerar és quan en una molécula hi ha dobles o triples enllagos. Afecta a la
geometria molecular? Afecta als angles d’enllag?

Quan es parla de la geometria molecular ens referim a la disposicio dels atoms X al voltant d’un altre atom, que
considerem el central (A). Si entre A i X hi ha un enlla¢ doble o triple, no afecta a la geometria ideal de la
molécula, pero si que provoca distorsions, modificant ’angle.

Per la molécula de dioxid de carboni, CO,, es formen dos dobles enllagos entre el C i cadascun dels oxigens.
Per tant La geometria de la molécula és lineal i I’angle O-C-O sera 1’ideal, 180°.

Ara be, si considerem la molécula de fosge, COCl,, un gas altament toxic (figura 2.24) la distribuci6 dels tres
atoms al voltant del C és plana trigonal. Es a dir tenim en compte els tres “blocs” d’enllagos. L’angle ideal seria
120°, perd en aquest cas no seran tots els angles igual ja que la repulsi¢ = --+ —>— --- — Per tant hi haura dos
angles diferents: c(O-C-Cl) > 120°1 S(CI-C-CI) < 120°.

cl|

0=c{_
arl

Figura 2.24 Estructura de Lewis de la molecula de fosge COCL..

Tenint en compte D’estructura de Lewis del NO; i del Os justifiqueu perqué I’angle d’enlla¢ O-N-O és de
134,3° mentre que el de la molécula d’oz6 és de 116,8. *°

La molécula d’acid carbonic i ’anié carbonat presentaran els mateixos valors d’angle d’enlla¢ O-C-0? %'
Polaritat de les molécules

Ja s’ha comentat que els enllagos covalents poden ser polars, quan els atoms enllacats tenen diferent
electronegativitat. Ara be, que una molécula tingui enllagos polars no indica que obligatoriament la molécula
sigui polar.
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Molecula Apolar: ¢s aquella que no presenta moment dipolar. Pot ser perqué els atoms son iguals, com és el
cas del N, o be perqué els moments dipolars dels diferents enllagos que hi ha en la molécula es compensin.

COz: els enllagos son polars pero els moments dipolars es compensen.

Molécula Polar: els moments dipolars dels diferents enllagos no es compensen. Aixd pot passar quan hi ha
parells d’electrons sobre 1’atom central. per exemple les molécules NH3, H.O son molécules polars.

Justificar perqueé el trifluorur de clor CIF; és polar i en canvi el tetrafluorur de xené XeF, és apolar. **

El 1,2-dicloroete presenta dos isomers, el cis i el trans. Els dos isomers tindran la mateixa polaritat? En la
figura 2.25 es poden veure els dos isomers. Tenint en compte que les electronegativitats varien Cl1 > C > H, es
pot veure en quin sentit van els moments dipolars dels enllagos C-Cl i C-H. El moment dipolar va en el sentit
6~ > 67 . Per tant aniran en sentit contrari, Cl > C i C-> H. En el cas de I’isomer trans els moments dipolars
es compensen i la molécula és apolar, mentre que en ’isomer cis no es compensen els moments dipolars, i per
tant la molécula és polar.

Cl Cl H
\C:C/ AN - /C1
/ N /C—C\
H H Cl H

cis trans
Figura 2.25 Isomers del 1,2-dicloroete.
2.4 Teoria d’enllac de valéncia: orbitals hibrids
En el tema 1 s’ha parlat de que el comportament dels electrons d’un atom ve descrit per una funci6 d’ona, que

anomenem orbital. I que a partir d’ella podem trobar la regi6 de I’espai on es troben els electrons.

Quan es forma un enllag, hi ha dos electrons que estan compartits entre els dos atoms involucrats en 1’enllag.
Per tant, a I’igual que en el cas dels atoms, hi ha una funcié d’ona que descriu el comportament d’aquests
electrons. La funcié d’ona que descriu el comportament dels electrons en un enllag o en una molécula sera
combinaci6 de les funcions d’ona atomiques. O sigui que hi ha una combinacié lineal dels orbitals atomics
involucrats en ’enllag.

La teoria d’enlla¢ de valéncia (TEV) considera 1’enllag localitzat entre dos atoms. En canvi, la teoria d’orbitals
moleculars (TOM) considera la molécula com un tot.

Abans de veure com es combinen els orbitals atomics, cal veure quins orbitals realment es poden combinar. Per
tal de que es puguin combinar cal que hi hagi un solapament eficient.

Hi ha tres tipus de solapament, que donen lloc a tres tipus d’enllag.

- Solapament que dona un enlla¢ sigma (o), que correspon a la formacio d’un enllag senzill. Com es pot veure
en la figura 2.26 és un solapament frontal.

QO QO B

Figura 2.26 Solapaments que propicien la formacio d’enllagos o.

- Solapament que dona un enllag tipus pi () que correspon a la formacié de dobles i triples enllagos. En la
figura 2.27 es pot veure que €s un solapament lateral entre els orbitals.
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Figura 2.27 Solapaments que propicien la formacio d’enllacos 7.

- Solapament que dona lloc a un enllag¢ tipus delta (6 que correspon a la formacié d’un enllag quadruple.
Aquest tipus d’enllag tnicament es pot donar amb elements del bloc d. Es un solapament entre orbitals d en els
que queden encarats els dos orbitals d, com quan es superposen les dues mans.

L’ani6 [Re Cls]* presenta una distancia d’enllag Re-Re molt més curta del que es podria esperar si presentés
un triple enllag (1 tipus o+ 2 tipus 7z) (figura 2.28). Aixo és degut a que hi ha un quart enlla¢ degut al solapament
tipus O entre els orbitals d que estan en el pla ReCla.

Cl//////,,,R ‘.\\\\\Cl

(J

C1™ \\\\ (]
R

Clitgnyy,, J 11 Cl
e

Cl/ \Cl

Figura 2.28 Estructura de [’anié [RexCls]*.
Aquest tipus d’enllag és poc usual. En aquest text unicament es parlara d’especies amb ordres d’enllag entre 1
i 3, o sigui que presentin enllagos o (enllag senzill) o oi 7 (doble o triple enllag).

En el cas de molecules amb dos atoms 1’enllag es pot explicar per combinacié dels orbitals atomics dels dos
atoms. Per exemple, la molécula d’oxigen O;:

- Segons I’estructura de Lewis hi ha un doble enllag entre els dos atoms d’oxigen. Un ha de ser enllag oi I’altre
7. Entre dos atoms no hi pot haver dos enllagos o.

- Cal dibuixar la molécula i assignar els eixos de coordenades. En les molecules lineals 1’eix z és el que esta en
la direccid de I’enllag (figura 2.29), en el mateix pla es posa I’eix x o y, el que es vulgui. En la figura 2.29 s’ha
posat I’eix x en el pla del paper, és a dir que el pla del paper és el pla xz, i I’eix y estara perpendicular al paper.

X
0=0 T—» z
Figura 2.29 Disposicio dels eixos per la molécula O..

Per tant, segons aquesta disposicié podriem pensar que:

- I’enllag senzill es forma per solapament entre els orbitals 2s de cada atom, o be per solapament dels 2p. de
cada atom.

- ’enlla¢ doble de tipus 7 es forma per solapament entre els orbitals 2p, de cada atom o be per solapament dels
orbitals 2p, de cada atom.

Ara be, aix0 no sera correcte, ja que els parells d’electrons solitaris sobre els atoms d’oxigen donen al voltant
de cada atom una distribuci6 dels parells d’electrons plana trigonal.
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Es veu més clar quan es mira la molécula de meta, CHa. El C t¢ 4 orbitals (2s, 2px, 2p, 1 2p:) que en principi
es podrien solapar amb els orbitals 1s dels 4 atoms d’hidrogen.

Segons les repulsions entre parells d’electrons, en formar 4 enllagos aquest parells d’electrons d’enllag han
d’estar el més allunyats possible, o sigui en una geometria tetra¢drica. Els 4 enllagos son iguals.

Si cada orbital del C es solapa amb un orbital 1s els enllacos no serien tots iguals. Com es pot veure en la figura
2.30, en un tetraedre un dels eixos si que pot coincidir amb una direccio d’enllag pero els altres no. Els eixos
cartesians estan a 90° mentre que en un tetraedre els enllagos estan a 109,5°. Per tant, el solapament C(2py)-

H(1s) sera millor que el C(2p.)-H(1s) com es pot veure en la figura. També seria diferent el solapament entre el
C(2s)-H(15s).

H O AY O
L.

z D
N\, o

H//III,,C

Figura 2.30 Geometria tetraédrica de la molécula de meta. Visualitzacio de com seria el solapament entre els
orbitals atomics de I’atom central i els dels atoms d’hidrogen.

Com que el fet experimental €s que tots els enllagos son iguals, s’han de construir 4 orbitals de I’atom central
que siguin iguals i que estiguin orientats en les quatre direccions d’enllag. Per tant, a partir dels 4 orbitals atomics
(OA) del C fem una combinaci¢ lineal i obtenim 4 orbitals hibrids (OH).

La combinaci6 dels 4 OA (2s, 2px, 2py i 2p-) dona lloc a 4 OH que s’anomenen sp’. El nom dels orbitals hibrids
indica de quina combinacié d’OA provenen. En aquest cas prové de combinar un orbital s 1 3 orbitals p. Aquests
4 OH estan dirigits un cap a cada H (figura 2.31).

Figura 2.31 Molécula de meta. Orbitals hibrids sp® al voltant del C central i solapament amb els orbitals 1s
dels H. Per major claredat en el dibuix, els dos enllagos que queden fora del pla del paper estan desplagats.

Els 4 enllagos senzills es poden descriure com el solapament o(sp® (C)-1s (H)). Els 4 OH estan situats sobre el
C. El solapament és igual en les quatre direccions, per tant la for¢a de I’enllag també és igual.

En la figura 2.32 es presenta el diagrama d’energia dels OA de partida de I’atom de C i I’energia dels 4 OH que
s’obtenen a partir d’ells. Com que son 4 orbitals exactament iguals la seva energia és la mateixa, son degenerats.
Un cop s’ha construit el diagrama d’energies es procedeix a col-locar els electrons. En el cas del C té 4 electrons
en la capa de valéncia i forma 4 enllagos, per tant es col-loca un electr6é en cada OH.
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Figura 2.32 Diagrama d’energia per la formacié d’orbitals hibrids sp® per la molécula de meta. Solapament
entre un dels OH de ’atom de C i I’OA d’un atom de H.

Per tant, els 2 electrons de cada enllago estan majoritariament en ’espai entre els dos atoms, en la zona fosca,
pero hi ha una petita probabilitat de trobar 1’electrd en el 1obul blanc petit a 1’altra banda de 1’enllag.

Molécula d’aigua: H,O. Com que hi ha 4 parells d’electrons al voltant de 1’oxigen AX,E,, es requereixen
també 4 OH. Per tant la hibridacié de ’oxigen és la mateixa que en el cas del meta. Es formaran 4 OH sp’, el
que canvia és el nombre d’electrons de 1I’atom central. en aquest cas el O té 6 electrons de valéncia. Com que hi
ha dos parells d’electrons solitaris sobre el O vol dir que dos dels OH estaran totalment ocupats (2 electrons) i
els altres dos, que formaran 1’enllag amb els H tindran un sol electré (figura 2.33).

OA del O
A OH del O

2p,  2py 2p,

parells solitaris  formen enlla¢ amb H

Figura 2.33 Diagrama d’energia per la formacié d orbitals hibrids (OH) sp’ per la molécula d’aigua.

Com s’explica segons la TEV una molécula poliatomica amb dobles o triples enllagos? Els orbitals hibrids
participen en la formacio d’enllagos senzills o be allotgen electrons que no participen en cap enllag. Els OH no
estan involucrats en enllagos 7.

Molécula de CO;: en dibuixar I’estructura de Lewis es veu que es formen dos dobles enllagos i la geometria de
la molecula és lineal. Els dos enllagos o es formen per solapament d’orbitals hibrids. L’eix z es col-loca en la
direccio d’enllag. Podem posar I’eix x en el pal del paper i el y perpendicular a aquest (figura 2.34).

C: dos enllagos al seu voltant, necessita dos orbitals hibrids que es formaran per combinaci6 de dos orbitals
atomics, o sigui que fa servir una hibridacio sp. Tindra dos OH tipus sp. L’orbital p que fa servir és el que esta
en la direccid de ’enllag, per tant és el p.. La combinacid de s+p. dona un dels hibrids i la s—p. dona 1’altre. Els
dos orbitals p que no s’han fet servir en la construccio dels OH s’utilitzaran per la formacié dels enllagos 7.

O: cada atom d’oxigen forma un enllag¢ o, un 71 té dos parells d’electrons solitaris a sobre. Per tant necessita 3
OH per allotjar els dos parells d’electrons solitaris i I’electré que formara I’enllag camb el C. Per tant fara servir
OH tipus sp’ i quedara un orbital p sense hibridar i amb un electrd, que sera el que formara 1’enllag 7amb el C.
En la formacié dels tres orbitals hibrids participa en tots dos oxigen 1’orbital 2p.. El que varia és 1’altra orbital
p- En el dibuix de la figura 2.33 un dels oxigens fa servir ’orbital px per formar I’enllag 7z, per tant el py
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participara en la hibridacid. Per ’altre oxigen sera al revés: el px es fa servir en la formacio dels OH mentre que
el pyse solapara amb el p, del C i formara I’enllag 7 que en aquest cas queda perpendicular al pla del paper.

Per tant, segons la TEV que considera els enllagos localitzats entre dos atoms, els dos enllagos 7(C-O) estan en
plans perpendiculars.

Sempre es construeix primer el diagrama i després en els OH i OA no hibridats es distribueixen els electrons
que té ’atom de forma que ens permeti explicar els enllagos que es formen.

o=c=0 T_. , oD o 8 8
N sp (€) sp? (0)
px(C)  p(O)

OA del C
A
E
OA del O
- i i enlla¢ = A
2py 2py 2p, 2px 2p, E +
—_— —— enllac 7|
______ - A L 2px  2py 2p, 2py 0 2py
sp sp
o e - N NI
s enllac o sp2 spz sp2
25

parells solitaris enlla¢ o

Figura 2.34 Descripcio de la molécula de CO; segons la TEV.

Quins orbitals hibrids es fan servir quan un atom sobrepassa ’octet? Per exemple, el pentafluorur de fosfor,
PFs. A partir del model de les repulsions de parells d’electrons de la capa de valéncia, es veu que la seva
geometria és de bipiramide trigonal, per tant es necessiten 5 orbitals hibrids equivalents, orientats apuntant als
cinc vertex d’aquest poliedre. Per tant, per obtenir 5 OH cal combinar 5 orbitals atomics, pero tan sols amb els
3s13p no n’hi ha prou. El P és del 3° periode, per tant té també orbitals 3d que estan buits i que podra utilitzar.
Aixi que la combinaci6 dels orbitals 3s, els 3 orbitals 3p i un dels orbitals 3d dona lloc a la formaci6 de 5 OH
del tipus sp’d (figura 2.35).

L’energia dels orbitals hibrids sempre es menor que la dels orbitals atomics de més energia i major que la dels
OA de menor energia. Es a dir en el grafic cal situar-los en un punt entre els dos o tres tipus d’orbitals que es
combinen. En aquest cas es combinen tres tipus d’orbitals, per tant una situacié entre I’energia dels 3d que son
els de major energia i els 3s que son és el de menor energia. Els OA que no participen en la hibridacio no canvien
d’energia. I tots els orbitals hibrids tenen la mateixa energia, son degenerats.
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Figura 2.35 Molécula PF’s explicada segons la TEV.

Molécules que sobrepassen I’octet per formacio d’enllacos .

En el cas de molécules o ions que sobrepassen 1’octet perque estan formant enllagos 7 1’explicacio és similar a
la dels casos anteriors. Per exemple I’acid percloric HC1O4. Aquesta molécula €s un oxoacid, per tant el H esta
unit a un dels O, que estara unit per un enllag senzill al Cl. Per tant, el Cl que té 7 electrons de valéncia en
comparteix un amb aquest oxigen i n’hi queden 6 més que comparteix amb els tres oxigens restants formant
dobles enllagos. En la figura 2.36 es pot veure la seva estructura de Lewis. Com que el Cl forma 4 enllagos s i
no té parells d’electrons solitaris a sobre, la geometria al voltant del Cl sera tetraédrica, i ha de fer servir orbitals
hibrids, per tant tipus sp’. Es a dir que els orbitals que es combinen son: el 3s i els tres orbitals tipus 3p. Com
que ¢s un element del tercer periode té orbitals 3d que pot utilitzar per formar els enllagos 7.

Els atoms d’oxigen no son tots equivalents. Els que formen un doble enllag amb el Cl presentaran hibridacio
sp’ ja que necessiten 3 OH (2 pels parells d’electrons solitaris i 1 per 1’electré que formara ’enllag o). El sisé

electrod es col-loca en I’orbital 2p que no s’ha hibridat. Aquest electro és el que formara ’enllag 7amb un orbital
3d del Cl.

OA dels O que formen doble enlla¢ amb el C1
enlla¢ 7

OA del C1 enllag 7

. ) I
e 3dy 3d, 3dy,, 3d; 3 3d 34

. 3 3 | 0 E™™M A - i}i}i

. parells solitaris  gpjia¢ o

enlla¢c o

Figura 2.36 Descripcio de la molecula HCIO4 segons la TEV.

58




L’oxigen que forma un enllag senzill amb el Cl i un amb el H, tindra hibridaci6 sp’; dos dels orbitals hibrids
estaran ocupats per 2 electrons i en els altres dos hi ha haura un de sol. Son aquests darrers els que formaran els
enllacos o.

Aixi doncs en aquesta molécula els enllagos que es formen son: o entre sp*(0)-1s(H), oentre sp*(0)-sp’(Cl),
tres enllagos oentre sp*(0)-sp*(Cl), i tres enllagos 7 entre 2p(0)-3d(Cl).

Per explicar la molécula de benzé, CsHg, segons la TEV quins orbitals hibrids dels atoms de C s’haurien de
construir, i com s’explicaria la formacié dels enllacos 7? %

Per tant, cal tenir presents dos punts rellevants de la teoria d’enllag de valéncia:

- Els orbitals hibrids participen en la formacio6 dels enllagos o i quan cal allotgen electrons que no participen en
cap enllag.

- Considera els enllagos en una molécula localitzats. Explica cada enllag de forma aillada.
Com a resum, en la taula 2.4 es mostra de forma resumida quina hibridaci6 fara servir un atom A segons els

parells d’electrons que tingui al seu voltant.

Taula 2.4 Orbitals hibrids (OH) emprats segons el nombre de parells d’electrons que hi ha al voltant de
I’atom central A. E representa parells d’electrons localitzats sobre [’atom central.

OH Nombre d’OH

sp 2 AX, AXE

sp’ 3 AX; AXGE

sp’ 4 AXy AXGE, AXE;

sp’d 5 AX;s AX4E AXGE, AXGE;
sp’d® 6 AXs AXE AXJE,

2.5 Teoria d’orbitals moleculars (TOM)

Els models que s’han comentat fins ara per explicar les propietats de les molécules tenen limitacions. Per
exemple, segons el model de Lewis la molecula d’oxigen té tots els seus electrons aparellats, és a dir és
diamagnética; en canvi experimentalment s’ha vist que és paramagnética, que té dos electrons desaparellats.
Cap dels altres models emprats fins ara permet explicar aquest fet.

Enla TEV, com ja s’ha comentat, es fa una Combinacioé Lineal d’Orbitals Atomics (CLOA), d’un atom, el que
anomenem atom central. I explica I’enllag entre dos atoms veins.

En la Teoria d’orbitals moleculars (TOM) també es fa la Combinaci6 Lineal d’Orbitals Atomics (CLOA) pero
en aquest cas dels orbitals de valéncia de tots els atoms que formen la molécula. Aquesta és una diferencia
fonamental.

Per tant, en la TEV es fa la CLOA d’un atom i es formen orbitals hibrids, mentre que en la TOM es fa la
CLOA de tots els atoms de la molecula i s’obtenen orbitals moleculars (OM).

En tots dos casos el nombre total d’orbitals es manté. El nombre d’orbitals resultant de la combinacié (hibrids
o moleculars) és igual al nombre d’OA que s’han combinat.
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La diferencia entre els dos models es veu molt be en ’analisi de 1’enlla¢ 7 en la molécula de CO,. Segons la
TEV cada O forma un enllag 7 amb el C que, com s’ha vist abans, estan en plans diferents. Segons la TOM, si
tant el C com els O tenen els orbitals 2p, i 2p, disponibles per formar 1’enllag 7 aquest enllag es forma entre els
tres atoms, en el pla xz (un orbital) i en el pla yz (I’altre orbital).

Molécula d’hidrogen, H>

Els orbitals de valéncia dels dos atoms son Is. Per tant hi ha dos possibles combinacions: suma 1s(H;)+1s(Hz)
iresta 1s(H;)—1s(Hz).

Tots els orbitals sén funcions d’ona: tant si son atomics, hibrids o moleculars. Per tant en les combinacions
lineals s’estan sumant o restant funcions d’ona. Quan es dibuixa I’orbital es diferencien els lobuls segons si la
funcid és positiva o negativa. Per un orbitals 1s la funci6 d’ona és positiva. Com que es combinen dos OA, suma
i resta, s’obtenen dos OM. Les combinacions dels dos orbitals es poden veure en la figura 2.37.

QO QO

1s + 1s 1s -1s

o e

Figura 2.37 Combinacio lineal de dos orbitals atomics 1s per donar lloc a la formacio de dos orbitals
moleculars tipus o

Tenint en compte que cada orbital esta centrat en un dels atoms, en el cas de la combinacié suma, la resultant
¢s un orbital de funcié d’ona positiva que envolta als dos atoms, per aixo se I’anomena orbital molecular
enllacant, i com que el tipus de solapament és o, €s un orbital molecular o enllagant i es representa com o o be
com que prové de la combinaci6 d’orbitals tipus s es pot dir o;.

L’OM resultant de la resta dels dos OA ens dona que la zona central de I’enllag la funcid canvia de signe, és a
dir que la funci6 t€ un node, es a dir que passa pel zero. Per tant, la probabilitat de trobar els electrons de I’enllag
en aquest punt (la funcio al quadrat) sera nul-la. O sigui que aquest orbital molecular se I’anomena antienllacant,
ja que té un node en la regi6 de I’enllag i es representa com o .

Els OM de tipus enllagant sempre tenen menor energia que els OA dels que parteixen, i els antienllagants major
energia que els OA de partida. El diagrama d’OM per la molecula d’hidrogen es presenta en la figura 2.38.

A
E

e
—
’ \
4 \
’ \
/ \
\
/
Qs Ny »Q
\ /
\ /
Q9

Figura 2.38 Diagrama d’orbitals moleculars per la molecula d’hidrogen.
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Un cop construit el diagrama cal posar els electrons en els OM. La moleécula H, té dos electrons, un de cada H.
En el diagrama d’energia els orbitals es van omplint en ordre creixent d’energia. Com ja s’havia comentat pels
orbitals atomics, el nombre maxim d’electrons en un orbital és sempre 2. En aquest cas els dos electrons ocupen
I’ orbital enllacant.

Per trobar 1’ordre d’enlla¢ de la molécula:
Ordre d’enlla¢ = (nombre d’electrons OM enllacants—nombre d’electrons OM antienllagants)/2.

En aquest cas ordre enllag = (2 electrons o —0 electrons ¢’)/ 2 = 1. Aixd és el mateix que trobem segons
I’estructura de Lewis. La diferencia és que el model de Lewis no permet explicar el catié H," mentre que la
TOM si. En aquest cas el diagrama és el mateix, la diferencia és que en I’OM o hi ha tan sols 1 electro. Per tant
I’ordre d’enllag és oe = 0,5.

Si I’ordre d’enllag és més petit indica que 1’enllag és més feble. Per tant la distancia d’enllag H-H en el catid
H>" sera més gran que en la molécula neutre. I ’energia de dissociaci6 Eqis(Hz) > Eais(H").

Molécules diatomiques homonuclears A2

Una molécula homonuclear vol dir que els seus atoms son iguals. Si els dos atoms A que formen la molécula
tenen orbitals de valéncia s i p. En la construccio dels OM es combinen els OA del mateix tipus dels dos atoms.
A I’igual que en el cas de la molécula d’hidrogen es fa la combinaci6 suma i la resta. En la figura 2.39 es poden
veure les diferents combinacions d’orbitals atomics. Es important indicar com estan orientats els eixos de
coordenades respecte a la molécula. Com ja s’ha comentat anteriorment, en les molécules lineals 1’eix z es posa
en la direcci6 de I’enllag.

X

A
Aj—Ay ... . % OO OO o

25+ 2s 2s-2s
oCOAOD A
2p.+2p, 2p.-2p,
38 B¥~ -00 oo~
2p, +2p, -
2P, +2p, p.-2p, LA orym 20y

Figura 2.39 CLOA per una molecula A.

El solapament que es dona entre els dos orbitals 2p, sera de tipus o per aix0 la combinaci6 d’aquests orbitals
dona un OM enllagant & i un antienllagant ¢". Com es pot veure en la figura 2.39 en aquest cas és la combinacio
resta la que dona I’OM enllagant.

Un orbital és enllagant quan no hi ha cap node en la regio de I’enllag, i és antienllacant quan hi ha un node
en la regio de enllag.

Els orbitals moleculars de tipus p tindran la mateixa forma els x (7, 7) i els y (7, 7,") perd estan situats en
plans diferents: els plans xz i yz respectivament.
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Tenint en compte que s’ha considerat que el pla del paper és el xz, ’orbital 7 té un pla nodal perpendicular al
pla del paper, que correspon al pla yz. En canvi ’orbital 7y té els dos 10buls de la funci6é d’ona a ambdds costats
del paper, per tant el pla del paper és el pla nodal.

Per tant, quan es combinen OA de tipus p encara que sigui un orbital enllagant hi ha plans nodals, deguts a la
forma de I’orbital.

Un cop se sap quins OM es formen cal construir el diagrama d’energies. En total es tenen 4 OA de cada atom,
per tant s’obtenen 8 OM en total.

A TI’igual que en la construcci6 del diagrama per la molécula de H, en els dos costats se situen els OA dels dos
atoms i en el centre els OM de la molecula. S’uneixen amb linia discontinua els orbitals atdomics amb els OM
que formen.

L’energia dels orbitals atdmics 2s < 2p. Per tant, es pot esperar que els orbitals els OM de tipus oz i oy siguin
els de menor energia. I que per sobre hi ha les combinacions dels OA 2p. En general, els orbitals amb menys
plans nodals tenen menor energia.

Hi ha dos tipus de diagrama per aquestes molécules en funcié de quin atoms les formen. Pels atoms O i F, que
son elements molt electronegatius, els orbitals atomics 2s 1 2p tenen energies bastant diferenciades i els dos
blocs d’OM combinacions de s i combinacions de p no s’interfereixen. En canvi quan hi ha atoms menys
electronegatius la separacio entre els dos OA és menor i hi ha una certa interaccio els orbitals tipus o.

Aixi doncs I’ordre d’energia dels orbitals per les molécules Os, F2 i OF és: oy < 65" < 0, < 7, % < 7, 7y < 0
mentre que per la resta de molécules A, i AB és: 6y < 63" < 7, 1, < 0, < 7 , 7, < 0;" degut al que es coneix com
interaccié de configuracio. En aquest cas els OM o5 i o; tenen contribuci6 dels orbitals atomics 2s i 2pz. En el
diagrama aix0 s’indica connectant aquests OM amb els dos orbitals atomics que contribueixen a la seva
formacio.

A la figura 2.40 es poden veure els dos diagrames d’orbitals moleculars. A 1’hora de construir el diagrama, per
tal de que el dibuix quedi millor, el més facil és col-locar primer els orbitals moleculars, i després els orbitals
atomics.

altres molécules A, E | 0,, F, OF
A
’ - .
E LR
. |
:H ) — —
Joo. N R # o
it 2 i LT Ty L,
A — — - K S .
€ Y . .
R " AN —— —— —
- P ' 2 S \
ol : A 2p, Z.P,,\Z.Pz | ’ zpz‘,ip), 2p.
2p, 25, 2p. o ot
" ’ %
= o i
Vot o . N — —
. pRt—— "‘ . JTJ, o
\ o, A “. ‘.'
1 il S—
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\ .
‘_,_’:'_ ‘,‘-*
s O'* e - o, .
— 5 L T-’:_\ —
ey - s Vg o
2s . . 25 2
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Figura 2.40 Diagrames d’orbitals moleculars per molécules A»: per molécules F>, O, OF (dreta) i per la
resta de molecules A> o AB (esquerra).
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Per molécules AB en que almenys un dels atoms no sigui O F es fa servir I’ordre d’energia dels OM del diagrama
de I’esquerra de la figura 2.40, en que hi ha interacci6 de configuraci6. La diferencia és que en ser dos atoms
d’electronegativitat diferent els seus orbitals atomics tenen diferent energia. L’atom més electronegatiu sera el
que tingui els OA de menor energia.

Un cop s’ha construit el diagrama ja es poden col-locar els electrons totals que té la molécula: electrons de la
capa de valéncia dels dos atoms.

03: cada atom d’oxigen té 6 electrons en la capa de valéncia, per tant en total 12 electrons. Es van omplint els
OM comengant pels de menor energia. Quan s’arriba al 7* queden dos electrons per col-locar: com que hi ha
dos OM degenerats (la mateixa energia) es col-loca un en cada orbital, ja que aixi hi ha menys repulsions i és
més favorable. Per tant la seva configuracio electronica serd: (ox)*(0s)(02)* (%, ) (%) (7,")". Per tant la
molécula té dos electrons desaparellats, és paramagnética, fet que concorda amb les dades experimentals.

L’ordre d’enllag = (8 electrons en OM enllagants— 4electrons en OM antienllagants)/2 = 2. Per tant la molécula
presenta un doble enllag.

L’anio superoxid, O, , tindra un enlla¢c més fort o més feble que la molécula d’oxigen? I quina de les dues
espécies presenta una distancia d’enllac més curta?

Aquest ani6 té una carrega negativa, per tant un electré més que la molécula d’oxigen. Per tant, en el diagrama
s’han de col-locar 13 electrons. O sigui que un més que al O>. En aquest cas la configuracio6 electronica sera:
(0)%(0:) () (7, )" (7 ) ()", s’ ha col-locat I’electrd extra en un OM antienllagant. Per tant I’ordre d’enllag
disminueix: oe = (8-5)/2 = 1,5. Per tant I’enllag és més feble, i la seva distancia d’enlla¢ més gran que en el O».
Ara be, aquest 10 segueix sent paramagnetic.

El catié O:'té un enllagc més fort o més feble que el 0,2

N,: en aquest cas el nombre total d’electrons de valéncia és 10. Es fa servir ’altre diagrama. Per tant la
configuraci6 electronica és: (os)*(0:) (7, 7)*(07)? per tant la molécula és diamagnética (tots els electrons estan
aparellats) i té un ordre d’enllag oe = (8-2)/2 = 3, que es correspon amb el que es troba en dibuixar 1’estructura
de Lewis.

Justifiqueu com varia la distancia d’enllag si afegim un electré per formar I’anié N;".*
Molécules AH

Analitzem ara com es construeixen els OM per una molecula formada per un element del segon periode o
superior, que té orbitals s i p, 1 un hidrogen, que tan sols té un orbital 1s. Un exemple és el fluorur d’hidrogen
HF.

S’ha de veure quins orbitals del F poden solapar-se amb el s del H: ho pot fer el 2s i dels 2p només pot fer-ho
el 2p. considerant 1’eix z en la direccid de I’enllag (figura 2.41). L’orbital 2p, no es pot combinar amb el 1s ja
que per una banda les funci6 d’ona té el mateix signe pero per I’altre son de diferent signe. Per tant no hi ha una
combinaci6 lineal d’aquests dos orbitals i els orbitals 2p.; 2p, quedaran com orbitals no enllacants.

63



H—F LV z 8 solapament nul

1s 2p,

00 0Q Qo0 OO

Figura 2.41 Diferents opcions de solapament fer a la formacio d’ OM per la molécula HF.

El total d’OA que té aquesta molécula son 5: 1 del Hi 4 del F. Per tant s’han d’obtenir 5 OM. Tenint en compte
el que s’acaba de comentar de que els orbitals atomics del F 2p. i 2p, queden com a no enllagants, ens queden
el 1s del Hi el 2s i 2p, del F per formar tres orbitals moleculars. D’ aquests tres orbitals un sera enllacant, 1’altre
antienllacant i el tercer no enllagant o poc enllagant. El diagrama més correcte es considerar la contribucié dels
tres OA per formar els tres OM. Ara be, si es mira I’energia dels tres OA:

H: E(1s)=—13,61 eV F: E(25)=-40,17eV E(Q2p)=—18,65¢V

Es pot veure que I’orbital 2s del F t€ una energia molt més baixa que el 1s del H, mentre que els orbitals 1s (H)
i 2p. (F) son més similars d’energia. Per tant, es pot considerar que la contribucié de 1’orbital 2s del F als OM
tipus o sera petita i es pot fer I’aproximacio de considerar que aquest orbital queda com no enllagant. En la
figura 2.42 es presenta el diagrama d’OM tenint en compte aquesta aproximacio.

/
H
E F
Ts
2p
O-Z
N
ZS 2s

Figura 2.42 Diagrama d’OM per la molécula de fluorur d’hidrogen.

Un cop construit el diagrama s’omple amb els electrons de la molécula, que pel HF son 8 electrons de valéncia.
Com es pot veure en la figura hi ha dos parells d’electrons totalment localitzats sobre el F (2px 1 2p,) i un altre
parell d’electrons que practicament també es pot considerar que esta localitzat sobre el F, ja que la contribucio
que té del ls, que queda molt més amunt en energia, podem considerar-la negligible.

A T’hora de trobar I’ordre d’enllag de la molécula, tan sols es tenen en compte els electrons que estan en orbitals
enllagants i en antienllagants. Com ¢s evident els que estan localitzats sobre un sol atom no formen part de
I’enllag. Aixi doncs, aquesta molécula té un oe = 1.

Qué es pot esperar que passi en la distancia d’enlla¢ H-F si es formen els segiients ions: HF i HF*? 3
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Molécules triatomiques lineals: BeH:

Quan tenim molécules triatbmiques en una banda del diagrama es col-loquen els OA de 1’atom central, i en
I’altre es fa una combinacié dels OA dels atoms terminals. El cas més senzill és el de les molécules lineals, com
pot ser I’hidrur de beril-li, BeH,.

Com ja s’ha anat comentant, en molécules lineals 1’eix z es col-loca en la direcci6 de I’enllag. Els OM son la
combinaci6 de tots els OA de valéncia dels tres atoms: 1s dels dos H i 2s, 2p,, 2p, 1 2p- del Be. La forma més
facil de trobar quines son les combinacions lineals possibles és combinant primer els OA dels dos atoms
terminals, o sigui dels dos H.

Les dues combinacions dels orbitals 1s dels dos H son la suma i la resta. Un cop més, si combinem 2 OA, han
de sortir 2 combinacions. Cal recordar que estem parlant de funcions d’ona, sumem i restem aquestes funcions
d’ona. Aixi dons hi ha la combinacié 1s+1s 1 la combinacio 1s—1s.

El Be té orbitals 2s, 2p., 2p, 1 2p: perd no tots es poden solapar amb els orbitals s. A 1’igual que s’havia comentat
en el cas del HF, els OA 2p. 1 2p, no es poden combinar amb els 1s, ja que la funcié d’ona per una banda té el
mateix signe i per 1’altre signe contrari. Per tant, aquests dos orbitals, que no estan en la direcci6 de I’enllag
queden com a no enllagants.

Aixi doncs els OA que es poden combina son: 2s i 2p. del Be amb les combinacions 1s+1s i 1s—1s dels dos
hidrogens. Per tant es parteix de 4 OA i s’han de formar 4 OM: dos de tipus enllagant i dos de tipus antienllagant
(figura 2.43). La combinaci6 suma dels OA dels H es combina be amb I’OA del Be 2s, mentre que la combinacio
resta ho fa amb el 2p. del Be. En ambdos casos hi ha les combinacions (Be / H---H) suma i resta que donen els
OM enllacants i antienllagants respectivament.

E
L Be H H H-Be-H—=

o O Is+Is
B s+ 18

— O Oh—h

I1s-1s
— 000 -

[e

Figura 2.43 Diagrama d’orbitals moleculars per la molecula d’hidrur de beril-li.

En Ia construccio6 del diagrama s’ha de tenir present:

- Els orbitals no enllagants han d’estar a la mateixa energia que els OA de partida.
- Els OM enllagants han de tenir menor energia que els OA de partida.

- Els OM antienllagants han de tenir major energia que els OA de partida.

Entre els dos OM enllagants, el o; té menor energia que el o: ja que prové d’un OA de menor energia i a més,
no té cap pla nodal.

Com s’ha fet en els altres casos, un cop construit el diagrama s’hi col-loquen els electrons. La molécula té un
total de 4 electrons de valéncia. Per tant s’omplen els dos OM tipus o(c; 1 oz). Es a dir que hi ha un ordre global
d’enllag de 2, pero aquest dos enllagos engloben tota la molécula.
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3 ESTATS D’AGREGACIO DE LA MATERIA

Els elements i compostos es poden trobar en diferent estat segons les condicions. Per exemple, a temperatura
ambient (per exemple 20 °C) hi ha compostos que es troben en estat gasos, com per exemple 1’hidrogen,
I’oxigen, el clor o ’amoniac, en canvi altres compostos es troben en forma liquida, com pot ser 1’aigua o el
brom. També hi ha espécies que en les mateixes condicions es troben en estat solid, com passa amb el ferro, o
amb el sofre o el clorur de sodi.

La qiiestio que es planteja és perque els diferents compostos es poden trobar en diferent estat d’agregacio, tot i
estar en les mateixes condicions de pressié i temperatura. S’estudiara quines caracteristiques té cada estat
d’agregaci6 de la matéria: gasos, solids i liquids, i com es justifica que es trobin en unes determinades condicions
en un o altre estat.

3.1 Gasos

Naturalesa dels gasos

Hi ha una série de propietats fisiques que son iguals per tots els gasos, independentment de quin compost sigui.
Una d’aquestes propietats és que els gasos es poden comprimir. Es a dir, ocupen tot I’espai del que disposen.
Per exemple, un globus ple d’heli. El volum d’heli esta confinat a I’interior del globus. Ara be, quan es rebenta
el globus I’heli s’escapa i ocupa tot 1’espai que troba. Per tant, les molécules del gas es poden trobar molt
properes entre elles (per exemple dins del globus) o be molt separades (quan s’ha expandit per una habitacio).

Una altre de les propietats comunes a tots els gasos és que les seves molécules estan en constant moviment. En
aquest moviment constant les molécules van xocant contra les parets del recipient que conté el gas.

La pressio que exerceix el gas sobre les parets del recipient és deguda als xocs de les molécules contra la paret.
La pressio és la forca que s’exerceix per unitat de superficie (Pressié = forga / superficie).

Les mesures de pressio dels gasos es fan en referencia a la pressid atmosférica. La pressié atmosferica al nivell
del mar, és a dir la pressio que fa I’aire en aquestes condicions sobre qualsevol objecte, és igual a la que fa una
columna de mercuri liquid d’una algada de 760 mm. La pressié atmosférica es mesura amb el barometre i
depenent de I’algada la pressio de I’aire canvia: és menor a major alcada. Antigament s’expressava en funcio6 de
’algada de la columna de Hg. Com a referencia es considerava la pressio atmosferica a nivell del mar com 1
atmosfera, que equivalia a una columna 760 mm Hg. Actualment es recomana emprar les unitats dels sistema
internacional, el pascal Pa, sent 1 atm = 101,325 kPa.

Fins a finals del segle XX es considerava com a pressio de referencia, quan es parlava de condicions normals,
1 atm. Actualment es recomana considerar que la pressio en condicions estandard és de 100 kPa.

Lleis dels gasos

Com ja s’ha dit, els gasos poden ocupar un volum gran o be un de petit. Quan una determinada quantitat de gas
esta confinada en un espai petit, la seva pressid és més gran que quan esta ocupant un espai més gran.
Intuitivament ja es pot veure que si el recipient que el conté és menor, el gas xoca més sovint amb les parets
exercint una major pressio. Aquest fet es va veure experimentalment, que hi havia una certa relacié entre el
volum ¥ ocupat per un gas i la seva pressio P.

La llei de Boyle: mantenint la temperatura constant 7= cnt s’observa que el volum era inversament proporcional
a la pressio, V a 1/P és a dir que podem escriure-ho com V' = ent / P i reordenant I’expressio queda que el
producte de P per V és constant: PV = cnt.
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Quan la temperatura d’un procés es manté constant es diu que el procés és isotérmic. Quan es parla de material
isotérmic, vol dir que conserva la temperatura constant.

Segons la llei de Boyle, per una determinada T s’ha de complir: P;V; = P;V,. Aquesta llei es pot representar
graficament, en general es representa la P enfront del V, ésa dirla Pen’eix yiel Ven el x (figura 3.1). Aquesta
grafica no és lineal, en canvi si es representa la P enfront de 1/V si que és una recta.

Pu a)

Plua)

T T T T T T
0.00 0.25 0.50 073 100 L25 L50 L75 2.00 g
Vu.a)

T T T T
o 2 4 6 8 10

1V (. a)

Figura 3.1 Grafica de P enfront de Vi P enfront de 1/V (llei de Boyle). Les unitats son arbitraries.

El producte de PV es manté constant a una determinada temperatura, pero si canvia la T el valor del producte
canvia, és a dir que la grafica canvia.

Un fet experimental: a pressions elevades la llei de Boyle no es compleix.

Llei de Gay-Lussac: si el volum del gas es manté constant la P és directament proporcional ala T. P =cnt T.
Un procés en el que el volum es manté constant es diu que és un procés isocor.

Llei de Charles: Quan la pressio es manté constant, el volum del gas augmenta quan s’escalfa. Es a dir que el
volum del gas canvia amb la temperatura, V' = cnt T. Un procés que es realitza a pressié constant és un procés
isobaric.

Segons la llei de Charles, a mesura que va disminuint la T el volum del gas disminueix, i quan arribes al zero
absolut —273,15 °C, el volum del gas hauria de ser zero. Aixo és impossible. Un gas mai pot tenir un volum V
=0.

D’aquestes tres lleis es pot escriure una llei general: PV = cnt T que es compleix forga be, perdo no sempre.
P1Vy _ PRV

Aquesta llei es pot escriure com: T .
1 2

Aquest seria el comportament esperat per un gas ideal. Hi ha condicions en que els gasos tenen un comportament
ideal i altres en les que no. Per altra banda, que s’ajusti més o menys al comportament ideal depén del tipus de
gas.

Principi d’Avogadro: en les mateixes condicions de P i T el nombre de molécules que ocupen un determinat
volum és el mateix per tots els gasos, independentment del gas que sigui.

Es pot definir el volum molar V,, com el volum que ocupa un mol de gas, €s a dir un mol de molecules del gas.
Per tant, el volum que ocupa un gas, en unes determinades condicions de P i T es pot relacionar amb el Vi, tenint
en compte el nombre de mols (n) de gas: V'=nVn.

67



El volum molar d’un gas en condicions normals, 7=0°C i P =100 kPa 0o a P =1 atm, que ¢és el que se segueix
considerant en molts llocs, és aproximadament de 22 L mol™'. Hi ha una certa variacio en funcio del gas que
sigui.

De totes les lleis que descriuen el comportament dels gasos s’obté la llei dels gasos ideals: PV = nRT sent R la
constant dels gasos.

El valor de la constant R en el sistema internacional d’unitats és R = 8,314 J K "mol ', per tant en la llei dels
gasos s’ha d’expressar la P en Pa, el Venm®ila Ten K.

Una equivaléncia interessant de fer servir és I J =1 kPa L, per tant en la llei dels gasos es pot expressar la P en
kPaiel VenL.

A partir de la llei dels gasos ideals es pot trobar la relaci6 entre el volum molar i la P i 7, ja que com s’ha
comentat abans Vi, = V/n. Aixi doncs queda: V,, = RT/P.

El Vin d’un gas ideal en condicions normals varia segons quines condicions es considerin:

- utilitzant el sistema internacional i la recomanacio actual de que la P = 100 kPa i el valor de R indicat a dalt,
el valor del volum molar és de 22,71 L mol ™.

- En canvi, si s’utilitza el conveni anterior de que la P =1 atm i s’utilitza la constant dels gasos expressada en
atmosferes R = 0,082 at L K" mol ™’ el valor que s’obté pel volum molar és de 22,41 L mol ™.

El volum molar del nitrogen gas, N, a la ciutat de Barcelona i a dalt del Pedraforca és el mateix?’’

Considerant un comportament ideal, el volum molar del N, i del O; sera el mateix a dalt del Pedraforca?*®
A partir de la llei dels gasos ideals es pot trobar:

- la concentracié d’un gas, ja que la concentraci6 €s els mols que hi ha per unitat de volum:

¢ ., n P
concentraci6 = —= —
V RT

Per tant la concentracié d’un gas no depén del tipus de gas que sigui siné tan sols de les condicions de Pi T en
les que es troba.

- La densitat d’un gas és la massa que hi ha per unitat de volum, per tant es pot relacionar també amb la P i 7,
sent M = massa molar del gas:

densitat = —
ensitat= —= — = ——
vV

A partir d’aquesta expressido matematica es pot veure que la densitat d’un gas si que depén del gas. En les
mateixes condicions de P, Vi T el nombre de mols del gas és el mateix, pero no la seva densitat que depén de
la massa molar. Per exemple és molt diferent tenir un recipient que conté 1 mol de H> que el mateix recipient
contenint 1 mol de Cl.. El que conté clor gas pesa molt més, ja que la massa molar d’aquest gas és molt més
gran que la del hidrogen Ho.

Quin gas és més dens, el dioxid de carboni, CO; o I’oxigen, O;? Per qué en una habitacio molt plena de gent

no és recomanable seure a terra? >’

Com es distribueix aire fred i calent en una habitacié? *

La llei dels gasos ideals és una equacié d’estat. Es a dir, descriu les condicions en les que es troba el gas, P, V/
i T, independentment de com haguem arribat a assolir aquestes condicions. I relaciona tres magnituds que també
son funcié d’estat, com son la P, Vi T. El concepte d’equacié d’estat i funcié d’estat és molt important en
termodinamica.
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La llei dels gasos ideals es pot utilitzar en les reaccions quimiques que tenen lloc entre espécies en estat gasos,
per determinar, per exemple, el rendiment d’un procés, o per con¢ixer la formula empirica d’un compost
desconegut.

Mescles de gasos i gas humit

Dalton va ser qui va estudiar la pressié d’un gas quan estava formant part d’una mescla de gasos i va definir la
pressio parcial.

Pressio parcial del gas A, P és la pressio que exerciria aquest gas si estes ell sol ocupant tot I’espai (el volum
del recipient).

En la mescla de gasos la pressio total, P, és la suma de les pressions parcials dels diferents gasos que componen
la mescla. Aixi, si es té un recipient que conté el gas A i el gas B, la P= P4+ Pg.

En considerar que els gasos son ideals es menysprea qualsevol tipus d’interaccid entre ells.

En la mescla de gasos hi ha un determinat nombre de mols de cada gas, que en el cas de la mescla anterior sera:
na 1 ng. El nombre de mols totals de gas sera la suma dels mols de cada gas: nt = na + ng.

En general, en una mescla de gasos per indicar la quantitat que hi ha de cada gas es parla de la fraccio molar
X4 1x, que correspon a la fraccié de mols que hi ha d’un dels gasos respecte al total: x4 = na nr. [ com és logic,
la suma de les fraccions molars de tots els gasos de la mescla és igual a la unitat. En aquest cas x5 + xg = 1.

Per tant es pot trobar facilment la relacié entre la pressio total de la mescla i la pressio parcial de cadascun dels
gasos que estan en el recipient.

- Per una banda en un recipient de volum Vi un nombre total de mols nr la llei dels gasos ideals queda:
PV =ntRT id’aquies dedueix que nr= PV/RT

- Per altra banda, com que la Pa és la pressio que exerciria aquest gas si ocupes tot el volum Vi d’aquest gas hi
ha un nombre de mols n4 la llei dels gasos ideals la podem escriure en funcid de la fracciéo molar d’aquest gas:

P4V =nsRT = (xant)RT i si se substitueix nr queda: P4V = xa (PV/RT)RT i simplificant ens dona la llei de
Dalton de les pressions parcials: P4= xsP

Quan es parla d’un gas humit vol dir que és una mescla de gasos, en que un d’ells és el vapor d’aigua. Per
exemple, quan es parla d’aire humit i aire sec, la diferencia entre un i I’altre és la preséncia d’aigua gas.

L’aire sec té un 21% en volum d’oxigen que correspon a una fraccio molar x(O2) = 0,21. La pressio parcial de
Poxigen Po; sera la mateixa si laire és sec que si és humit? *'.

En alguns casos es fan reaccions en les que el gas es recull sobre aigua. En un got de precipitats amb aigua, es
col-loca una proveta invertida també plena d’aigua. El gas que surt del recipient de reaccid es fa arribar per
medi d’un tub a la proveta. A mesura que el gas va omplint la proveta, I’aigua es desplaga cap avall. La pressio
del gas dins de la proveta ha de ser igual a la pressid atmosférica que esta actuant sobre I’aigua del got de
precipitats. La pressio del gas a ’interior de la proveta sera deguda al gas que s’ha generat, pero també a una
petita quantitat de vapor d’aigua, ja que esta en contacte amb [’aigua.

L’aigua, en estat liquid esta en equilibri amb el seu vapor, la fase gas. La pressid de vapor de 1’aigua és la pressio
que exerceix el seu vapor (el gas) en equilibri amb la fase liquida.

La pressio de vapor Py dels liquids depén de la facilitat que tingui el compost per passar a 1’estat gasos. Per tant
esta relacionada amb les forces intermoleculars, de les que es parla més endavant.

Tenint aixo en compte, el gas recollit sobre aigua estara humit, i es complira que Pgas recoliit sobre aigua = Pamm = Pgas
+ P.(H,0).
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Teoria cinetica molecular dels gasos ideals

Les molécules de gas es mouen de forma aleatoria en I’espai, per tant si hi ha moviment vol dir que hi ha una
velocitat. De que depén la velocitat a la que es desplacen les molécules del gas? Thomas Graham, un cientific
de comencaments dels segle XIX va fer un conjunt d’experiments per tal de trobar resposta a aquesta qiiestio.
Els resultats dels seus experiments van donar lloc a la llei que porta el seu nom, coneguda també com llei de
I’efusio de Graham.

Hi ha dos conceptes que estan relacionats:

Efusio: procés pel que un gas passa a través d’una membrana o d’un petit orifici a un espai on la pressio és
inferior. Quan un globus es punxa, el gas que hi ha al seu interior s’escapa, hi ha 1’efusi6 del gas.

Difusio: dispersio d’una substancia en una altra. Si considerem el globus anterior, el gas que surt de dins el
globus es distribueix per la sala on esta el globus, €s a dir hi ha la difusi6 del gas en 1’aire de ’habitacio.

Graham va observar que la velocitat d’efusio del gas és inversament proporcional a la rel quadrada de la seva
1
M
diferents. Aixi es pot trobar la relaci6 entre les velocitats d’efusi6 de dos gasos A i B i entre els temps que triga

cadascun a difondre en 1’espai exterior:

massa molar M: velocitat efusié x — . En general el que es fa és comparar la velocitat d’efusié de gasos

va_ Mg t_ M

vp My tp Mp

El gas que té una massa molar major és el que té una velocitat menor, i per tant triga més temps a sortir del
recipient i comencar a difondre. Per tant, aquest tipus d’experiments permeten determinar la massa molar d’un
gas desconegut, per comparacio de la seva velocitat d’efusié amb la d’un gas conegut, en les mateixes
condicions.

Una altra fet observat és que la velocitat d’efusio depen de la rel quadrada de la temperatura, per tant es pot

. e, . . N . 41 T1
escriure una relacié similar a la que s ha escrit per les masses molars: =

2 2

Combinant aquestes dues expressions es pot dir que la velocitat d’un gas esta relacionada amb la temperatura i
la seva massa molar: v « \/;
Ara be, no totes les molécules es desplacen exactament a la mateixa velocitat, per aixo s’ha de considerar la
mitjana d’aquestes velocitats. De fet el que es fa servir és la velocitat quadratica mitjana vim (rms referit a

I’expressié en angles), que representa la suma del quadrat de la velocitat de cada particula dividit pel nombre
total de particules.

n_ .2
Vims =V< v2 > sent <vz> = Zl%

Ara be, si les molécules no es mouen totes a la mateixa velocitat, quantes n’hi ha que duen cada valor de
velocitat? Maxwell va ser el que va estudiar la distribuci6 de les velocitats, €s a dir va estudiar la dispersié que
hi ha en el valor de la velocitat mitjana (figura 3.2).

Analitzant la fraccié de molecules que hi ha amb cada valor de velocitat va trobar que:

- A una mateixa temperatura, com més gran ¢és la massa molar, menor és la velocitat a que es mouen i la
dispersio en la vims €s menor.

- Per un mateix gas, es a dir amb la mateixa massa molar, com més elevada és la temperatura, major és
la velocitat a que es mouen i major és la dispersio en Vims.
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Figura 3.2 Fraccio de molecules que presenten una determinada velocitat, segons la llei de Maxwell. A
[’esquerra efecte de la massa molar del gas i a la dreta efecte de la temperatura.

Origen del comportament dels gasos

A partir dels diferents experiments realitzats amb gasos, es van postular les diferents lleis que relacionen P, V'i
T, i es va arribar a la llei dels gasos ideals. Ara be, quin és ’origen del seu comportament? Hi ha dos fets
rellevants:

- Gasos de caracteristiques quimiques molt diferents tenen un comportament analeg.

- Encara que hi hagi molt poc gas en un espai molt gran, sempre esta exercint una certa pressio sobre les parets
de I’entorn.

A finals del segle XIX es va constatar que gairebé totes les propietats dels gasos es podien explicar utilitzant la
teoria cinetica molecular desenvolupada per Boltzmann i Maxwell. Aquesta teoria es basa en tres punts
rellevants:

- La separacio entre les molécules en el gas és molt més gran que la mida de la propia molécula, per tant les
molécules de gas es poden considerar com petites particules elastiques.

- Les molécules estan en constant moviment i que aquest moviment és en linia recta. Quan xoquen amb una
altra particula, o amb la paret del recipient, es desvien de la seva trajectoria, pero altra cop el seu moviment sera
en linia recta.

- Els xocs son rapids i elastics. Es a dir, no es perd energia en el xoc, I’energia cinética global es conserva, tot
i que quan xoquen les particules canvien la direccid del seu moviment i la seva energia cinetica de forma
individual pero no la global.

Quan es llanga una pilota contra la paret 1 després rebota al terra, la pilota va perdent velocitat, la seva energia
cinética disminueix. El xoc és inelastic. Degut a la fricci6 es perd part de 1’energia inicial.

- Aquest model considera que no hi ha interaccio entre les molécules, per tant s’esta considerant un
comportament de gas ideal.

- L’energia cinética mitjana de les molecules de gas és directament proporcional a la temperatura absoluta.
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A partir d’aquestes premisses es pot trobar la relacio entre la pressio d’un gas i la velocitat que duen les seves
molécules.

En la llei dels gasos ideals es relaciona la Pila 7, és a dir, que experimentalment s’havia vist que en augmentar
la temperatura d’un recipient contenint un gas la pressio a I’interior augmenta.

A la vida quotidiana es pot veure facilment. Per exemple, si s’escalfa una ampolla que conté una beguda amb
gas, acaba saltant el tap. En augmentar la T el terme PV augmenta. Com que 1’ampolla no es pot dilatar, el
volum del recipient no pot canviar, el que augmenta és la P del gas. Quan la pressid del gas a I’interior de
I’ampolla sigui més gran que la pressio exterior, pressié atmosferica, el tap saltara.

Quan augmenta la T s’esta proporcionant al gas energia térmica, que fa augmentar 1’energia cinctica de les
particules. Per tant, el que es vol explicar amb aquest model és quina relacid hi ha entre la velocitat de les
particules, la pressio del gas i la temperatura.

La pressi6 que exerceix un gas sobre les parets és deguda als xocs de les particules (les molecules de gas) contra
la paret. Per tant depeén del nombre de particules que xoquen i la forca amb la que ho facin.

La forca amb la que xoquen les particules contra la paret esta relacionada amb la velocitat que duen i la seva
massa.

En base a la segona llei de Newton, la forca F' és el producte de la massa per I’acceleracio, sent I’acceleracié la
el canvi en la velocitat (v) en funcid del temps (¢). Per tant: F' = ma = m(dv/df) per tant F= dp/dt.

Quan una particula xoca amb la paret, du una quantitat de moviment mv, després del xoc la seva quantitat de
moviment és de signe contrari —mv, ja que es mou en la direccié oposada després de rebotar. Per tant aquesta el
canvi en la quantitat de moviment degut al xoc és: Apx,c = 2mv.

Després d’aquest xoc, aquesta particula es dirigeix cap a 1’altra paret, la de davant, s’esta movent de forma lineal
sobre 1’eix x. Xoca amb la paret i torna al punt d’origen. Per tant si la caixa té una llargada / el nombre de xocs
que es donen per segon, o freqiiéncia de xoc sera: fireqiiencia de xoc en la direccio x = v./2l.

Per tant, la forca que exerceix aquesta particula sobre la paret sera el producte del canvi en la quantitat de
moviment degut al xoc, per la freqiiéncia amb el que es donen els xocs.

F=(2mv)(v«/2)) =mv,/1

Com que la pressio és la forca que s’exerceix per unitat de superficie, hem de dividir per la superficie de la
paret. Si considerem que la caixa és cubica, la superficie sera /21 per tant I’expressio per la pressio ens queda
referida al volum (P): P =mv’/ V.

Ara be, en I’interval de temps que aquesta particula ha fet el recorregut d’anada i tornada, no totes les particules
hauran fet el mateix nombre de xocs, ja que la seva distribuci6 en la caixa és homogenia, per tant estan a diferents
distancies de les parets, unes anant en un sentit i les altres en el contrari, o sigui unes amb velocitat positiva +v
i les altres amb velocitat negativa —v.

Ara be, com ja s’ha comentat, no totes les molécules duen exactament la mateixa velocitat, per tant en
I’expressio de la pressio s’ha de tenir en compte la velocitat quadratica mitjana. Pero encara hi ha més coses a
tenir en compte.

- No tenim una sola molécula sind que hi ha més molécules, considerem que n’hi ha N, la pressio sera deguda
a totes elles.

- L’expressio que s’ha obtingut de la pressio és en el moviment en una direccio, pero hi ha tres eixos, per tant
es pot considerar que hi ha nomes 1/3 de les molécules que es mouen en aquesta direccio.

72



., .y . N mvs N m<v?>
Aixi que la pressio es pot escriure com: P = ];""" =—,

En aquesta expressio la N representa el nombre de molécules, i convé expressar-ho en mols, per tant. tenint en
compte el nombre d’Avogadro Na, que dona les molécules que hi ha per mol: N =n N.

Per altra banda, com que en I’expressio de la pressio apareix tamb¢ la massa de la molécula, podem expressar-
ho en funci6 de la massa molar del compost (M): Nam =M.

nM <v?>
3V

massa molar de les particules i la seva velocitat. Es a dir corrobora el fet observat: que les molécules més pesades
exerceixen major pressio i que si la seva velocitat és més alta la pressioé també és més gran.

Per tant, I’expressié de la pressio queda: P = , aquesta expressio ens dona la relacié entre la pressio, la

nM <v?>

Si es reordena I’expressio anterior i es relaciona amb la llei dels gasos ideals: P V= = nRT es pot trobar

la relacié existent entre la velocitat de les molécules i la temperatura: M <v*> = 3RT o també es pot escriure
com: vems® = 3RT/M.

Segons aquesta expressio la velocitat augmenta amb la temperatura, tal i com s’havia observat
experimentalment. I per altra banda, les molecules més pesades, amb major massa molar, presenten una velocitat
quadratica mitjana menor.

Gasos Reals

Fins ara s’ha estat considerant que els gasos tenen un comportament ideal, perd a pressions elevades el
comportaments dels gasos ja no és ideal. Es a dir ja no es complexi I’expressi6 PV = nRT. Una evidencia
d’aquest fet és que si la pressio és elevada un gas es pot liquar.

Una de les consideracions que es fa quan es considera el comportament ideal és que no hi ha interaccions entre
les molécules, i1 aixo no és cert. Entre les molécules de gas hi ha dos tipus de forces:

- Atraccions entre molécules.
- Repulsions entre molecules. .
Aquest conjunt de forces és el que es coneix com forces intermoleculars.

En els gasos les molécules es distribueixen per tot I’espai que tenen disponible. Per tant hi ha molt espai buit
entre elles. Per aix0 si s’augmenta la pressio es pot fer disminuir el volum. Es a dir el gas es pot comprimir.
Evidentment hi ha un limit que no pot sobrepassar, ja que com s’ha dit hi ha forces d’atracci6 i de repulsio. Si
s’apropen massa dues molécules, hi haura repulsions entre els electrons d’una i I’altra. Aquest sera el limit, i és
diferent per cada molécula.

Quan es comprimeix un gas el que es fa és apropar les molécules, pero el volum de la molécula no canvia. 1

el volum molar, canvia? #

Per determinar la desviaci6 de la idealitat en el comportament d’un gas s’introdueix el concepte del factor de
compressibilitat, Z, que ¢s la relacid entre el volum molar que té el gas real en relacié amb el que tindria si

V;"fal

presentés comportament ideal. Z = D’aquesta expressio es pot deduir que:

V;'geal .
Z. =1 en el cas d’un gas ideal.

Z < 1 vol dir que el volum molar del gas real és menor que el del gas ideal. Per tant que predominen les
atraccions, ja que son les forces que fan disminuir la distancia entre les molecules.

Z > 1 vol dir que el volum molar del gas real és més gran que el del gas ideal. Per tant que predominen les
repulsions, ja que sOn les forces que fan que les molécules s’allunyin entre elles.
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Per tant pels gasos reals el volum molar depén del balang entre les forces d’atraccio i de repulsio. I aquestes
forces es posen de manifest quan s’augmenta la pressio. La grafica de factor de compressibilitat dels gasos en
funcio6 de la pressio (figura 3.3) evidencia quin tipus de forces predominen en determinades condicions pels
diferents gasos. Per un gas ideal la relacio PV,/RT ha de ser igual a 1, en canvi pels gasos reals aixo no és cert.
Z es pot expressar també com Z = PV,/RT i per tant representa la desviacié del comportament ideal. .
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Figura 3.3 Efecte de la pressio en el factor de compressibilitat per gasos reals.

Per I’hidrogen gas, Hy, ja a pressions baixes el volum molar és més gran del que es podria esperar si tingués un
comportament ideal. En canvi pel meta, CH4, o pel dioxid de carboni, CO,, el comportament varia en funcio6 de
la pressid. A pressions relativament baixes, el seu volum molar és menor que I’esperat per un gas ideal, el que
indica que hi ha forces d’atraccié entre les molécules, ara be en augmentar la pressio el volum de gas disminueix,
per tant les molécules estan més properes i presenten repulsions, per aixo el volum molar augmenta, fent que a
una determinada pressié Z > 1, i per tant arriba un moment que el seu volum és més gran que el que tindria si
es comportés com a gas ideal. Es a dir que en aquest cas predominen les repulsions enfront de les atraccions.

En el cas de I’amoniac, NH3, Z disminueix rapidament amb la pressio, €s a dir que a mesura que la P augmenta,
el volum molar disminueix molt, el que indica que hi ha una forta atraccio entre les molécules. Per tant ja es
veu que les forces d’atraccid intermoleculars son molt diferents en NH3, CO,, CH4 1 Hz. L’amoniac és el que
presenta major atraccid, com es veura més endavant la interaccid intermolecular és per enllag per pont
d’hidrogen. En canvi les altres molécules estaran atretes per forces de Van der Waals, que depenen
essencialment del volum. Per aixo en el cas de I’hidrogen que és una molecula poc voluminosa aquestes forces
son molt febles, donant com a resultat que predominin les repulsions entre les molécules.

Efecte Joule-Thomson. Una altra evidencia experimental de que els gasos no tenen un comportament ideal és
que es en molts casos es poden liquar. Per tal de que aixo sigui possible cal que les forces d’atraccio siguin més
grans que les de repulsio.

El fet experimental és que quan es disminueix la pressio sobre un gas i s’expandeix sense que intercanvii calor
amb I’entorn, el gas es refreda i pot liquar (si forces atraccid > forces de repulsio).

Per una banda, quan el gas s’expandeix, les molecules se separen, ja que ha d’ocupar més volum, per tant, s’han
de vencer les forces d’atraccio intermoleculars, fet que afecta a la velocitat a la que es mouen. La velocitat de

les molécules disminueix, i com que la velocitat quadratica mitjana del gas és directament proporcional a la
3RT

temperatura, (Vyms)? = = » €l gas es refreda.

Per altra banda, quan el gas esta més fred, la velocitat amb la que es mouen les molécules és menor, i si entre
les molécules hi ha forces d’atraccid significatives afavorira el pas a la fase liquida.
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Equacio de Van de Waals per gasos reals
Hi ha diverses equacions descrites per explicar el comportament dels gasos reals. Una d’elles és la que va
postular van der Waals. Es menys precisa que d’altres, pero és més senzilla d’utilitzar.

nZ
<P + aﬁ> (V — nb) = nRT

En aquesta equacio a i b son els parametres de Van der Waals que son especifics per cada gas. El parametre a
esta relacionat amb les forces d’atraccio mentre que el parametre b esta relacionat amb el volum de la
molecula. Aquests parametres es determinen de forma experimental. En la taula 3.1 es poden veure els valors
d’aquestes constant per diferents gasos.

Taula 3.1 Constant de Van der Waals per diferents gasos

Gas a (atm L? mol ) b (atm L mol ")
H» 0,244 0,0266
NH;3 4,169 0,0371
HxO 5,464 0,0305
CO, 3,592 0,0427
CeHs 18,57 0,1193

A parir dels valors de la taula 3.1 es pot calcular la pressié que exerceix un gas en diferents condicions. Per
exemple si es té un mol de gas a una 77=300 K iun J'=0,3 L aplicant I’equacié de Van der Waals es troba que
si el gas és H, la P = 87,3 atm, molt similar al valor esperat per un comportament ideal (P = 82 atm) i
lleugerament més gran. En canvi si el gas és NHj la P = 47,3 atm, molt inferior al valor esperat, igual que passa
amb el CO,, P = 55,3 atm. Aquests dos gasos que presenten interaccions més fortes, es desvien més de la
idealitat.

3.2 Forces intermoleculars

La materia es pot trobar en diferents estats: solid, liquid o gas. Es parla de fases condensades quan es fa
referéncia a la fase liquida o la fase solida. El fet de diferenciar els gasos dels liquids i solids és degut a la
magnitud de les interaccions intermoleculars. Comparativament, en fase gas les interaccions intermoleculars
son més febles que en estat liquid o solid.

La matéria esta formada per ions, molécules o atoms, el que dona lloc a diferents tipus de solids, com es veura
més endavant (secci6 3.4). Quan el material esta format per ions o per molecules, hi ha interaccions
electrostatiques entre els ions o entre les molécules.

En el cas dels compostos idnics, I’energia potencial presenta un minim quan les forces d’atraccié entre les
carregues de signe oposat siguin més grans que les forces de repulsio entre les carregues del mateix signe i aixo

_la4q-]
d

passa a una distancia determinada. E}, « . Quan els ions s’apropen massa predominen les repulsions i

per tant £, augmenta, es fa menys negativa, per tant no €s la situacio estable. La distancia a que es troben els

ions en el compost ionic es correspon al valor de distancia on apareix el minim en el grafic de E;, enfront de d.

Quan el material esta format per molécules hi ha també forces electrostatiques entre les molécules i aquestes
forces s’anomenen forces intermoleculars. A 1’igual que passa amb la interaccid entre ions, les molécules es
quedaran a la distancia en que I’energia potencial del sistema sigui minima.
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Tipus de forces electrostatiques

La interaccio electrostatica depén de les carregues que presenten les dues espécies que estan interaccionant.

.7

Interaccio io-io: és el cas dels compostos ionics, en els que ’atraccio electrostatica es dona entre dos ions que

tenen una carrega determinada; per exemple en el cas del clorur de sodi, NaCl, les carregues son +1 i —1, mentre
que en 1’0xid de calci (CaO) les carregues son +2 i —2. Tal i com s’ha escrit I’expressio de I’energia potencial

E, < — % (veure seccio 2.1, enllag ionic) és sempre negativa i el producte de les carregues es posa en valor

absolut.

Interaccio io-dipol: aquest tipus d’interaccid es dona quan es dissol un compost ionic en aigua. La molécula
d’aigua és polar, té un moment dipolar, és a dir una certa separacio de carregues. Per tant, pot haver-hi una certa
interacci6 electrostatica entre els ions del compost ionic i les molécules d’aigua. El catio interaccionara amb la
molécula d’aigua per on hi ha la densitat de carrega negativa i ’ani6 per la regié amb menor densitat electronica,
¢s a dir on hi ha una certa carrega positiva. S’escriu o+ o J — indicant que és una fraccid de carrega, no una
carrega sencera com en els ions (figura 3.4).

Compost idnic

MA &.;Qw&
6
(\:. : “;'"* -

N\

Figura 3.4 Interaccions io-dipol per un compost ionic en aigua.

Aquesta interaccio 10-dipol és la que afavoreix la formacid de sals hidratades. Una sal és un compost ionic, i els
seus ions tendeixen a envoltar-se de molécules d’aigua que poden conservar en el moment de la cristal-litzacid
donant lloc a la sal hidratada.

Com ja es va comentar, els cations son generalment més petits que els anions, ja que la Zr és major que en
I’atom neutre. Per aixo ’atraccio i0-dipol és generalment més gran pels cations que pels anions. I els compostos
ionics amb cations de radi més petit son els que tenen més tendéncia a formar sals hidratades. Pel mateix motiu,
els cations amb major carrega tenen més tendéncia a hidratar-se, ja que atrauen amb més forga a les molécules
d’aigua.

Per aquest tipus d’interaccio I’energia potencial és directament proporcional al producte de les carregues que
s’atrauen i inversament proporcional al quadrat de la distancia. Ara be, aqui quines carregues cal considerar?

Per I’i0, la seva carrega, pero pel dipol és el moment dipolar de la molecula. Per tant I’expressio en aquest cas
lgl ¢

queda com: E, < — o A diferencia de la interaccio entre compostos ionics que €s inversament proporcional

a d, en aquest cas és inversament proporcional a d°.

Interaccio dipol-dipol: aquesta és la interaccio que es dona entre molécules polars. Per tant, I’energia potencial
¢s directament proporcional al producte dels moments dipolars. I en aquest cas €s inversament proporcional a
d® Per tant, I’expressio de I’energia potencial queda com: E, o< — %. Per tant, com més gran sigui el moment
dipolar més forta és la interaccid i més estable és el sistema, ja que tindra una energia menor.

La interacci6 entre els dipols es donara pels llocs on tenen densitat de carrega de signe oposat: &+ -0 — tal i
com es mostra en la figura 3.5.
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Figura 3.5 Interaccio dipol-dipol.

Forces de London: son les interaccions que es donen entre molécules apolars, és a dir, molécules que no tenen
moment dipolar. En principi es podria pensar que si no sén polars no poden presentar atraccions electrostatiques.
Pero s’ha observat que si que hi ha interaccions. Una evidéncia de 1’existéncia de forces intermoleculars en
molécules no polars ¢és el fet de que els gasos nobles es poden liquar.

Entre les molécules hi ha interaccions electrostatiques, que son degudes a la formacié momentania de dipols.
Es a dir que es creen dipols induits per les molécules veines. Per aixo es parla de dipol induit o dipol instantani.
Quan es genera aquest dipol la distribucio de la densitat electronica no és homogeénia.

La facilitat que t€¢ una molécula per formar dipols induits depén de la seva polaritzabilitat, . La polaritzabilitat
¢s la facilitat que té una molécula per crear dipols, €s a dir, que té el navol electronic poc retingut i es pot
“distorsionar” per efecte d’una molécula veina.

Quan s’ha parlat de I’enllag idnic es parlava d’un catié amb poder polaritzant, quan té capacitat de distorsionar
el navol electronic de ’anid, i un anid polaritzable, quan el seu nivol electronic esta poc retingut i es pot
distorsionar donant un cert solapament entre els orbitals del cati6 i I’anio.

El concepte és similar. La polaritzabilitat o ser polaritzable €s la mateixa idea. Per tant una molécula voluminosa
els electrons en orbitals de la capa de valéncia estan menys atrets, la densitat electronica es pot redistribuir més
facilment que si €s una molécula petita.

En aquest cas I’energia potencial és directament proporcional al producte de la polaritzabilitat de les dues
molécules implicades en la interaccid. I és inversament proporcional a la seva separacié a la sisena potencia, d°.

aq az
dé

Aixi doncs: E,, < —

Sabent que el punt d’ebullicio de I’heli és —269 °C i el del cripto és de —153 °C, quin tindra unes forces de
London més grans?

El punt d’ebullicio (Peb) 0 temperatura d’ebullicio (7e) és la temperatura en la que es dona el canvi de fase, de
liquid a gas. Per tant indica 1’energia térmica que s’ha d’aportar al liquid per véncer les interaccions entre les
seves molécules. Aixi doncs el que té una T, major sera el que presenta interaccions més fortes. Una temperatura
més alta, com que son valors negatius ¢és la que sigui menys negativa. A partir de les dades que es donen es veu
que les forces de London en el Kr son més grans, de major magnitud, que en el cas del He. Quina és la
Justificacio d’aquest fet?

El radi. El Kr esta més avall en el grup de la TP, per tant, t¢ un radi major, és més voluminds i sera més
polaritzable. La Zr de les molécules veines distorsionen momentaniament el seu ntivol electronic generant
dipols instantanis o induits. En el He els seus electrons estan molt més retinguts, ja que és molt més petit, és
menys polaritzable, i les forces de London sén més febles.

Interaccio dipol-dipol induit. aquesta interacci6 apareix quan hi ha una molécula polar i una apolar. Per exemple
el clor en aigua. Les molecules de clor, Clz, no son polars, mentre que 1’aigua si. Com que 1’aigua ja té un
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moment dipolar pot provocar la formacié de dipols en les molécules de clor. En aquest cas I’energia potencial

# az
dé

€s: Epoc—

Les forces de London, interaccions dipol-dipol induit i dipol-dipol en fase gas, s’agrupen en el que s’anomenen
forces de Van der Waals. En aquestes forces I’energia potencial és inversament proporcional a d®.

Les interaccions entre molécules polars poden presentar dos tipus d’interaccions: les dipol-dipol i Van der
Waals. En molts casos les forces de Van der Waals, que son degudes a la polaritzabilitat de la molécula, son les
que expliquen el comportament de la substancia.

Les forces de London poden venir condicionades per la forma de la molécula. Una molécula allargada té més
punts de “contacte” o d’interaccidé amb una altra molécula que si és una molécula més esférica.

Elpentaiel 1,1-dimetilpropa tenen un P., una mica diferent: un és de 10 °C i ’altre de 36 °C. Quin correspon
a cada compost? ¥

Interaccions per pont d’hidrogen. Aquestes interaccions son significativament més fortes que les anteriors
(exceptuant les de I’enllag ionic). Hi ha dos requisits indispensables per tal que es formi aquest tipus
d’interaccio:

- Una de les molecules ha de tenir un atom d’hidrogen unit a un atom molt electronegatiu com: F, O i N.

- L’altra molécula ha de tenir un atom molt electronegatiu (F, O o N) amb al menys un parell d’electrons
solitari.

Les substancies que tenen interaccid per enllag per pont d’hidrogen presenten Pe, més elevats de 1’esperat. Per
exemple, els Pe, dels halurs d’hidrogen son: HF 19,5 °C; HC1 —85,1 °C; HBr —67 °C. Per tant ’ordre és: HF >>
HBr > HCL. Es a dir que hi ha una “anomalia” ja que no segueixen ’ordre en que estan els halogens en el grup.

Si s’analitzen les possibles interaccions presents:

Son molecules polars, per tant pot haver-hi interacci6 dipol-dipol. Aquesta interaccio sera més forta entre les
molécules amb moment dipolar més gran. El moment dipolar decreix amb el volum de ’halogen ja que la seva
electronegativitat decreix en el mateix sentit.

Les forces de Van der Waals estan sempre presents. Si aquestes forces son les predominats, depenen de la
polaritzabilitat, per tant, com més voluminds és I’halogen més polaritzable la molécula, i per tant les forces de
Van der Waals més intenses. Amb el que caldria esperar I’odre: HBr > HCI > HF. Aquest ordre es compleix per
HBr i HCl pero no pel F.

El fluorur d’hidrogen presenta un Pe, anomal, molt més alt de 1’esperat. Aixo és degut a que pot presentar enllag
per pont d’hidrogen, ja que compleix els dos requisits: t¢ un H unit a F, i el F té parells d’electrons solitaris. Per
tant la formacio d’aquest tipus d’interaccio ordena les molécules de tal manera que formen una cadena en ziga-
zaga amb un angle o(HFH) = 116° (figura 3.6).

-HTL Py

Figura 3.6 Enllag per pont d’hidrogen en el fluorur d’hidrogen.

Perqué la cadena de HF formada per enllagos per pont d’hidrogen no és lineal? En aquesta cadena totes les

distancies F-H son iguals? *
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Aquest tipus d’enllag és direccional, és a dir té una direcci6 preferent per on formar I’enllag, que és la direccio
on hi ha un del parells d’electrons solitaris. En general els tres atoms units a través del H que fa de pont, per ex.
F-H---F, estan alineats, formant un angle FHF de 180°. La forma de representar aquest enllag és amb una linia
discontinua o de punts, per diferenciar-lo de I’enllag covalent, que és una linia continua.

En el cas del HF que tan sols té un atom d’hidrogen tan sols es pot formar un enlla¢ d’hidrogen per cada banda,
un a través del F i I’altre del H.

Per tant en la seqiiencia dels punts d’ebullicié dels halurs d’hidrogen, I’anomalia del HF és deguda als pont
d’hidrogen mentre que els punts d’ebullicié del HBr i HCI s’explica per la diferencia en les forces de Van der
Waals: la molécula més voluminosa, HBr, és més polaritzable i les forces intermoleculars son més fortes.

Un fenomen analeg s’observa entre I’aigua H»O, liquida a temperatura ambient, i el sulfur d’hidrogen H>S que
€s un gas a temperatura ambient. En aquest cas la molécula d’aigua, que també té un entorn tetrac¢dric dels
electrons al seu voltant (AX,E») pot interaccionar pels dos atoms d’hidrogen, i també a través dels dos parells
d’electrons solitaris (figura 3.7). Per tant cada molécula pot formar 4 enllagos per pont d’hidrogen. Ara be, com
que I’entorn de cada oxigen és tetraédric, aquesta estructura no és plana.
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Figura 3.7 Enllagos per pont d’hidrogen en I’aigua. L entorn de cada oxigen és tetraedric, per tant no queden
totes les molecules d’aigua en un pla, sino en una estructura tridimensional.

Quin compost es pot esperar que tingui un punt d’ebullicio més alt ’amoniac, NH3, o la fosfina, PH;? ©

Es pot esperar que el meta CH, tingui un punt d’ebullicié més gran que el sila, SiH,? *°

Tants els oxoacids com els acids carboxilics (acids organics) formen enllacos per pont d’hidrogen. Justificar
perqué lacid sulfuric, H:SOy, i ’acid acétic, CH3;CO;H poden presentar enllacos per pont d’hidrogen sent
aixi que el seu atom central S o C no té parells d’electrons solitaris ni son atoms prou electronegatius com
F,00N.V

En general, els punts de fusi6 i d’ebullicio segueixen tendéncies similars, ja que ambdos depenen de les forces
intermoleculars. Per exemple, els halogen a temperatura ambient es troben en diferent estat: el fluor, F» i el clor,
Cl,, son gasos mentre que el brom, Br,, es troba en fase liquida i en canvi el iode, I, esta en estat solid.

3.3 Els liquids

En fase gas les molécules tenen molta llibertat de moviments: es desplacen i poden girar sobre si mateixes. Aixo
succeeix quan les forces intermoleculars son febles.

En fase solida les molécules no tenen mobilitat, estan fixes, estan ordenades d’una determinada forma i no
canvien de veins. Es pot dir que hi ha ordre a llarga distancia.

En fase liquida la situaci6 és intermedia. Les forces intermoleculars ja son una mica més fortes que en el gas,
tot i que encara hi ha una certa mobilitat de les molecules. L’energia cinctica veng parcialment les forces
d’atraccié intermoleculars. En aquest cas hi ha un cert ordre, perd a distancia curta. Es a dir les interaccions
intermoleculars son dinamiques, es van trencant i refent constantment.
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Un dels liquids més abundant i que tenim més proper és I’aigua. Ja s’ha vist que pot formar enllagos per pont
d’hidrogen i tenir quatre molécules al seu voltant amb les que esta interaccionant. L’estructura de 1’aigua en
fase liquida o en el solid, en el gel és similar. La diferencia esta en que en el gel les quatre aigiies que estan al
voltant son sempre les mateixes, estan fixes. En canvi en 1’aigua liquida van canviant, ja que hi ha mobilitat de
les molécules, van trencat la interaccié amb unes molécules 1 la formen amb unes altres.

Com a curiositat: ¢l gel és menys dens que ’aigua liquida i aixo evita que els llacs es congelin sencers,
mantenint-se la vida aquatica sota de la capa superficial de gel. Per que passa aixd, si en fase liquida i en el gel
el tipus d’enllacos d’hidrogen que formen son iguals? L’explicacio esta en que aquests enllagos d’hidrogen
generen unes cavitats en 1’estructura: en el cas del solid aquestes cavitats queden buides, ara be en fase liquida,
hi ha molécules que estan interaccionant perd d’altres no, i es poden col-locar dins d’aquestes cavitats (figura
3.8). Per tant, en el mateix espai hi ha més molécules d’aigua en fase liquida que solida. Per tant, hi ha més
massa per unitat de volum, o sigui que I’aigua és més densa que el gel. Quan omplim una glagonera amb aigua,
i la posem al congelador, en baixar la temperatura disminueix el moviment i arribem a solidificar, per sota de la
temperatura de fusio. Per tant les aigiies que hi havia a les cavitats surten i passen a engrandir 1’estructura rigida.
El resultat és que el volum del glaco és major que el de I’aigua que s’havia posat.
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Figura 3.8 Esquema de [’estructura de l’aigua liquida. En blau clar les molécules interaccionant per enllag
d’hidrogen que formen [’estructura del solid, i en blau fosc una molécula d’aigua lliure ocupant una cavitat.

Els enllacos per pont d’hidrogen sén essencials en moltes estructures presents en els éssers vius. Per exemple,
la doble cadena de ’ADN esta estabilitzada per la formacié d’enllagos per pont d’hidrogen entre les bases
nitrogenades com pot ser la interacci6 adenina-timina o citosina guanina (figura 3.9).

H,C

Timina (T) Hillening.(4) Guanina (G) Citosina (C)

Figura 3.9 Interaccions per enllag per pont d’hidrogen (---) entre les bases nitrogenades que formen part de
lestructura del ADN.

L’etanol i el dietiléter son liquids a temperatura ambient. Quin dels dos és més volatil? Quin té una pressio

de vapor més elevada? *
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Propietats dels liquids

Una de les caracteristiques dels liquids és que adquireixen la forma del recipient que els conté. Aixd ho poden
fer gracies a que estan constantment refent les interaccions intermoleculars, per anar-se adaptant. Hi ha dues
propietats tipiques dels liquids, com son la viscositat i la tensié superficial. Ambdues estan relacionades amb
les forces intermoleculars.

Viscositat és la resisténcia que ofereixen els liquids a canviar de forma sota I’acci6 de forces exteriors. Es a dir
¢s la resisténcia a fluir. Aquesta propietat depén de dos factors:

- del tipus de forces intermoleculars que hi hagi,
- de la facilitat per reordenar les interaccions.

La resisténcia a fluir esta relacionada amb la facilitat amb la que es puguin moure, o desplacar-se les molécules.
Per tant, a 1’igual que s havia vist pels gasos, les molécules més pesades es mouen més lentament, i I’augment
de la temperatura fa augmentar la velocitat. Per tant un determinat liquid sera menys viscos en calent que en
fred. Per exemple quan es posa oli en una pacella, en fred és molt més viscos que quan ja esta calent.

Les molécules grans acostumen a formar liquids més viscosos, ja que els hi costa més lliscar. En el cas dels
polimers, o compostos de cadena llarga, es poden “enredar” entre elles dificultant el seu desplagament, i per
tant fent augmentar la viscositat.

Tensio superficial: és la resisténcia que presenta un liquid a augmentar la seva superficie. La superficie d’un
liquid dins d’un recipient és llisa i plana; el liquid esta en contacte amb I’aire o amb el gas que hi hagi en el
recipient.

Les molécules d’un liquid estan sotmeses a diferents forces segons si es troben a la superficie, a I’interior o en
contacte amb la paret del recipient.

- Les molécules de I’interior interacciones amb totes les molécules que tenen al seu voltant.

- Les molécules que estan a la superficie del liquid interaccionen amb unes quantes molécules de liquid, amb
les que tenen al costat i a sota, pero per la part de sobre la seva interaccio és amb el gas que hi hagi al recipient
o amb [’aire si és un recipient obert.

Les interaccions del liquid amb el gas son febles, per aixo ’aigua en ’aire forma gotes esfeériques, ja que
predominen les forces intermoleculars.

- Per les molécules que estan en contacte amb la paret, hi ha una situacio similar a les que estan a la superficie.
No estan envoltades per tot arreu per altres molécules de liquid, sind que per alguns punts estan interaccionant
amb la paret del recipient.

A I’igual que passa amb la viscositat, la tensid superficial també disminueix amb la temperatura, ja que I’energia
cinética de les molécules permet véncer les forces intermoleculars.

El liquid en un recipient esta sotmes a dos tipus de forces:
- Forces de cohesio: son les interaccions intermoleculars.
- Forces d’adhesio: son les interaccions entre el liquid i el seu suport. Les interaccions amb la paret del recipient.

Quan les forces intermoleculars son grans, la tensid superficial és gran, ja que costa deformar la superficie del
liquid.

La superficie d’un liquid en un recipient es plana, excepte en les vores on esta en contacte amb el suport on esta.
En aquests punts hi ha competéncia entre les forces de cohesi6 i les d’adhesié. Si la superficie és gran no s’arriba
a observar, ara be si és petita, per exemple si el liquid esta en un tub estret, tipus tub d’assaig, es veu una
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desviacio de la planaritat en la superficie del liquid tocar a la paret del tub. S’observa una certa curvatura que
s’anomena menisc.

Quan la interaccio entre el liquid i la paret és més forta que les interaccions intermoleculars, el liquid a la vora
de les parets queda una mica més alt que en la resta del tub. Per tant, aixo passa quan les forces d’adhesi6 >
forces de cohesio. Un exemple és el de I’aigua en un tub de vidre. Les forces d’atraccid de 1’aigua amb la
superficie del vidre (que conté punts amb carregues negatives i positives) son més grans que les forces per enllag
per pont d’hidrogen entre molécules d’aigua (figura 3.10).

Quan les forces de cohesi6 son mes grans que les d’adhesié amb la paret el menisc és en sentit contrari, a la
vora de la paret el liquid queda una mica més avall que la superficie de la resta de liquid. Aixo passa en el cas
del mercuri liquid. El Hg és un metall, per tant entre els atoms metal-lics hi ha un enlla¢ metal-lic, que és més
fort que el que formen els atoms de mercuri amb la paret de vidre (figura 3.10).

Forces

adhesio > cohesio Forces

cohesié > adhesio
Figura 3.10 Forma del menisc en funcio de la relacio de forces de cohesio (intermoleculars) i adhesio (liquid
-SUport).

Per tant, que un liquid s’escampi sobre una superficie o formi gotes depén del balang de forces entre cohesio i
adhesio. Quan 1’aigua cau sobre un teixit de cotd, s’escampa, ja que hi ha una bona interaccié amb el teixit. En
canvi quan cau sobre un plastic, les interaccions amb la superficie son febles i predominen les interaccions
intermoleculars, per tant es formen gotes: el minim contacte possible amb la superficie.

3.3 Solids

Un compost 0 un element en estat solid pot estar en forma cristal-lina o amorfa. En la forma cristal-lina hi ha
un ordre en la disposicié de les particules que formen el solid, mentre que en el solid amorf no. Com ja s’ha
comentat en estat solid les molecules o espécies que formen el solid no tenen mobilitat, és a dir no es poden
desplagar. No obstant, segons el tipus de solid, hi poden haver lleugers moviments, com son els deguts a les
vibracions dels enllagos covalents.

Els solids poden estar formats per atoms, ions o molécules i es classifiquen en base a les forces que donen
cohesio al material. Es poden classificar en quatre blocs:

- Solids moleculars: son els que estan formats per molecules, per tant el que dona cohesio al solid son les
forces intermoleculars. Per exemple el N2, O,, CO,.

- Solids covalents en xarxa: estan formats per atoms que estan units covalentment formant una xarxa
tridimensional com en el carboni diamant, o una capa com el carboni grafit.

- Solids metal-lics: estan formats per atoms metal-lics units per enllag metal-lic.

- Solids ionics: estan formats per ions i I’enllag entre ells és ionic. Per exemple NaCl, CaO, Na;SOs.
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Solids moleculars

Aquest tipus de solid estd format per molécules que en general s’empaqueten de la forma més compacta
possible. Es a dir que es col-loquen de forma que ocupin el minim espai possible. Les molécules que formen el
solid estan interaccionant entre elles per les forces intermoleculars. Per tant en un solid molecular hi ha dos
tipus d’enllagos i/0 interaccions:

- Intramoleculars: enllagos covalents entre els atoms que formen la molécula. Excepte en els gasos
nobles que son molécules monoatomiques.

- Intermoleculars: son les interaccions entre els molécules i son les responsables de moltes de les
propietats dels solids moleculars.

El punt de fusio6 i el punt d’ebullicié depén de les forces intermoleculars, per tant, com que en general son febles,
els Pri Pe dels solids moleculars son generalment baixos. Ara be, com que hi ha tres tipus de forces
intermoleculars (Van der Waals, dipol-dipol i enllag per pont d’hidrogen) segons quines siguin les forces
intermoleculars els Pri Pe, seran més grans ( si hi ha enllag per pont d’hidrogen) o menors.

Fusio: passar de solid a liquid, per tant, trencar les forces intermoleculars de forma que les molécules tinguin
mobilitat. La temperatura de fusi6 €s la temperatura a la que 1’energia térmica veng les forces intermoleculars.

Energia de dissociacio: energia necessaria per trencar els enllagos covalents, intramoleculars.

La duresa del solid també esta relacionada amb les forces intermoleculars. En general son solids tous ja que
aquestes forces son febles.

Com s’ha comentat anteriorment, 1’enlla¢ per pont d’hidrogen és direccional. Per tant en els compostos que hi
ha aquest tipus d’interacci6 intermolecular les molécules no s’empaqueten de forma el més compacte possible,
siné que la seva disposicio en I’espai ve marcada per aquest enllagos d’hidrogen. Precisament és per aixo que
en I’estructura del gel queden cavitats, on en fase liquida s’hi col-loquen molécules lliures.

Els solids moleculars estan formats per molécules, per tant per elements no metal-lics, que es troben compartint
electrons, formant enllagos covalents, per tal de complir 1’octet. Per tant, totes les molécules descrites en el
capitol 2 formen solids moleculars.

Poden haver-hi solids moleculars formats per molécules petites, com O, CO,, H,O, perd d’altres estan format
per molécules més voluminoses, com el benze, CsHs 0 hidrocarburs de diferents llargades, alcohols, etc. Els
greixos i margarines, també estan en aquest grup. Depenent de la forca de les interaccions moleculars, a
temperatura ambient es poden trobar en forma liquida o solida.

Solids covalents en xarxa

Aquests solids estan formats per atoms que formen enllagos covalents entre ells. Per tant, son atoms d’elements
no metal-lics, d’elements del bloc p. Per tant, tots els enllagos en el solid son forts, ja que sén covalents. En
aquest cas no s’empaqueten els atoms sind que s’han de col-locar en la disposicié adient per poder formar
I’enllag covalent. Per tant I’entorn dels atoms es pot explicar pel model de les repulsions de parells d’electrons,
a I’igual que en el cas de les molécules. Es a dir que aquest enllag és direccional.

Un dels tipics solids covalents és el carboni amb estructura cristallina de diamant. Es un solid molt dur, que es
pot “tallar”. Hi ha direccions en les que hi ha menys enllagos covalents per trencar i sera per on es pot tallar
aquest solid. Un diamant és més car, com més cares t€, més “tallat” esta.

Aquest tipus de solids presenten Pri Pg, elevats, ja que per separar els seus components, que en aquest cas son
atoms, cal trencar enllagos covalents. Pel mateix motiu, son solids durs.
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L’element C es pot trobar o obtenir en diferents formes: diamant, grafit, ful-ler¢ i amorf, aquesta ultima forma
¢és la forma no cristal-lina.

La forma al-lotropica ful-leré¢ forma un solid molecular ja que son entitats Ceo. Hi ha 60 atoms de C units
covalentment formant una esfera buida per dins. Fon a 280 °C; és un P; elevat per un compost molecular, pero
les interaccions intermoleculars son forces de Van der Waals, que depenen de la polaritzabilitat. Per tant, en ser
una molécula molt voluminosa aquestes interaccions seran bastant fortes, per ser forces de Van der Waals, pero
molt més febles que un enllag covalent.

El C(diamant) i el C(grafit) son solids covalents amb punts de fusié molt elevats, per sobre dels 1000 °C. El
diamant per sobre dels 2000 K es crema si s’escalfa a 1’aire, sense arribar a fondre. L’ estructura d’aquestes dues
formes al-lotropiques és diferent. En ambdos casos el C necessita compartir els 4 electrons per poder complir
I’octet, i és la forma en que comparteix els electrons el que fa que hi hagi dues formes amb propietats diferents.

En el cas del C(diamant) comparteix cada electré6 amb un altre carboni, per tant forma 4 enllagos covalents, que
es disposen en una geometria tetra¢drica. Per tant aquesta forma al-lotropica €s tridimensional, en que tots els
C presenten al seu voltant una geometria tetraédrica; el solid esta format per tetraedres compartint vertexs.
L’enllag o entre els atoms de C es pot explicar pel solapament entre orbitals hibrids de tipus sp* dels C (figura
3.11).

En canvi, el C(grafit) presenta una estructura en capes, el que vol dir que els C no tenen un entorn tetraedric
sind pla trigonal. Per tant utilitza orbitals hibrids sp? per formar els enllagos o i amb I’orbital 2p, (considerant
els eixos de la figura 3.11) que no s’ha hibridat es formen els enllagcos 7. Cada atom de C té un orbital p
perpendicular al pal xy, per tant hi ha solapament entre ells, de forma similar al que passa en el benze.

En la figura 3.11 es poden veure les dues formes al-lotropiques del C. A partir de les seves estructures ja es pot
deduir que la d(C-C)giamant™> d(C-C)grasit ja que en el primer cas 1’ordre d’enllag C-C és 1, mentre que en el grafit

és de 1,5.
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Figura 3.11 Diferents formes de complir ’octet en les formes al-lotropiques del C diamant i grafit.

Un altre solid tipic covalent és el dioxid de silici, SiO». El compost analeg amb el C, que és del mateix grup de
la taula periodica, el CO,, forma un solid molecular. A temperatura ambient el CO» és un gas en canvi el SiO;
¢s solid; aquest fet ja indica que formen diferent tipus de solid (figura 3.12). En tots dos casos I’atom central ha
de complir I’octet. En el cas del CO, ho fa formant dos dobles enllagos, en canvi en el SiO; ho fa formant 4
enllagos senzills. Per tant el si forma orbitals hibrids sp® que son els que se solapen amb els orbitals hibrids sp*
de 4 oxigens. La geometria al voltant del Si és tetra¢drica. Cada oxigen esta unit a dos Si, compartint un electr6
amb cadascun. Per tant al voltant del Si hi ha 4 atoms d’oxigen, perd compartits entre 2 Si, per tant podem dir
que la seva estequiometria és SiO4, en que 4/2 representa O al voltant i el 2 amb els que esta compartit, per tant
cadascun compte tan sol la meitat. Aixi que queda SiOs.
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Figura 3.12 Diferents formes de complir [’octet: SiO: i CO.. El SiO; forma un solid covalent i el CO; un solid
molecular.

Altres solids covalents son el P, B o BN. Els elements P i B no tenen 8 electrons, per tant han de compartir
electrons per arribar-hi. Com que en la férmula apareix un sol atom vol dir que és aquesta unitat la que es
repeteix.

En el cas del P hi ha diverses formes al-lotropiques, dues d’elles son: P(negre) o P, i P(blanc) o P4. L’espécie
P4, €s un solid molecular; les molécules estan formades per 4 atoms de fosfor formant un tetraedre. Amb aquesta
estructura tots els P compleixen 1’octet. Quan es diu P, es fa referencia al solid covalent, en que cada fosfor
s’uneix també a tres P veins, pero en lloc de tancar el tetraedre es forma una xarxa tridimensional.

El nitrur de bor, BN, si es consideres com una molécula el bor no compliria I’octet. Per aixd és més favorable
la formaci6 d’un solid tridimensional o bidimensional (una capa). Pot presentar estructura tipus diamant i tipus
grafit. Aixo és aixi ja que el nombre d’electrons de B+N = 8 que ¢és igual que entre dos C. Per tant en conjunt
tenen el mateix nombre d’electrons, el que afavoreix que puguin presentar el mateix tipus d’estructura.

Dues formes al-lotropiques del sofre son: S'i Ss. Tindran un punt de fusio similar? Formaran el mateix tipus
de solid?”

Solids ionics
Els solids ionics estan formats per empaquetament dels anions (que en general tenen un radi més gran) i els

cations es col-loquen en les cavitats que queden entre ells, minimitzant les repulsions entre ions del mateix
signe.

Al fondre un solid ionic cal trencar enllagos ionics. La forga de 1’enllag ionic és una atracci6 electrostatica i com
ja s’ha comentat anteriorment depen fortament de la carrega dels ions. Aixi doncs el punt de fusio pels solids
ionics depén molt de quins ions el formen. L’entalpia de xarxa, o energia necessaria per trencar 1’enllag AHxarxa
és, per un solid amb molt caracter ionic, AHarxa %.

Per exemple el Prdel CaO (2572 °C) és molt més elevat que el del NaCl (801 °C). La distancia entre els ions, o
sigui el radi dels ions també afecta a la temperatura de fusié. Per exemple, el BaO té un Prde 1923 °C.

Els solids ionics es caracteritzen per tenir punts de fusio i ebullici6 elevats, 1 son compostos durs. Tot i que els
ions tenen carregues, en estat solid no condueixen el corrent eléctric ja que les carregues no tenen mobilitat. En
canvi quan estan en fase liquida (solid fos), o en solucio si que poden conduir el corrent eléctric.

Molts compostos 10nics son solubles en aigua. La seva solubilitat depén de quina interaccid sigui més forta:
I’enllag ionic o 1’atraccid 16-dipol entre els ions i els dipols de 1’aigua.
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El caracter ionic de 1’enllag pot disminuir si la diferencia d’electronegativitat entre els seus ions disminueix, i/0
quan el catid €és polaritzant i 1’ani6 polaritzable. En ambdoés casos 1’enllag té una certa component covalent
d’enllag, i es troba en una situacié intermédia, és un enllag ionic-covalent. Quan hi ha aquesta contribucio
covalent en I’enllag AHyarxa ja no és similar a —F,,.

Quin solid té més caracter ionic: NaCl o AgCI? *° Quin solid té menor caracter ionic: BaCl; o BeCl,?*
Solids metal-lics

Aquest tipus de solid el formen els elements metal-lics. El solid esta format per I’empaquetament d’atoms
metal-lics. L’enlla¢ que hi ha entre ells és I’enllag metal-lic.

Quan tots els atoms son iguals els anomenem metalls, i quan hi ha més d’un tipus d’atoms s’anomena aliatge.
Alguns dels aliatges que tenen un nom propi son: llautd, que esta format per Cu i Zn, el bronze que conté Cu i
Sn, o I’or blanc que és Aui Ni.

Aquest tipus de solids son conductors del corrent electric i de la temperatura. A més son ductils i mal-leables:
es poden deformar, formar fils o lamines, sense trencar-se. Fent pressio es poden desplagar els atoms que estan
apilats refent-se els enllagos metal-lics.

El punt de fusié dels metalls varia molt d’uns als altres; depen de la forca de 1’enllag metal-lic. El metall amb
un punt de fusié més elevat és el tungste, W, per aixo s’utilitza en bombetes ja que és el que requereix major
temperatura per fondre.

A partir del que s’ha comentat de cada solid, i les caracteristiques generals que es recullen en la taula 3.2, hi ha
compostos que facilment es podra saber a partir de les seves propietats quin tipus de solid formen. Per exemple
entre compostos molecular i xarxes iOniques o xarxes covalents, ja que els seus punts de fusidé seran molt
diferents. Ara be, els punts de fusié dels solids ionics i covalents son elevats. En els solids ionics depén molt de
les carregues dels ions, i si les carregues son elevades la temperatura de fusid pot arribar a ser molt elevada. Per
tant per diferenciar aquests solids cal mirar la seva composicio: si esta format per elements no metal-lics, és un
solid covalent, mentre que si esta formar per un element metal-lic i un no metal-lic sera un solid ionic. Quan
esta format Ginicament per atoms metal-lics és un solid metal-lic.

Taula 3.2 Classificacio dels solids i caracteristiques més rellevants.

Tipus de solid Caracteristiques Exemples
Molecular Pr i Py relativament baixos, depenent de les | I, Cly, Ss, P4, HO, CsHe, glucosa,
forces intermoleculars. Tous. CH;COzH, CsHo.
Covalent Durs, rigids, punts de fusi6 i ebullicio B, C(diamant), P(negre), SiO»,
elevats, insolubles en aigua BN.
Ionic Durs, rigids, punts de fusi6 i ebullicid KCI, NHsNOs, FeSO4.7H,0,
elevats. Si son solubles en aigua la seva Pb(NO3),, CaO.

solucio és conductora del corrent eléctric.
També son conductors en estat fos.

metal-lic Dactils 1 mal-leables, brillants, conductors | Tots els elements dels blocs s 1 d,
térmics 1 eléctrics. i alguns elements del bloc p. Ba,
Ti, Cu, Pb, TI.

Indiqueu quin tipus de solid formen les segiients espécies: CaSQOQ4, H;SOy4 SiO,, CO,, He, Li, Mn i quina
d’elles es pot esperar que presenti un Pyi P, menor. **
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4 CINETICA

Els compostos poden reaccionar entre si per donar productes. Per tal de que la reaccid tingui lloc cal que
energeticament sigui favorable, si no €s aixi la reaccid no es dona; aixo €s el que estudia la termodinamica. Ara
be, una reaccié quimica pot ser energeticament favorable i que no s’arribi a observar. Aix0 passa quan la
velocitat de la reaccio és molt lenta. Aquest aspecte de les reaccions quimiques €s el que estudia la cinética.

La cinética estudia de qué depén la velocitat amb la que es dona una reacciod, quins factors hi influeixen. Per
altra banda, si es vol tenir un bon control sobre una reaccié convé con¢ixer quin €s el procés pel que reaccionen
uns determinats reactius. Es a dir conéixer el mecanisme pel que té lloc la reaccié. Per tant, I’estudi cinétic
permet modular la velocitat de reaccid a conveniencia, i si convé, permet modificar els subproductes que puguin
apargixer.

4.1 Velocitat de reaccio

El primer que convé saber és quins factors contribueixen o afecten a la velocitat de la reaccid i com es pot
determinar la velocitat d’una reaccid. Ara be, el mon de les reaccions quimiques és molt ampli, ja que per una
banda, hi ha diferents tipus de reaccions, per exemple, reaccions redox o reaccions acid-base. Per altra banda,
hi ha altres factors que influeixen, com pot ser el medi en que es realitzen; hi ha reaccions que tenen lloc en fase
gas, d’altres en solucid, o també pot haver-hi reaccions en les quals els reactius es trobin en fases diferents: per
exemple un solid i I’altre en solucio. El cas més senzill d’estudiar és el de les reaccions en fase gas.

Si es considera la reaccio de formacié de iodur d’hidrogen a partir de iode i hidrogen moleculars, aquesta reaccio
¢s més facil de realitzar en fase gas. Les dues molécules son apolars, i per tant les interaccions intermoleculars
que presenten son forces de Van der Waals. Ara be, a temperatura ambient 1’hidrogen H, és un gas, mentre que
el I és un solid. Aix0 és degut a la gran diferéncia de volum entre els atoms de H i L.

La reacci6 entre un solid i un gas és més dificil que si les dues molécules estan en la mateixa fase. Per tant,
considerem que les dues molecules estan en fase gas:

Ha(g) + I(g) 2 HI(g).

En aquesta reaccio passem de tenir I’hidrogen i el iode en estat elemental, o sigui estat d’oxidacio zero, a tenir
un altre estat d’oxidacio: positiu per 1’hidrogen i negatiu pel iode. No confondre estat d’oxidacio amb carrega
d’un io. Aqui ens referim a estat d’oxidaci6 ja que estem parlant de molécules, en les que hi ha un enllag
covalent entre els atoms.

Les reaccions en les que hi ha canvi en I’estat d’oxidaci6 els elements son reaccions de tipus redox (reduccio-
oxidacio), €s a dir que hi ha una redistribucié d’electrons entres les dues molécules. Es trenquen enllagos i se’n
formen de nous. En aquest cas es trenca I’enllag H-H i el I-I per formar enllagos H-1.

Com que la reaccio es dona en fase gas, les molecules tenen mobilitat, la velocitat dels seus desplagaments és
funcid de la temperatura i de la massa de les molécules, o sigui de la seva massa molar, com ja s’ha comentat
en parlar dels gasos (capitol 3.1). Aquesta mobilitat de les molécules afavoreix que puguin xocar, i €s la via per
la que es pot donar la redistribuci6 dels electrons i dels enllagos i un intercanvi energgtic.

Hi ha reaccions que son senzilles, que es donen en una sola etapa, és a dir els reactius xoquen entre ells, hi ha
la redistribuci6 electronica i es formen els productes (A + B = C). En canvi altres reaccions el procés és més
laborios, 1 per passar de reactius a productes es fa en diverses etapes, en les que es formen espécies intermeédies
(A+B>D->QO).

Per una reaccié quimica es pot dibuixar un diagrama d’energia en funcié del progrés de la reaccio, com el que
es pot veure en la figura 4.1. En aquest grafic es representa 1’energia que tenen els reactius, i ’energia que tenen
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els productes. Si es considera una reaccié exotérmica, els productes han de ser més estables que els reactius, és
a dir, han de tenir menor energia que els reactius, el procés allibera energia. Per tal de passar de reactius a
productes es passa per un estat de transicio, que correspon a un estat més energetic, on hi ha el reordenament
entre les molécules de reactius. L energia que tingui aquest estat de transicio afecta a la velocitat de la reaccid.
Tal i com es pot veure en la figura 4.1, és una barrera energética que cal superar per arribar a formar els
productes.

/
Energia

Estat de transicio

Reactius

AE <0

productes

Progrés de la reaccio

Figura 4.1 Diagrama d’energia en el que es mostra [’evolucio d’una reaccio exotérmica, o el perfil de
reaccio.

La velocitat d’una reaccio s’ha observat que depén de tres variables:

- La temperatura: com més alta és la temperatura del sistema que es fa reaccionar les molécules tenen més
energia, 1 per tan podran superar més facilment la barrera energética de I’estat de transicio.

- La concentracio dels reactius (i en alguns casos influeix també la d’algun dels productes formats).
Concentracions més elevades de reactius augmenten la velocitat de reaccio.

- El temps: a mesura que avanga la reaccio la velocitat disminueix. Es a dir quan els reactius fa més estona que
estan reaccionant, la reaccid va més lenta. Part dels reactius s’ha consumit, per tant, la seva concentracio
disminueix 1 aixo afecta a la velocitat de reaccio.

Hi ha altres factors que poden modular la velocitat d’una reaccio:
- Els catalitzadors: son substancies que s’afegeixen al medi de reaccio i fan augmentar la velocitat.

- Els inhibidors son just el contrari. També s’afegeixen al medi de reaccié pero fan disminuir la velocitat de
reaccio.

- El medi de reaccid: és a dir en quines condicions es dona la reaccid, si €s en fase gas o en solucio, per una
banda; per altra, quan la reaccio6 es dona en solucid, la velocitat ve afectada pel dissolvent que s’utilitza, la seva
viscositat i la polaritat, per les sals que pugui haver-hi en el medi, etc.

- La superficie: si un dels reactius es troba en estat solid la mida de les particules afecta a la velocitat de reaccio,
ja que afecta a la superficie de contacte entre els reactius. Per exemple, un reactiu en pols reacciona més rapid
que un que siguin particules més grans.

En alguns experiments que es realitzen en els laboratoris de practiques s’ataca un metall amb acid: en aquests
casos s’ha de tenir cura d’escollir el metall en la forma adequada (la que s’indica en el guid de practiques),
vigilant la mida de les particules, ja que si el metall esta en pols la reaccio pot ser molt rapida i descontrolar-se
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facilment. També s ha de tenir molta cura quan en aquesta reaccid es fa servir acid concentrat; en augmentar la
concentracid del reactiu la reaccid s’accelera, 1 el gas que es forma en la reaccid pot alliberar-se de forma massa
rapida (fins 1 tot violenta). Un exemple és 1’atac del coure amb acid nitric:

Cu(s) + 4 HNOs(aq) = Cu(NOs)x(aq) + 2 NO»(g) + 2 H,0

si el metall esta en forma de pols, molta superficie de contacte i I’acid molt concentrat, hi ha la formaci6 sobtada
del gas.

Velocitat de reaccio: com es determina i com s’expressa

La velocitat de reaccido es determina experimentalment, mesurant els canvis que es produeixen en les
concentracions. Es pot fer analitzant el canvi en la concentracié de reactius o be de productes. En el cas de fer
el seguiment de la concentracio6 de reactius el que s’observa és que al llarg del temps la concentraci6 disminueix.
En canvi, si el seguiment es fa en la formacié dels productes, la concentraci6 va augmentant.

Velocitat mitjana: variacid de la concentracié en un interval de temps, per tant és la mitja de la velocitat de

reaccié en I’interval de temps considerat. Per exemple si el seguiment es fa en la formacio del producte P
A[P]
At
I’interval de temps que s’analitza, per tant A[P] > 0. Si s’expressa en funcié de la variaci6 en la concentracio de

I’expressié de la velocitat mitjana sera: v = en que A[P] = [P]s— [P]i sent el punt inicial i finals els de

reactiu R, com que la concentraci6 disminueix aqui hi ha signe negatiu, ja que A[R] =[R]s— [R]; i en aquest cas
AR]

A[R] <01 D’expressio queda en la forma: v =— I

Velocitat instantania: en aquest cas es considera en un moment determinat, un instant, per tant en que 1’interval

, A i1 ., . dp] . ., .,
€s molt petit. Aixi I’expressio de la velocitat queda com: v = % o si s’expressa en funci6 de la concentracio de
. d[R
reactiu v =— g.
dt

Sigui quina sigui 1’expressio de velocitat que es faci servir les unitats son sempre les mateixes: €s variacio de
concentracio en funcio6 del temps, per tant les unitats son unitats de concentracié x temps™, per exemple M s™".

Ara be, cal tenir present que la velocitat instantania o velocitat mitja no és la velocitat de reaccio. La velocitat
de reacci6 depen de I’estequiometria de la reaccio.

La velocitat de reaccio és uinica i caracteristica de la reaccid i és la mateixa, independentment de com es mesuri,
¢s a dir a partir de quin reactiu o producte es determini.

Si es considera la reaccid
2 N>Os(g) =2 4 NOx(g) + 02 (g)

es pot fer el seguiment de la concentracio de N>Os en funci6 del temps, o be el seguiment de la formacié de NO;
o del O,. Sigui quina sigui la mesura que es faci la velocitat de reaccioé ha de ser la mateixa. El que sera diferent
és la velocitat de desaparicio del reactiu o de formacio dels productes. En la taula 4.1 es presenta la concentracid
de cadascuna de les tres especies en diferents moments.

Com es pot veure en aquesta taula la concentracio dels dos productes es forma a diferent ritme, fet que esta
d’acord amb I’estequiometria de la reaccio, en la que per cada molécula d’oxigen se’n formen 4 de dioxid de
nitrogen. Com es 10gic, en ’inici de la reaccid tan sols hi ha reactiu, encara no han comencat a formar-se els
productes.
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Taula 4.1 Seguiment de la reaccié de descomposicio del N.Os(g).

temps / min [N2Os] / mM [NOz] / mM [O2] / mM

0 15 0 0
100 12,3 5,4 1,3
200 9,6 10,8 2,7
300 7,7 14,6 3,7
400 6,2 17,6 4.4
500 5,0 20,0 5,0
600 4,0 22,0 5,5
700 3,3 234 5.8

Les dades de la taula 4.1 es poden presentar graficament (figura 4.2), representant la concentracio (eix y) en
front del temps (eix x).
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Figura 4.2 Progrés de la reaccio de descomposicio del N>Os (g). Variacio de la concentracio de les diferents
espécies en funcio del temps.

Tal i com ja es veu en les dades de la taula 4.1, la [N2Os] va disminuint amb el temps, mentre que les
concentracions de productes augmenten, augmentant molt més rapidament la [NO,] que la [O2].

A partir de les concentracions en dos moments de la reaccid es pot trobar la velocitat mitjana per cada especie
en aquell interval. Si es considera ’interval de temps entre 100 i 200 minuts: Az = 100 min, A(N>Os) = (9,6 —
12,3) = 2,7 mM, ANO;) = (10,8 —5,4) = 5,4 mM i A(O;) = (2,7 — 1,3) = 1,4 mM. Per tant, les velocitats
mitjanes en aquest interval de temps seran:

Velocitat de desaparicio del N,Os= —(—2,7mM) / 100 min =2,7 107 mM min™".
Velocitat de formacio del NO,= 5,4 mM / 100 min = 5,4 10> mM min ..
Velocitat de formacié del O>= 1,4 mM) /100 min= 1,4 10> mM min ..
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Quina és en realitat la velocitat mitjana de la reaccio en aquest interval? Cadascuna d’aquestes velocitats s’ha
de dividir pel seu coeficient estequiometric en la reaccié considerada i com que el coeficient per I’oxigen és de
1, la velocitat mitjana en aquest interval de temps és igual a la velocitat de formaci6 del O. En aquest cas, com
que les concentracions estan expressades com mM i el temps en minuts, es pot expressar la velocitat en aquestes
unitats: mM min ™.

Aixi doncs la velocitat mitjana en un determinat interval de temps per la reaccié de descomposicié del N,Os(g)
és:

_ __ 1A[N;05]

A[NO2] 1 A[0,]
vmitjana — T2 At -7

At 1 At

1
4

La velocitat mitjana sera la mateixa en un altre interval de temps, per exemple entre 300 i 400 minuts?

Si el que es vol conéixer és la velocitat instantania, en un moment donat de la reaccio, aquesta velocitat es
determina tracant la tangent a la corba de concentraci6 vs temps (vs = versus, vol dir en funcié del temps). En
la figura de la grafica 4.2 es pot tragar la tangent en la corba de I’evolucio de la concentracié de NO»x(g) en el
punt que es vol determinar la velocitat instantania, per exemple a ¢ = 300 minuts (figura 4.3). El pendent de la
recta correspon a la velocitat instantania.

24 :
NO
2 A
204 =
s
% 16 7~
e Nzos /'/
F ] i
S .
& u
s -
% 84 z il N O
Q /' h m; 2 A
% P | i T - S
o 447 A L -
A
A
0L

— T T T T T T T T T T T T T
0 100 200 300 400 500 600 700
femps / min

Figura 4.3 Determinacio de la velocitat instantania, a t = 300 min pel métode de la tangent. (tangent a la
corba: linia discontinua en color porpra).

El pendent de la recta, que correspon a la velocitat instantania de formacié del NO, sera la diferencia de
concentracié entre el punt a =300 min i = 0 de la recta tangent, dividit per I’interval de temps, que és de 300
minuts.

(14,6-3,6) mM
300 min

Per tant, v;,,(NO,) = =3,7107?2 mM min~?!

Vins(NO2)

i la velocitat instantania de reacci6 en aquest punt sera Vi,g reac. = n

El problema que presenta aquest métode és que no és facil tragar be la tangent de la corba. Evidentment la
determinaci6o de la velocitat instantania es pot fer amb qualsevol de les corbes obtingudes amb les dades
experimentals; es pot emprar la grafica de variaci6 de la concentracio de N2Os, o be la de variacié de [O-].
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4.2 Llei de velocitat i ordre de reaccio
A partir de la velocitat de reaccié determinada experimentalment es establir el que s’anomena la llei de velocitat,
que ¢€s I’equacio de la velocitat d’una reaccio.

Com que la llei de velocitat s’extreu de dades experimentals, es pot dir que es determina experimentalment i
depén del mecanisme de la reaccié. Es important tenir present que no es pot deduir a partir de I’estequiometria
de la reaccio. A vegades pot coincidir, pero no sempre.

Per una reaccid del tipus: a A +b B-> productes la velocitat de reacci6 sera: v = k [A]*[B]®.

En aquesta expressio k = constant de velocitat, i ai f = ordres parcials de reaccié. En alguns casos 1’ordre
parcial de reaccio coincideix amb 1’estequiometria, perd no sempre.

L’ordre global de reaccio, n és la suma dels ordres parcials de reacci6. En aquest cas, n =a+ f.

La constant de velocitat sempre tindra les mateixes unitats? >

La llei de velocitat de la reacci6é de descomposicid del N,Os(g) comentada anteriorment:
2 N20s(g) 2 4 NOa(g) + 02 (g) és v= 1Kk [N20s].

Com es pot veure, aquesta reaccid és d’ordre n = 1, tot i que I’estequiometria de la reaccio6 és de 2. En aquest
cas coincideix I’ordre parcial de reaccié amb I’ordre global de reaccio.

A partir d’aquesta llei s’observa que si [N,Os] disminueix, cosa que succeeix a mesura que avanga la reaccio,
la velocitat disminueix.

Hi ha casos en que el producte format intervé en la velocitat de reaccid. Aixo passa en el cas de la descomposicio
de I’0z6. La reaccio de descomposicio d’aquesta molecula és:

2 03(g) 2 3 02(g)
La llei de velocitat per aquesta reacci6 és: v = k [Os]*[02] L.

L’ordre global d’aquesta reacci6 és n =2 + (—1) = 1; en aquest cas, un dels ordres parcials de reacci6 és negatiu.
Qué implica aixo? Que a mesura que augmenta la [O:] la velocitat disminueix; la formacio del producte fa
disminuir la velocitat de reacci6. Quines unitats tindra en aquest cas la constant de velocitat? *

Un altre cas interessant de remarcar és el de la reaccid de formacio del trioxid de sofre a partir del dioxid de
sofre:

2 SOx(g) + Ox(g) =2 2 SOs(g).
La llei de velocitat és: v = k [SO,][SO3] .

En aquest cas 1’ordre global de reaccid és n = 1+ (—0,5) = 0,5, és a dir que no és un valor enter, com tampoc ho
¢s un dels ordres parcials de reaccio. a I’igual que en el cas de la reaccié de descomposicié de I’0z0, la formacio
del producte fa disminuir la velocitat de reaccid. La preséncia de SOs3(g) en el medi alenteix la reaccid.

Per tant, a mode de resum:
- L’ordre de reaccio no té perqué coincidir amb 1’estequiometria.
- L’ordre de reaccio pot ser un valor enter o fraccionari, positiu o negatiu.

- Els productes formats poden influir en la velocitat de reaccio. En alguns casos poden augmentar la velocitat i
en d’altres reduir-la.
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Analisi de les dades cinétiques. Experimentalment es determina la concentracié a diferents temps, perd per
establir una llei de velocitat cal con¢ixer els ordres parcials de reacci6 i saber el valor de la constant de velocitat.
Hi ha dos metodes per fer aquest analisi i poder establir una llei de velocitat:

- Métode de les velocitats inicials: s’analitzen les dades molt al comengament de la reaccid, que és quan la
quantitat de producte format €s petita, i per tant no afecten gaire a la velocitat de reaccid.

- Meétode integral: coneixent la llei de velocitat, és a dir els ordres parcials de reaccid, s’integra i es troba una
expressio de la llei de velocitat que ens permet con¢ixer en qualsevol moment quina concentracié hi ha de
reactius 1 productes.

Meétode de les velocitats inicials

Per qualsevol reaccid, la grafica de concentracié en funcid del temps, presenta un tram lineal en els primers
moments de la reaccid. Aquest metode es basa en 1’analisi d’aquest tram.

Per una reaccio A—> productes, els primers punts de la grafica de [A] vs ¢ presenten tendéncia lineal i el pendent
de la recta correspon a la velocitat inicial, v (figura 4.4).

La metodologia a seguir és:

- Fer diversos experiments, amb diferents concentracions inicials de reactiu [A)o, per poder determinar en cada
experiment la velocitat inicial, vo.

- Es representa vo en funcié de la concentracio inicial de reactiu [A]o. Segons la forma de la grafica es pot saber
quin és I’ordre de reaccio, ja que la llei de la velocitat inicial és: vo= k[A]o".

En la figura 4.4 es pot veure que la reaccid analitzada té un ordre n = 1, i el pendent de la recta correspon a la
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Figura 4.4 Determinacio de la llei de velocitat inicial. A 'esquerra determinacio de la vy per diferents
experiments (variant la [A]y), a la dreta determinacio del pendent de la recta que correspon a la constant de
velocitat, k.

Si n = 0 la velocitat inicial vono canvia en modificar la [A]o, per tant dona una recta horitzontal, pendent zero.
En canvi si n = 1 dona també una recta pero en aquest cas té un determinat pendent, que correspon a la constant
de velocitat k. Si n =2 la grafica no dona una linia recta (figura 4.5).

A vegades convé representar la llei de velocitat en forma logaritmica: In vo = In k£ + n In[A]e. La grafica de In
vo en front de /4]y és una recta en que el pendent correspon a 1I’ordre de reaccid n i de ’ordenada a I’origen (In
k) es pot obtenir k (figura 4.5 dreta).
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Figura 4.5 Representacio de vy en funcio de la concentracio inicial [A]o, per diferents ordres de reaccio
utilitzant el mateix valor de k (esquerra) i representacio de [’expressio logaritmica de la llei general de
velocitat vo= k[A)o" (dreta).

Hi ha reaccions en les que la seva velocitat de reaccié depén de dos o més reactius. Aquest és el cas de la reaccio:
Hz(g) + 12(g) =2 2 HI(g) en que la v = k[H;][12], és a dir és d’ordre global 2, i ordre 1 respecte a cadascun dels
reactius.

El procediment seria similar a I’anterior, perd mantenint primer la [I>] constant i variant la [H»] i després a la
inversa. De fet, amb molt pocs experiments ja es pot trobar I’ordre de reaccid. En la taula 4.2 es detallen els
possibles experiments a realitzar, modificant en cada experiment una sola concentraci6 i determinant la velocitat
inicial, segons el métode indicat en la figura 4.4 esquerra, és a dir a partir del pendent de la grafica de
concentracié en funcié del temps en els primers punts quan la tendéncia €s lineal.

Taula 4.2 Dades de la velocitat inicial de formacio del HI(g) obtinguda en tres experiments en els que es
varia la concentracio inicial de reactius (H, i I,).

Experiment [Hz]o [L2]o Vo
1 A B X
2 A 2B 2X
3 2A B 2X

Si no es coneix la llei de velocitat per aquesta reacci, es parteix de la llei general que sera v = k[Hz]*[12]®. Es
pot aplicar aquesta llei general per cada experiment:

experiment 1: v; = X = kA°BP experiment 2: v, = 2X = kA%(2B)P experiment 3: v; = 2X = k(2A)“BP
Dividint els experiment en els que tan sols s’ha variat una concentracio:

* Experiment 1 / Experiment 2:

X kA% BP L 1 BFP BFP 1
tant, simplificant queda: - —

2X ~ kA% (2B)B per

5= W: WZ ZB.Pertantﬁ= 1.

* Experiment 1 / Experiment 3:

X kA®BE . 1 A®
— = ————1 en aquest cas queda: - =

1
2X ~ k(24)*B8 = — . Pertant, o= 1.

2 (24)% 2@
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Amb aquestes dades es podria trobar la constant de velocitat? *°

Per determinar la llei de velocitat de la reacci6é d’obtencio del fosge a partir de monodxid de carboni i clor, es
realitzen els experiments que es mostren a la taula 4.3.

Taula 4.3 Experiments realitats per determinar la llei de velocitat de la reaccié CO(g) + Cly(g) 2 COClx(g).

Experiment | [CO]o/M | [CL]o/M | wy/Ms!

1 0,25 0,25 0,35
2 0,25 0,50 1,00
3 0,50 0,25 0,71

A partir de les dades de la taula 4.3 deduiu la llei de velocitat per aquesta reaccio. Cal tenir molta cura en les
unitats que tindra la constant de velocitat. °’

Métode integral

Aquest és un altre métode per establir la llei de velocitat d’una reaccio. Per la reaccio A = productes 1’ expressio

de la velocitat és: v =k [A]". El que es mesura experimentalment €s la variacié de [A] en funcid del temps. Per

Dy — _ 4] _ n
tant: v = 7 k[A]"

Per trobar la llei de velocitat cal integrar aquesta expressié per cada ordre de reaccié n. Es a dir que s’ha de

aial _ _ diAl _ 2 _ 44l _
dt k[A]’ dt k[A]’ dt

reaccions de primer i segon ordre. La integracid permet establir la llei de velocitat per cada ordre de reaccio.

resoldre: — k[A]?, etc. Aqui s’integraran Unicament les equacions per

A partir de la grafica de les dades experimentals, [A] en funcio del temps, ja es pot veure si la reaccio és de
primer ordre o de segon, o be si és d’ordre zero (veure les figures 4.4 1 4.5).

Un cop es coneix I’ordre de reaccid, aplicant la llei de velocitat corresponent es podra calcular la constant de
velocitat, o be la concentraci6 de reactiu en un determinat moment, o per exemple, el temps que triga a consumir-
se la meitat del reactiu, que €s el que es coneix com temps de semivida o temps de semireaccio, t.

Meétode integral per reaccions de primer ordre, n = 1

Considerem la reaccio 4 = productes, com ja s’ha indicat v = — % = k[A]. Es poden reordenar els termes:
d[A] . . d[A] —
Tl —kdt itenint en compte que = d In[A] ens queda: d(In[A] = —k dz.

Cal integrar aquesta expressio fixant els limits:
- Atemps ¢ =0 la [A] = [A]o, que correspons a la concentraci¢ inicial.
- A temps t la concentracio sera [A].

Per tant ens queda: f;ot dIn[A] = —k | Ot dt. La resolucié d’aquestes integrals dona: In[A]: — In[A]o = —kz. Aquesta

expressio també es pot escriure com: ln% = —kt o en la forma exponencial: [A]¢= [A]o €.
0

Sén tres formes de presentar la llei de velocitat per una reaccié de primer ordre. Es pot fers servir qualsevol
d’elles.

En la figura 4.6 es mostra la grafica de I’expressio de la llei de velocitat en la forma exponencial. Es pot observar
que el valor de [A] a temps ¢ = 0 correspon a la concentracio inicial. La forma de la grafica varia molt en funcio
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de la constant de velocitat: quan k= 0,05 s™! a 100 segons la reacci6 ja esta practicament finalitzada, e canvi si
la constant és deu vegades més petita no s’ha consumit ni tan sols la meitat del reactiu. Es a dir que s observa
el que ja se sap per I’expressio de la velocitat, que com més gran és la constant de velocitat major és la velocitat
de reaccid.

0.4

k=0,0055s"

0.3

[A]/M

0.2 H

. . . . "
0 20 40 60 80 100
tl§

Figura 4.6 Variacio de la [A] en funcio del temps per una reaccio d’ordre n = 1.

Si el que interessa és coneixer el valor de la constant de velocitat de forma grafica es pot utilitzar I’expressio
logaritmica, ja que és la representacié d’una recta: In[A]; = In[A]o — k¢ (figura 4.7); el pendent de la recta
correspon a — k i ’ordenada a 1’origen és In[A]o.

Per tant, en les dues rectes de la figura 4.7 I’ordenada a ’origen és la mateixa, ja que es considera la mateixa
concentracié inicial. El que canvia és el pendent de la recta, que és el que depén la constant de velocitat: el
pendent és més pronunciat com més gran és la constant de velocitat.

Per determinar el pendent de la recta s’agafa un interval de I’ordenada, eix y, i es mira quin interval correspon
en I’abscissa, eix x, la divisié d’aquests dos intervals correspon al pendent Ay/Ax.

A partir dels valors de la grafica: pendent = —5,69 — (—0,69) / (100—0) = —5 1072 i com que pendent = —k es pot
veure que el valor obtingut de & és positiu i es correspon amb 1’indicat en la figura.

0

In[A]

-5,69

Figura 4.7 Representacio de la llei de velocitat per una reaccio de primer ordre, en format logaritmic.

La llei de velocitat que s’ha obtingut és per la reaccié que s’havia considerat: A-> productes. Ara be, la qiiestio
que cal plantejar-se és si aquesta expressio és valida per una reaccio d’ordre 1 del tipus: 2A-> productes.
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Com s’ha comentat anteriorment, la velocitat de reaccio i la velocitat de desaparicio d’un dels reactius no sempre
¢s el mateix. Si I’estequiometria €s 1, si que coincideix, que €s el que s’ha considerat en integrar 1’equaci6 de
velocitat, pero en el cas que es planteja ara, en que I’estequiometria de la reaccio és que es consumeixen 2 mols
de A per formar productes ja no és valid. En aquest cas la velocitat de la reacci6 és v = — %% = k[A]. Es a dir,
qUE Vreaccis = Vdesaparicio A/ 2. Per tant en aquest cas la llei de velocitat queda com: In[A]; = In[A]o — 24t

Metode integral per una reaccio de segon ordre, n =2

Si es vol establir la llei de velocitat per la reaccié de segon ordre 2A=> productes de forma que relacioni les
dades experimentals de variacio de concentracié en funcio del temps, 1I’expressio amb la que s’ha de treballar
_1dA]

2 dt
velocitat de reaccio.

és: v = = k[A]?. Com es pot veure s’ha inclos I’estequiometria de la reaccio per tal de considerar la

A I’igual que s’ha fet abans, es poden reordenar els termes i queda: — % = 2k dt. Tenint en compte que — % =
—d[%] ens queda d[%] = —2k dt. Aquesta és ’expressio que s’ha d’integrar entre £ = 0 i ¢ als que correspon una
concentracid [A]o i [Al

. o . S W S N
La integracio del primer terme dona: 40 d 7 T ( [A]o)’ per tant ens quedara:

1 1 1 1
—— — — = =2kt o el que és el mateix: — — — = 2kt.
[, 1al, d [, "l
Cal tenir en compte que el 2 apareix degut a 1’estequiometria de la reaccio.
. , . 1 1 ., .,

Aquesta expressio també es pot escriure com: — = — + 2kt. Per tant la representacio de 1/[A] en funcio del

(4] 14lo
temps dona una recta amb pendent = 2k i ordenada a I’origen 1/[A]o (figura 4.8).

Per tant, el tipus de representacio grafica que es fa per les reaccions amb n =2 i n =1 és diferent, tot i que en
ambdos casos s’obté una linia recta. En les d’ordre 2 es representa la inversa de concentracié mentre que en les
de ordre es representa el logaritme neperia de la concentracio.

k=005M's"

[A]-l / M-l

k=0005M"s"

tls

Figura 4.8 Representacio grafica de la llei de velocitat per una reaccio de segon ordre (24 = productes).

Meétode integral per una reaccio d’ordre zero, n =0

% = k[A]° = k, per tant —d[A] = k dt i integrant aquesta

equacid, com s’ha fet en els casos anteriors queda: [A[: = [A]o —kt

Per la reaccid6 A-> productes la velocitat sera: v = —

Es important no memoritzar les equacions de les lleis de velocitat siné saber-les deduir, per tal d’evitar errors
deguts a Pestequiometria de la reaccio.
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Temps de semireaccio o de semivida

En moltes reaccions €s important congixer el que s’anomena temps de semireaccio o temps de semivida o temps
de vida mitjana, que és el temps que ha de transcorrer per tal de que la concentracioé d’un reactiu es redueixi a
la meitat. S’ expressa com #12. Aquest terme es fa servir habitualment quan es parla de nuclis radioactius, ja que
aporta informacié sobre el temps que triga 1’espécie radioactiva en descompondre. Per exemple I’isotop
radioactiu del iode que té una massa molar de 131, *'I, t€ un temps de semivida d’uns 8 dies; aquest és un temps
curt i aixo explica que tingui aplicacions en medicina. El iode radioactiu '*'I en un periode curt de temps s haura
eliminat totalment de I’organisme. En canvi un element radioactiu com 1’urani, per exemple '*¥U, té un temps
de vida mitjana de més de 4 10° anys, és a dir que si entra en el cos huma estara tota la vida descomponent i
emeten radiacio.

El 12 és el moment en que [A] = [A]o/2, per tant, en qualsevol de les lleis de velocitat es pot fer aquesta
substitucio per tal de trobar 1’expressio de 1.

Aixi doncs, per reaccions del tipus 4 2 productes:
- Si té un ordre de reaccio n = 0 ens quedara: [A]o/ 2 = [A]o —kt12 per tant f12 = [A]o/ 2k.
- Sin =1, quedara: In([A]o/ 2) = In [A]o —kt12 que queda: ti2=1n2/k.

- Sin =2 tindrem: = kt12 1 per tant, ti2 =

1
(4lo/2 " [4lo K[Alo'

Tal i com ja s’ha comentat anteriorment, no és aconsellable memoritzar aquestes equacions ja que s’ha de tenir
en compte I’estequiometria de la reaccid. El més adient és deduir les equacions pel cas concret en estudi.
En la reaccio que s’ha estat considerant, es pot observar que:

- Quan la reacci6 és d’ordre 1 el #12 no depén de la concentracio inicial.

- Quan la reacci6 ¢s d’ordre 0 o ordre 2 si que afecta la concentraci6 inicial en el #1». Ara be, I’efecte es oposat.
Quan la reaccid té n = 0 en augmentar la concentracio triga més a descompondre la meitat de reactiu. En canvi
quan I’ordre de reaccid és n =2 com més gran és la concentracid inicial menor €s el temps de semivida, és a dir,
més rapidament s’ha consumit la meitat del reactiu.

La figura 4.9 mostra la variacié de concentracido de A en funcid del temps per diferents ordres de reaccio,
considerant la mateixa concentracid inicial i el mateix valor de constant de velocitat.

A}/ M

Figura 4.9 Variacio de la concentracio de A en funcio del temps per reaccions A2 productes amb diferent
ordre de reaccio n. La [A]o i k igual en totes les grafiques.

Si el temps de semivida d’una reaccio és de 3 hores, aixo vol dir que al cap de 6 hores ja s’ha acabat la

reaccio? **
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4.3 Mecanismes de reaccio

Fins ara s’ha vist com a partir de dades experimentals es pot establir la llei de velocitat, determinant els ordres
parcials i global de reaccio i la constant de velocitat. Ara be, de qué depenen aquest parametres? La qliestio que
es planteja ara és saber que passa a nivell molecular quan es dona una reaccid, per poder comprendre quins
factors controlen la velocitat de reaccid.

La majoria de reaccions es donen en diverses etapes, i cada etapa €s el que es coneix com reaccio elemental.
El conjunt de totes les etapes elementals que expliquen la reaccié quimica és el que es coneix com mecanisme
de reaccid.

Cal remarcar que el mecanisme de reaccid €s una proposta que es fa per explicar un conjunt de resultats
experimentals, com son |’estequiometria de la reaccié i la llei de velocitat.

Un mecanisme per ser valid ha de complir una série de condicions:
- Ha de justificar I’estequiometria de la reaccio.

- La llei de velocitat que s’obtingui a partir del mecanisme proposat ha de concordar amb la llei de velocitat
deduida a partir de les dades experimentals.

- Els intermedis de reaccio que es proposin han de ser logics des del punt de vista estructural i s’han de poder
detectar de forma experimental.

Per tant, un mecanisme és una hipotesi sobre el cami que segueix la reaccio, pero no es té la certesa de que sigui
el cami real que es dona. A més, per una reaccié pot haver-hi més d’un mecanisme possible: es poden trobar
dos propostes de mecanismes diferents que s’ajustin totes dues a les dades experimentals.

Per exemple, per la reacci6é de descomposicié de la molécula d’0z6 per formar oxigen: 2 Os(g) 2 3 0:(g) que
segueix una llei de velocitat v = k[O3]*[O:] ! (fet experimental) es poden proposar dos mecanismes:

* En una sola etapa: Oz + 03 > 3 O,. Aixo representa que dues molécules d’0z6 xoquen i reordenen els seus
enllagos i electrons per formar tres molécules d’oxigen.

* En dos etapes. Etapa 1: correspon al trencament d’una de les molécules d’0z6 per formar oxigen atomic O.
0;=> 0+ 0,

Etapa 2: I’atom d’oxigen que s’ha format en la primera etapa xoca amb la segona molécula d’0z6 i hi ha la
redistribucid per formar les dues molécules restants d’oxigen. O3+ O = 2 O,.

La reacci6 global sera la suma de les dues etapes: O3 +03 2 3 O, i I’intermedi O no apareix en la reacci global.
Un intermedi de reaccio és una espécie que apareix en una o més reaccions elementals pero no apareix en la
reaccio global, és a dir, no forma part dels reactius ni dels productes. En una reaccioé pot haver-hi més d’un
intermedi.

Per tant, el mecanisme és el conjunt de totes les reaccions elementals que permeten explicar la reaccio global.
La molecularitat és el nombre de molécules que participen en una reaccio elemental.

Aixi doncs, en el mecanisme proposat en una sola etapa la molecularitat és 2, i en aquest cas la molecularitat
coincideix amb I’estequiometria de la reaccio.

En el mecanisme proposat en dues etapes, la molecularitat de la primera etapa o reaccio elemental és 1, i és diu
que és una reaccio elemental unimolecular (intervé una sola molécula). La molecularitat de la segona etapa és
de dos, ja que xoquen dues especies; en aquest cas €s una reaccié elemental bimolecular.

Les reaccions elementals en les que xoquen tres molécules simultaniament son rares, ja que la probabilitat de
que es trobin tres molécules és baixa.
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Per cada reaccio elemental es pot escriure la seva llei de velocitat, en la que I’ordre de reaccio es correspon
amb la molecularitat.

Aixi doncs, pel mecanisme proposat en una sola etapa:

03+ 03 > 3 O, lallei de velocitat és v = k[Os]%.

En el mecanisme proposat en dues etapes, la llei de velocitat de cadascuna de les reaccions elementals sera:
Etapa 1: O3 > O + O, lallei de velocitat és v; = k;[Os].

Etapa 2: O3 +0 > 2 O, la llei de velocitat és v, = k;[O3][O].

La reaccié de descomposicié de 1’076 es pot donar seguint el mecanisme proposat en una sola etapa? *°

El nombre estequiométric no sempre coincideix amb la molecularitat. EI nombre estequiométric és el nombre
de vegades que s’ha de donar una reaccio elemental perque tingui lloc la reaccio global.

Per tant en el mecanisme proposat per una reaccié la suma de les diferents reaccions elementals ha de coincidir
amb la reacci6 global, tant en els reactius i productes com en 1’estequiometria. Per que quadri I’estequiometria
a vegades cal que una de les reaccions elementals es doni més d’un cop.

Per establir un mecanisme de reaccido que s’ajusti a la llei de velocitat experimental, s’ha de fer alguna
aproximacid. Aixi hi ha dues formes d’abordar el problema:

- Aproximacio de I’etapa limitant de velocitat.

- Aproximaci6 de I’estat estacionari.
Aproximacio de I’etapa limitant de velocitat

Si una reacci6 es dona en diverses etapes, cada etapa tindra una determinada velocitat. Com és logic, la velocitat
de reacci6 vindra limitada per I’etapa que sigui més lenta. Es a dir la velocitat de reaccid no pot ser més alta que
la que tingui en I’etapa més lenta.

De totes les reaccions elementals que formen part del mecanisme [’etapa més lenta sera la que determina la
velocitat de reaccid, 1a que la limita. Es ’etapa limitant.

Per exemple si es té un mecanisme en tres etapes, amb velocitats per cadascuna d’elles vi, v» 1 v3 si els valors
d’aquestes velocitats son: vi> v, > v3 I’etapa que limita la velocitat de reaccioé €s la 3. Encara que les altres
reaccions siguin rapides, la velocitat de reacci6 sera aproximadament igual a vs.

Si les velocitats de reaccid de les diferents etapes segueixen 1’ordre: vi> v3 > v, com que la reaccié elemental
més lenta ¢és la de I’etapa 2, aquesta sera I’etapa limitant. Que I’etapa 3 sigui més rapida no influeix en la
velocitat de reaccid que sera aproximadament v;.

Si la reaccid elemental més lenta és la primera, la velocitat a que es donin les altres etapes no afecta a la velocitat
de reaccid ja que ’etapa limitant o determinant de la velocitat de reaccio és la 1.

Si tornem al cas de la reaccio de descomposicié de 1’0z9, el mecanisme proposat en una sola etapa ja s’ha vist
que no pot ser. Si es considera el mecanisme proposat en dues etapes, les velocitats de reaccio de cada etapa
son:

etapa 1: vi=ki[O3] etapa2: v,»=k[0;][O].

SiI’etapa 1 fos la etapa lenta, vieaccic = v1 pero la llei de velocitat experimental no s’ajusta a la d’aquesta etapa.
Per tant, aquesta no és I’etapa lenta.

Si I’etapa 2 fos ’etapa lenta vieaccio = V2, ara la comparacio entre les dues lleis de velocitat no és evident, ja que
apareix la concentracid de I’intermedi de reaccié que és una dada desconeguda.
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Quan es realitza I’experiment es coneixen les concentracions inicials de reactius, pero no la dels intermedis. Per
tant cal trobar una forma de relacionar la concentracid dels intermedis (dada desconeguda) amb la dels reactius
(dada coneguda).

Per aix0 es modifica la proposta per la primera etapa: en lloc de considerar la reaccid en un sol sentit pot ser un
equilibri. Es a dir que la molécula d’0z6 es trenca per donar O, 1 O perod que aquests es poden recombinar de
nou. Es a dir que la nova proposta de mecanisme és:

Etapa 1: 035 O, + O lareaccio directe té vy = k1[O3] i la reacci6 inversa vy = k—1[02][O].
Etapa 2: O3+0 > 2 0;1a llei de velocitat és v; = k2[03][O].

Tal i com s’ha comentat ’etapa 2 podria ser ’etapa lenta. Llavors vol dir que la 1 és la rapida. Podem suposar
(i veure si aixi s’obté una llei de velocitat que concordi amb 1’experimental) que 1’equilibri de I’etapa 1 és rapid.
Si és aixi la velocitat de reaccid en sentit directa i invers és igual: vi = v-1. Per tant, k1]O3] = k-1[O2][O].

A partir d’aquesta expressio ja es pot trobar la concentracio de I’intermedi en funci6 de concentracié de reactiu:

Aquesta [O] es pot substituir en la llei de velocitat de 1’etapa 2: vz = k2[O3] :1[—03]
-1

_ kq[03]
O] = ——= [02]

k_1[02]
expressio es pot reordenar de forma que queda:

1 aquesta

_ kaky[05]*  koky

vy = k[0, _ k. [03]%[0,]71

Comparant aquesta llei de velocitat amb 1’ experimental: vrcaceic = k[O3]°[02] ! es pot veure que els termes de

: . . ., . kk
concentracions concorden i per tant la constant de velocitat de la reaccio & sera: k = %
-1

Aixi doncs, el mecanisme proposat en que la primera etapa €s un equilibri rapid i la segona és I’etapa lenta
s’ajusta a les dades experimentals d’estequiometria de la reaccid i a la llei de velocitat determinada
experimentalment. Suposar que 1’etapa lenta és la 2, vol dir que es considera que k> < < ki 1 k.

Aproximacio de I’estat estacionari

Aquest metode I’aproximacio que fa és considerar que durant la reaccio6 la concentracid de I’intermedi de reaccio
no canvia, es a dir que es manté constant.

Ho aplicarem a la mateixa reaccié analitzada segons 1’altre aproximacio i considerant el mateix mecanisme:
Etapa 1: 035 O, + O lareaccio directe té vi = k1[Os] 1 la reacci6 inversa v-; = k-1[O,][O]. Equilibri rapid
Etapa 2: O3+0 > 2 O,1allei de velocitat és v> = k;[O3][O].

L’aproximacio que es fa és que [O] = cnt. Aix0 vol dir que la velocitat a la que es va formant el O i ala que va
consumint-se (desapareixent) ¢és igual.

El O es forma en I’etapa 1 en sentit directe. Es consumeix en 1’etapa 1 en sentit invers i també en ’etapa 2. Per
tant es pot escriure: vy = v—1+ v;.

Substituint cadascuna de les velocitats: k1|O3] = k-1[|O2][O] + k2[O03][O] = [O]( k-1]O2] + k2[O3)).

D’aquesta expressio es pot trobar la [O] que queda: [O] = #ﬁ?jm.
-11Y2 21Y3

k1[03] __ kakq[03]?
k_1[02]+k2[03]  k_1[02]+k2[03]

Substituint-ho a la velocitat de I’etapa 2 queda: v2 = k2[O3]
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Aproximacio: si I’etapa lenta és la 2, llavors k2 << k—; i per tant en el denominador: k[ O3] << k—;[O>] i com que

2
esta sumant sera negligible. Aixi que quedara: v, = % que ¢és la mateixa expressio que s’havia trobat fet
-11Y2

servir el métode de I’etapa limitant de velocitat.
Per tant, les dues aproximacions donen el mateix resultat, que s’ajusta be a les dades experimentals.
Comparant les dos metodologies per la reaccid estudiada:

- En ambdés casos es considera que la velocitat de reaccid sera v, perd el que varia és la forma de trobar la
concentraci6 de I’intermedi de reaccio.

- En el métode de I’etapa limitant la concentracié de I’intermedi es troba a partir de 1’equilibri rapid en I’etapa
L:vi=v-1

- En el métode de ’estat estacionari es troba considerant que la seva concentracid no canvia: vi = v-; +v;.

La reaccio entre el fluor gas i el monoxid de nitrogen gas 2 NO(g) + F2(g) 2 2NOF(g) segueix la llei de
velocitat v = k[NOJ[F,]. El mecanisme proposat és en dues etapes i es forma fluor atomic com a intermedi de
reaccio. Per qué s’ha descartat el mecanisme en una sola etapa? Quines son les dues etapes que es poden

proposar? Quina sera Ietapa lenta? *

Constant d’equilibri i velocitat de reaccio

Quan un sistema esta en equilibri, per exemple: A + B & C + D, la constant d’equilibri ens dona la relaci6 de

concentracions en la que es manté aquest equilibri, és a dir que la reaccio no va en cap dels dos sentits. En aquest

[c][D
cas, la Keq = [A]EB}.

velocitat de la reaccid en sentit contrari v—; (C+D = A + B). Es a dir que en I’equilibri v = v_1.

Si la reacci6 esta aturada vol dir que la velocitat en un sentit, vi (A+B = C+D) és igual a la

La llei de velocitat de cadascuna d’aquestes reaccions depen de les concentracions, sent vi = ki[A][B] i per la
reaccio en sentit invers, v-; = k—1[C][D]
Com que les velocitats son iguals, en substituir els termes de concentracio en la constant d’equilibri es troba la

k1

relacio entre aquesta constant i les constants de velocitat: Keq= P
-1

Efecte de la temperatura en la velocitat de reaccio

La major part de reaccions es donen més rapidament quan s’augmenta la temperatura. Es a dir, la velocitat de
la reacci6 es pot modificar variant la temperatura. Ara be, en la llei de velocitat no hi apareix la temperatura. Hi
ha el terme de concentracions, els ordres parcials de reaccio i la constant de velocitat. La concentracid no varia
amb la temperatura, per tant, ha de ser la constant de velocitat la que depen de la temperatura. S’ha observat
que, en general, si la temperatura s’augmenta 10 graus la velocitat de reaccio es pot duplicar o en alguns casos
augmentar encara meés.

A partir de I’analisi de les dades cinétiques de diferents reaccions Arrhenius va observar que, en la majoria dels
casos, la constant de velocitat estava relacionada amb la temperatura seguint la segiient equacid exponencial,

. o . _E 7 . . o r .
que es coneix com equacié d’Arrhenius: k = Ae “/Rr . En aquesta expressio E, = energia d’activacid, 1 4 =
factor pre-exponencial.

L’energia d’activacio E, tindra, com és logic, unitats d’energia, generalment s’expressa en joules o kJ per mol,
i el valor de la constant dels gasos R ha de ser 8,314 J K™ mol . Per tant, ja es pot deduir veient I’equacié que
les unitats del factor pre-exponencial, 4, han de coincidir amb les unitats de la constant de velocitat.

Cal recordar que les unitats de la constant de velocitat depenen de ’ordre global de reaccio.
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L’expressio exponencial de la constant de velocitat en funci6é de la temperatura es pot convertir a la forma
logaritmica i queda: Ink =InA — % .

Aquesta forma d’expressar-ho és ttil ja que la representacio grafica de In k en funci6 de 1/T dona una linia
recta i el seu ajust permet trobar 1’energia d’activacié de la reaccio E, i el valor de A (figura 4.10), ja que el

pendent de la recta és —E/R i ’ordenada a ’origen correspon a Iln A.

E =20 kJ mol

Ink

E =30 kI mol”

a

T T T T T T T
15x10° 2.0x10° 25x10° 3.0x10° 35x10° 4.0x10° 45x10° 50x10°
700 K 1/T 200K

Figura 4.10 Representacio grafica de I’equacio d’Arrhenius en la seva forma logaritmica, en la que es pot
veure l’efecte del valor d’energia d’activacio E, considerat.

En variar el valor de 4 tinicament canvia I’al¢ada on apareix la recta, mentre que modificar £, canvia el pendent
de la recta, presentant un major pendent com més gran €s el valor de ’energia d’activacio. Quan E, és petita, el
pendent de la recta no és molt pronunciat, aixo vol dir que la temperatura no influeix molt en la velocitat de
reaccio. En canvi, quan E; és gran, el pendent €s molt més gran, i la influencia de la temperatura en la constant
de velocitat €s més important.

Com a resultat de la diferencia en el pendent de la recta es pot observar que per valors de 1/7 menors les dues
rectes estan més properes que quan 1/7 és gran. Un valor de 1/T petit correspon a major temperatura, per tant,
a temperatures altes 1’efecte del valor de 1’energia d’activacié en la constant de velocitat és menor que a
temperatures baixes.

Per tant, la constant de velocitat depén de la temperatura a la que es du a terme reaccid. En canvi l’energia
d’activacio no varia amb la temperatura. Aixi que, si per una determinada reaccid, es coneix la constant de
velocitat a dues temperatures diferents, es pot obtenir facilment el valor de F..

Es resten les equacions a les dues temperatures:

— = _ Lay _ _ Fay i aaui simoli ; Bl _ 1
Ink; —Ink, = (In4 RTl) (lnA RTZ) i d’aqui simplificant i reordenant: In N R (Tz -
Per tant, I’equacid d’ Arrhenius relaciona la constant de velocitat amb 1’energia d’activacid i la temperatura. Ara
be, cal tenir present que tot i que moltes reaccions segueixen aquesta llei, no és valida per totes les reaccions.

Hi ha algunes reaccions que no segueixen ’equaci6 d’ Arrhenius.

Qué representa ’energia d’activacio? Per passar dels reactius als productes es passa per un estat de transicid
que té més energia potencial que els reactius. La diferencia d’energia potencial que hi ha entre aquest estat de
transicio i els reactius és el que s’anomena energia d’activacio. Es a dir, és la barrera energética que s’ha de
superar per formar els productes (figura 4.11). Si la barrera és baixa, I’energia d’activacio €s petita, les molécules
tindran més facilitat per accedir a I’estat de transicio. Si I’estat de transicio esta a energia alta, £, gran, llavors
cal aportar més energia a les molécules per tal de que superin la barrera energética. En la figura 4.10 s’ha vist
que per valors de E, petits la temperatura no influeix massa en la constant de velocitat £, mentre que per valors
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de E, gran, una major temperatura dona un valor de k£ més gran i per tant una major velocitat de reaccio6. Per
tant, ’energia térmica ajuda a superar la barrera energética.

J
Energia

Estat de transicio

Reactius

AE <0

productes

Progrés de la reaccio

Figura 4.11 Perfil de reaccio. L energia d’activacio, E., representa la barrera energética a superar per tal
que de la reaccio tingui lloc.

A partir de les dades experimentals es pot conéixer la constant de velocitat i trobar 1’energia d’activacio, que és
la barrera energetica que s’ha de superar per que hi hagi reaccid. Ara be, aix0 no ens aporta informacid sobre
que representen aquests parametres. Quina relaci6 tenen amb la temperatura? Per poder-ho explicar cal entendre
com es produeix una reaccio i per aixo es fa servir la teoria de les col-lisions.

Teoria de les col-lisions

Aquesta teoria s’aplica a reaccions bimoleculars en fase gas, o sigui reaccions entre dues molécules, per
exemple, A i B.

Quan es dona una reaccid quimica hi ha redistribucié electronica, que pot comportar trencament i/o formacid
d’enllagos o transferéncia d’electrons. Per tal de que aquesta redistribucio sigui possible cal que les molécules
de reactiu xoquin o col-lideixin.

Breu aclariment sobre léxic catala: En catala “colisionar” no existeix, es diu col-lidir. Les entitats que han de
reaccionar han de topar, xocar o col-lidir: tot significa el mateix. En canvi, si que es correcte dir col-lisi6: hi ha
una col-lisi6 entre dues moléecules, o be hi ha un xoc entre dues molécules.

Les molécules de gas estan en constant moviment, i per tant, tenen una determinada energia cinética, Ecin; la
teoria de les col-lisions considera que aquesta Ei» es manté constant si no es modifica la temperatura.

L’altra consideracié que fa aquesta teoria és que quan les molécules xoquen entre elles es poden transferir
energia una a I’altra.

Per tant, la velocitat de reaccio depen de dos factors:

- La freqiiéncia dels xocs. Com més cops xoquin les molécules, més probabilitats hi ha de pugui produir-se la
reaccio.

- L’energia involucrada o intercanviada en el xoc. Si I’energia del xoc és baixa, pot no ser suficient per arribar
a I’estat de transicio (figura 4.11) que és I’estat en el que alguns enllagos han comengat a debilitar-se i pot ser
que se’n comencin a formar d’altres.
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Per exemple en la reaccio entre el Clx(g) i el Hx(g) es pot passar per un estat de transicid que involucra els quatre
atoms (figura 4.12). Els enllacos inicials son més febles i es comenga a formar un cert enllag entre els atoms
d’hidrogen i de clor.

Cl—Cl Cl---C1 Cl Cl
S L e
H—H H----H H H

Estat de transicio

Figura 4.12 Formacio de [’estat de transicio en la reaccio entre Hx(g) i Cly(g) per formar HCI(g).

Ara be, per tal de que es pugui formar I’intermedi de reaccio les molécules han de topar de forma adequada, és
a dir han de fer-ho en una orientacié que afavoreixi el reordenament electronic. En la figura 4.13 es poden veure
diferents orientacions de xoc entre el Cl» i Ho. Només una d’elles permet la formacid de 1’estat de transicio.

Q@ ©@dw 0ol

Figura 4.13 Possibles xocs entre una molecula de Cl; i una de H, per formar HCI; tan sols les col-lisions que
tenen [’orientacio adequada permeten la redistribucio dels enllagos.

Per tant, cal que les molécules xoquin amb una determinada orientaci perque la reaccid sigui possible. De totes
formes, aquest factor no és el més rellevant, la fraccido de molécules que xoquen i no permeten la redistribucio
d’electrons és relativament petita.

El factor limitant, que afecta substancialment a la velocitat de reaccid, és I’energia involucrada en el xoc. La
reaccio té lloc si es pot arribar a superar la barrera de 1’estat de transicio, és a dir que si 1’energia del xoc és igual
o més gran que I’energia d’activacio (Exoc >Fa), la reaccid progressa. Ara be, si I’energia intercanviada en el xoc
¢s massa petita les molécules se separen després del xoc sense haver sofert cap canvi.

Aquest factor energetic és el més important, ja que bona part dels xocs que es produeixen no tenen prou energia
i per tant no son efectius, no es pot formar I’estat de transicio.

L’energia de la col-lisio esta relacionada amb 1’energia cinética de les molécules de gas. Com més elevada és
la temperatura més gran €s 1’energia cingtica de les molecules i s’afavoreix que les col-lisions siguin efectives.

En el capitol 3.1 en parlar dels gasos ja s’ha vist que hi ha una certa dispersio en la velocitat mitjana amb que
es mouen les molécules, en funcio de 7 i la massa molar. La grafica de fraccié de molécules que tenen una
determinada velocitat (figura 3.2) es por reconvertir expressant-ho en funci6 de 1’energia cinética. Aixi en la
figura 4.14 es presenta la fraccid de molécules que tenen una determinada energia cinética, en funci6 de la
temperatura a la que estigui la mostra. L’energia minima que s’ha d’assolir per tal de que es formi 1’estat de
transicio, E,, esta marcada en vermell en la grafica. Es pot veure que hi ha molt poques molécules que a 100 K
tinguin energia cinética suficient per donar un xoc eficag, mentre que a 300 K la proporcié és molt més gran.

L’area total sota la corba, a partir del valor de Ecin = Ea és proporcional al nombre de molécules que tenen una
energia suficient per donar un xoc efectiu. Per tant, la fraccié de molécules que donen un xoc efectiu son les
que compleixen que Ecin > E,, i correspon a e Z/%7,
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ctn

JSraccio de molécules amb una determinada E

E, / E.

Figura 4.14 Distribucio de Maxwell-Boltzmann, en la que es veu la fraccio de molécules que tenen un
determinat valor de energia cinética E.i,. Les molecules amb E.i, > E, donaran un xoc eficag. La fraccio de

molécules que ho compleixen és proporcional a la superficie que queda sota la corba.

La velocitat de reaccio és el producte del nombre total de xocs multiplicat per la fraccio de xocs que superen
la barrera energética.

Per tant, cal saber quantes col-lisions hi ha per segon, és a dir la freqiiéncia de xoc. A partir de la teoria cinética
dels gasos es troba que, per dos gasos A i B, la freqiiéncia de col-lisio depén de les concentracions:

Freqiiéncia de xoc = oU,a N4 [A][B] sent o= area de contacte quan es produeix el xoc i D= velocitat
relativa mitjana.

La velocitat relativa mitjana té una expressio similar a la velocitat quadratica mitjana de la que s’ha parlat en el
capitol 3.1 de gasos. En aquest cas, en la velocitat relativa hi influeix la massa molar dels dos gasos involucrats,

., .- . MaMp . _ 8RT
aixi que s’utilitza la massa reduida p sent p = 1 V= |—°
q ” l“l' MA +MB rel mTu
Per tant, es pot veure que:

- La freqiiencia de xoc depeén de la mida de les molécules de gas: les molécules més voluminoses tindran més
superficie de contacte durant el xoc i més possibilitats de topar amb una altra molécula.

- Com més elevada sigui la concentracio, més probabilitat hi ha de que les molécules es trobin i xoquin.

- L’augment de la temperatura fa augmentar la velocitat relativa de les molécules i en conseqiiéncia fa augmentar
la freqiiéncia de xoc.

Tenint en compte que velocitat = freqiiéncia de xoc x fraccio molécules amb E., >E, substituint cadascun
d’aquest termes queda: v= o U,y N [A][B] e R

Aquesta expressié es comparable amb la llei de velocitat v = k[A][B] en la que k = Ae “R’; per tant si es

9
—Ea/RT

reordena I’expressié obtinguda: v = 00, N4’ e [A][B] es pot veure que:

- El factor pre-exponencial 4 = oV, N4 depén de la velocitat de les particules i de la seva superficie de
contacte. En alguns llibres se I’anomena també factor de freqiiéncia.

- L’energia d’activacio €s I’energia cinética minima que han de tenir les particules per tal de que el xoc sigui
eficac.

Per tant, la teoria de les col-lisions permet entendre 1’origen dels parametres cinétics, de que depén la constant
de velocitat, el factor de freqiiencia i 1’energia d’activacio.

En fase gas les reaccions es poden explicar per la teoria de les col-lisions, és a dir que les molécules xoquen. En
les reaccions que tenen lloc en solucio, les molécules i/0 ions pot ser que no xoquin sind que tan sols s’apropin.
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La constant de velocitat té valors diferents en funcio de la temperatura a la que es realitza la reaccio, en

canvi, I’energia d’activacié és independent de la temperatura. De qué depén? *

Els perfils de reaccid son molt variats. A mode d’exemple en la figura 4.15 es poden veure dos perfils ben
diferents: en un d’ells (esquerra) la reaccié és termodinamicament possible, ja que la variaciéo d’energia
potencial €s negativa (AE, < 0), els productes tenen menor energia que els reactius, perd pot ser que 1’energia
d’activacid sigui massa gran i no es pugui donar la reacci6é. En aquest cas es, tot i ser termodinamicament
possible, no ho €s cinéticament: la velocitat seria extremadament lenta.

A A

Energia Energia

Estat de transicio Estat de transicio

productes
AE>0
\
Reactius Reactius
productes
Progreés de la reaccio Progrés de la reaccio

Figura 4.15 Perfil de reaccio per una reaccio permesa termodinamicament (esquerra) i prohibida
termodinamicament (dreta).

En la figura 4.15 (dreta) la diferencia d’energia entre reactius i productes €s positiva, el que indica que
termodinamicament la reaccio no és possible, en el sentit que s’ha plantejat, independentment de que I’energia
d’activacid E, sigui gran o petita. En canvi, la reaccid inversa, sera energéticament favorable i a més, la barrera
energetica per formar 1’estat de transicid €s menor, el que indica que en sentit invers la reaccié és possible des
del punt de vista de la termodinamica i de la cinética.

En la figura 4.16 es mostra el perfil d’una determinada reaccio. Identifiqueu qué representen A, B, C i D.
Indiqueu en quantes etapes es dona la reaccio i si és en més d’una etapa, indiqueu justificadament quina és
DUetapa limitant de la velocitat.

Energia

Progrés de la reaccio

Figura 4.16 Perfil de reaccio.”
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A partir de tot el que s’ha comentat fins ara es pot veure que la velocitat de reaccid es pot augmentar, utilitzant
una temperatura més elevada, o be augmentant la concentracid de reactius. Quan sén reaccions en fase
heterogenia, per exemple, un reactiu en fase liquida i ’altre en fase solida, la velocitat pot augmentar si
augmenta la superficie de contacte. Per exemple triturant be el solid, ja que en ser particules més petites hi ha
més contacte amb el liquid.

Una altra forma d’augmentar la velocitat de reaccid és disminuint 1’energia d’activacio i aixo s’aconsegueix
modificant el mecanisme pel que es dona la reaccié. Aixo és el que fan els catalitzadors.

4.4 Catalisi

Una forma d’augmentar la velocitat de reaccid sense modificar la temperatura o les concentracions és afegint
un agent extern, que participi en la reacci6, modifiqui el mecanisme i per tant, redueixi la barrera energetica E,,
i que es recuperi al final. Aquest agent extern és el que es coneix com a catalitzador.

El catalitzador proporciona un cami alternatiu, amb una E, menor; aixo fa que la reaccio sigui més rapida. Per
tant, el mecanisme de reacci6 és diferent en la reaccio catalitzada i no catalitzada.

El catalitzador participa en la reaccié, perd la seva concentracié no varia al llarg del procés. Es a dir al final
es recupera en la mateixa concentracio. Aix0 €s un gran avantatge tant en processos industrials com en els que
es donen en els éssers vius, ja que es pot utilitzar diversos cops. Com que el catalitzador intervé en la reaccio
apareix en la llei de velocitat.

Els productes que s’obtenen al final de la reaccid son els mateixos tant si la reaccid es fa en preséncia com en
abseéncia de catalitzador.

En alguns casos, un dels productes formats pot actuar de catalitzador, llavors es diu que la reaccid és
autocatalitzada.

Una reaccio sempre es dona per la via més rapida que troba. Per tant, si una reaccio €s autocatalitzada,
inicialment segueix un mecanisme, pero quan ja s’ha format una mica del producte que actua com a catalitzador
la reaccio es dona seguint la via catalitzada, que és més rapida. Es a dir, comenga amb un mecanisme i després
en fa servir un altre.

En la figura 4.17 es compara el perfil d’una reaccio en abséncia i en preséncia de catalitzador. L’entalpia de la
reaccio, o la diferencia d’energia entre la que tenen els productes i els reactius, és la mateixa, ja que la reaccio
global és la mateixa. El que canvia €s 1’estat de transicio, que t&€ menor energia, i per aixo augmenta la velocitat.

Energia

Reactius

productes

Progrés de la reaccioé

Figura 4.17 Perfil de reaccio per veure [’efecte del catalitzador en [’energia d’activacio: sense catalitzador
(marro) i amb catalitzador (verd).
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Aquesta figura és la que es troba en molts llibres de text, per tal de visualitzar ’efecte del catalitzador en
I’energia d’activacio. No obstant, en presencia de catalitzador la reaccio es dona en etapes, per tant el perfil ha
de reaccid ha de ser en dues etapes, com es mostra en la figura 4.18.

Energia

Progrés de la reaccio

Figura 4.18 Perfil de reaccio: sense catalitzador (marro, linia continua) i amb catalitzador (fucsia, linia
discontinua).

El procés pel qual la velocitat d’una reaccio augmenta degut a la preséncia d’un agent extern, el catalitzador,
s’anomena catalisi. Ara be, la catalisi es pot dividir en tres grups en funci6 del tipus de catalitzador que s’utilitza:
Catalisi homogeénia: els reactius i el catalitzador estan en la mateixa fase.

Catalisi heterogeénia: els reactius i el catalitzador estan en dos fases diferents. En general el catalitzador és un
solid, en pols o be un material molt pords; en ambdues situacions hi ha molta superficie de contacte, el que
afavoreix la reaccio.

Catalisi enzimatica: el catalitzador és un enzim. Les reaccions enzimatiques es donen en els éssers vius, i el
catalitzador és una proteina que té unes caracteristiques especifiques per interaccionar amb un dels reactius i
catalitzar la reaccio.
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RESSOLUCIO DE QUESTIONS

!'La vermella.
2 No, ja que és un valor constant.

3Si, és un cas concret de ’equaci6 de Rydberg. Per tant, n; =2, ja que els nivells superiors tenen n > 2. L’electrd
no arriba fins a I’estat fonamental sin6 que va des de nivells superiors al n; = 2.

4 Com que va a parar a un nivell de menor energia, partint del mateix nivell energétic, la radiacidé emesa tindra
una energia més gran. Per tant si la série de Balmer correspon a la regio del visible, la série de Lyman
correspondra a la regio del UV.

5 L’energia que es necessita per excitar I’electrd és la mateixa que s’allibera quan es desexcita. Per tant ha de
tenir la mateixa longitud d’ona.

% No. Ha de coincidir amb la diferencia d’energia entre dos nivells energétics, ja que com hem dit no pot quedar
en I’espai intermedi.

" No. El que es necessita és radiacié d’una determinada energia i la intensitat no modifica I’energia dels fotons,
només modifica el nombre que n’hi ha.

8 La funci6 de treball és una energia per tant @ = h vy sent vy la freqiiéncia llindar.

? No. La funci6 de treball no és la mateixa, per tant ’energia que queda per convertir-se en energia cinética és
diferent. I per tant, com que la massa de 1’electr6 és la mateixa (no depeén del metall ja que els electrons son tots
iguals) la velocitat és diferent. Concretament, en aquest cas, el Fe té els electrons més atrets que el Na (més
endavant es veura el perque) i per tant consumeix més energia per arrencar 1’electro, per tant en queda menys
de disponible per passar a energia cingtica.

10Si es desplacen a la mateixa velocitat el que les diferencia és la seva massa. Com més gran sigui la massa més
petita sera la longitud d’ona associada. Si aquest valor €s molt petit, vol dir que les ones estan molt juntes, i per
tant no sera observable el seu comportament com a ona. Per una massa 1 g A= 6,63 10 m, és un valor molt
petit, excessivament petit com per ser observat. Per aixo se 1’hi veu el comportament com a particula i no el de
ona. En canvi per I’electro, la longitud d’ona seria A= 0,73 m.

' Un valor d’incertesa petit indica que la precisié de la mesura és gran.
12 Per una ona: E = hv= hc/A.
13 Per la vermella 1, i per la verda 8.

14 L’energia del nivell depén de Z* i Zu. = 2 mentre Zy = 1, per tant pel catio He" el valor de £ és més negatiu
que pel H, és a dir que el seu electro té menys energia en el nivell n =1 que I’electrd del H en el nivell n = 1.

15 No, ja que ’energia de cada nivell depén de 1/n%. A mesura que n augmenta la separacio entre els nivells es
fa més petita.

16 No, mai.
'7Poder penetrant del 3s > 3p > 3d.

'8 Presenta un node angular. Com que ’orbital esta situat sobre 1’eix x, hi ha un pla nodal que correspon al pla
yz.

19 Sempre més petita. La presencia dels altres electrons fa disminuir la seva capacitat d’atracci6. Mai pot fer
augmentar el nombre de protons al nucli.
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20 El radi atomic del Na és més petit que el del Cs ja que Ielectro esta en un nivell n = 3 (3s) mentre que en el
Cs esta en el n = 6 (6s), per tant el Na atreu més fortament 1’electro i requereix més energia per arrencar-lo.
1I(Na) > I(Cs).

En comparar Na i Al: els dos elements estan en el mateix periode, per tant 1’atracci6 nucli---electré depén de la
Z. En avancar cap a la dreta del periode la Z augmenta, per tant la carrega al nucli augmenta. El nombre
d’electrons també augmenta, pero es col-loquen en el mateix nivell, el més extern, per tant, no apantallen al
nucli. El resultat és que la Z.r augmenta, i com a conseqiiéncia I’atraccié nucli- - -electr6 €s més forta. Per tant en
el cas del Al cal més energia per arrencar-li un electro.

2 La Z(O) > Z(N) per tant es podria esperar que 1;(O) > I;1(N), perd experimentalment s’ha vist que no és aixi.
Vol dir que hi ha algun altre factor que fa que els electrons del N estiguin més retinguts, o que el N sigui més
estable. En tots dos casos el nivell del que s’extreu I’electrd és el mateix. Per tant, I’explicacid esta en la
configuracio electronica de la capa de valéncia. O: 2s* 2p* i el N 2s® 2p°. En el N els tres orbitals p tenen 1
electrd cadascun. En el O en un dels orbitals hi ha dos electrons, per tant hi ha una certa repulsio entre ells que
afavoreix que costi menys energia arrencar-lo.

22 Negatiu. Els gasos nobles tenen configuracié electronica de capa plena o capa tancada, per tant guanyar un
electré extra implica posar-lo en un nivell superior. Aixo requereix aportar energia, i per tant, AE < 0.

2 El Cl necessita compartir 1 electro per arribar a tenir els 8 electrons al voltant, per tant s’uneix a un altre Cl,
mentre que el Ne ja té 8 electrons al seu voltant, no necessita compartir-los amb ningu.

24 L’atom d’hidrogen només té 1 electrd, per tant només pot formar un enllag.

2 El S té els electrons menys atrets que el O, per tant és ’atom central. Tots dos elements tenen 6 electrons en
la capa de valéncia, per tant han de compartir dos electrons. En el cas de I’oxigen en compartir dos electrons
amb el S, forma un doble enllag. En el cas del S si comparteix dos electrons amb cada oxigen forma dos dobles
enllagos. Ha compartit 4 electrons, per tant n’hi queden dos a sobre, com parells solitaris. Es a dir que el S té 1
parell solitari + 4 parells d’enllag compartits = 5 parells d’electrons. O sigui que sobrepassa 1’octet, pero pot

fer-ho. 2—5=0

%6 No es poden formar dos dobles enllagos. Si el N comparteix 2 electrons amb cada O el cinqué electrd quedara
sobre el N, llavors al seu voltant tindria 9 electrons, i aixo no pot ser. Per tant hi ha dues formes ressonants, en
les que hi ha un doble enllag repartit entre les dues posicions. Una carrega formal + sobre el N i una negativa
repartida entre els dos O. per tant ordre d’enllag N-O = 1,5. EI N no compleix I’octet ja que al seu voltant té¢ 7
electrons. No pot arribar a 8. Entre quedar-se curt o sobrepassar-lo, com que no té orbitals d disponibles a la
capa de valéncia el més favorable és que no arribi a I’octet.

27 La molécula de CO té 10 electrons i per tal de que els dos atoms complexin I’octet cal que formin un triple
enllag, quedant la carrega negativa sobre el C i la positiva sobre el O. En el cas de la molécula de NO hi ha 11
electrons de valéncia, per tant ha de quedar un electr6 desaparellat. No es pot formar un triple enllag ja que el
N sobrepassaria I’octet. Per tant, ha de formar-se un doble enllag.

O ® o _
c=o]  }=0

28 Si es col-loquen els parells d’electrons en I’eix entre ells no hi ha repulsions, ja que estan molt allunyats, perd
cadascun d’ells esta a 90° dels tres enllagos del pla, per tant hi ha 6 repulsions del tipus E---— . en canvi si es
col-loquen els dos parells d’electrons E en el pla, entre ells la repulsid €s petita i hi ha un total de 4 repulsions
les repulsions E---—.

2 Sobre I’oxigen hi ha dos parells d’electrons, per tant les repulsions E ---E > — ---—; o sigui que els parells
d’electrons sobre el O tendeixen a separar-se més i aix0 obliga als dos enllagos a estar més propers. L’angle
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d’enllag H-O-H sera menor que el tedric per un tetraedre (109,5°) i es pot esperar que sigui menor que 1’angle
H-N-H de la molécula d’amoniac. El valor experimental és de 104,5° que concorda amb el que es podia esperar.

3% La geometria en la que es disposen els dos enllagos i I’electrd solitari sobre el N és plana trigonal. Per tant
I’angle esperat seria de 120°. Aquesta molécula presenta un ordre d’enllag N-O = 1,5 ja que hi ha ressonancia.
Per tant per una banda hi ha la repulsio entre dos enllagos amb ordre d’enllag 1,5 i per 1’altra la repulsi6 entre
aquests enllagos i I’electrd solitari. A priori ja podriem suposar que la repulsio entre els dos enllagos amb ordre
d’enllag 1,5 sera major que la que tenen amb un sol electrd sobre el N, per tant es d’esperar que 1’angle d’enllag
sigui més gran que I’ideal. Aixo concorda amb la dada experimental.

En el cas de la molecula d’0z6 la geometria €s similar, perd en aquest cas hi ha un parell d’electrons sobre
I’atom d’oxigen central. En aquest molécula I’angle O-O-O és menor que 1’ideal. Aixo indica que la repulsid
entre el parell d’electrons E i I’enllag d’ordre 1,5 és major que entre dos enllagos.

31 L’ani6 carbonat presenta ressonancia i per tant tos els enllagos tenen el mateix ordre d’enllag oe= 1+1/3, per
tant les repulsions entre ells son totes iguals. Com que sobre el C no hi ha cap parell d’electrons no compartir
la geometria al voltant del C és plana trigonal i els angles O-C-O es pot esperar que siguin tots iguals i de 120°.
En canvi en la molécula d’acid carbonic HCOj3 no hi ha formes ressonants; hi ha dos enllagos C-O senzills i un
de doble. Per tant les repulsions = --- —>—--+ — O sigui que els angles O=C-O > 120° i el O-C-O < 120°.

32 La molécula CIF; té una geometria en forma de T per tant els moments dipolars en I’eix axial es compensen
pero no es compensa el del pla. En canvi en la molécula XeF4 es compensen els 4 moments dipolars que estan
en el pla.

33 Cada C forma tres enllagos s per tant calen tres OH, que es formen per combinacié de 3 orbitals atomics: el
2s 1 dos dels orbitals 2p. Si considerem que la molécula esta en el pla xy els dos orbitals p involucrats en la
hibridaci6 seran el 2p. 1 2p, i I’orbital 2p. que no s’ha hibridat sera el que formara un enllag 7 amb el mateix
orbital del C vei.

3 En aquest cas I’espécie té un electrd menys, en queden 11. Per tant estem treient un electr6 d’un OM
antienllacant, amb el que es refor¢a I’enllag. Es pot comprovar calculant I’ordre d’enllag: oe = (8-3)/2 = 2,5. Per
tant, I’ordre d’enllag augmenta, la distancia d’enllag disminueix i I’enllag sera més fort que en la molécula O».

33 En aquest cas I’electrd extra ocupa un OM antienllagant, per tant fa disminuir I’ordre d’enllag, i per tant la
distancia d’enllag augmenta.

3¢ Quan s’afegeix un electrd (HF ) Ielectro extra ocupara 1’orbital antienllagant, per tant I’enllag s’afeblira, i de
retruc la distancia H-F augmentara. En canvi quan s’extreu un electrd (HF"), I’electr6 que s’extreu esta en un
orbital no enllagant, per tant es pot esperar que no afecti a la forga de 1’enllag i per tant no es modificaria la
distancia d’enllag.

37 No, ja que les condicions de P i T no son les mateixes. La pressio atmosférica a més algada és menor.

38 Considerant un comportament ideal, el seu volum molar sera igual, ja que no depén del tipus de gas que és
sin6 tan sols de les condicions de Pi 7.

39 La massa molar del CO» és més gran que la del O», per tant la seva densitat és major en les mateixes condicions
de P i T. En ser un gas més dens tendeix a ocupar la part baixa de I’habitacio mentre que el O; va cap a la part
alta de la sala. Hi ha els dos gasos a tot arreu, pero en diferent concentracié. En un espai molt ple de gent hi ha
més concentracio de dioxid de carboni, 1 aquest s’acumula a la part baixa (més a prop del terra) ja que és menys
lleuger, per tant hi ha menys oxigen i es respira pitjor.

40 La densitat d’un gas és inversament proporcional a la temperatura, per tant ’aire calent té una densitat menor
que I’aire fred, i tendeix a ocupar les parts altes de 1’habitacio mentre que I’aire fred, que és més dens ocupara
les parts més baixes.
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4l El nombre de mols d’Oz no canvia pero el que si que canvia és el nombre de mols totals. Per tant la fraccio
molar del O, quan ’aire és sec o humit sera diferent. En 1’aire humit en la mescla hi ha vapor d’aigua a més
dels altres components de 1’aire. Per tant x(O,) aire humit < aire sec i per la mateixa pressio total P ens donara
que la Po; sera menor quan 1’aire és humit que si esta sec.

42Si, ja que en un mol hi ha 6,02 10?* molécules; les molécules tenen un volum fixe, el que canvia és la separaci6
entre elles, el volum que ocupa un mol de molécules varia en funciéo de la P o la T.

43 El penta, és una cadena CH;CH,CH>CH,>CHj; per tant hi ha més punts d’interacciéo amb les molécules veines,
més polaritzable que el 2,2-dimetilpropa C(CHs)4 que té una forma més semblant a una pilota, i per tant menys
zones d’interaccio. Aixi que el penta tindrd un P, major, el de 36 °C.

“ E1F té 4 parells d’electrons al seu voltant: 1 d’enllag i 3 solitaris, per tant és del tipus AXE; i I’hi correspon
una disposicio tetra¢drica dels parells d’electrons al seu voltant. Com que 1’enllag per pont d’hidrogen es forma
amb un dels parells d’electrons solitaris I’angle esperat per una geometria tetracdrica ideal seria de 109,5°. La
interaccié entre dues molécules amb entorn electronics tetraédrics no pot donar mai una cadena lineal, i els
angles no poden ser 180°. Les distancies F-H seran de dos tipus: quan hi ha enllag covalent, dins de la molécula
HF la distancia és curta, mentre que quan 1’enllag és per pont d’hidrogen la distancia és major.

45 L’amoniac t¢ N amb 1 parell d’electrons solitari i H unit a N, per tant pot formar enllag per pont d’hidrogen
en canvi la fosfina, tot i tenir la mateixa geometria no en pot formar ja que el P és menys electronegatiu que el
N. Per tant el P, (NH3) > Peo(PH3).

4 En els grups 15, 16 i 17, el cap de grup pot formar enllagos per pont d’hidrogen i els seus compostos
hidrogenats tenen un P.; superior a I’esperat i a la resta de compostos analegs del grup. En canvi, en el grup 14,
el Cjano és tant electronegatiu com F, O o N, i no pot formar enllagos per pont d’hidrogen. Per altra banda, en
els composts hidrogenats d’aquest grup AX4, ’atom A no té parells d’electrons solitaris. Per tant en el CH4 no
es compleix cap de les condicions per formar enllagos per pont d’hidrogen, per tant el Pe, depén de forces de
Van der Waals. Es a dir que el SiHs que és més voluminds, és més polaritzable que el CHa, i per tant les
atraccions son més grans aixi que Pey(SiH4) > Per(CHa).

47 Les interaccions per pont d hidrogen es donen amb els grups O-H i els grups =O. El H,SO4 el podem escriure
com SO,(OH)z, hi ha dos enllagcos S=0 en que ’oxigen té dos parells d’electrons solitaris. Per altra banda hi ha
dos grups S-O-H que compleixen que el H esta unit a O, que és molt electronegatiu. Per tant es pot formar enllag
entre els fragments S=0----H-O-S. El mateix passa amb 1’acid acétic, en que hi ha les interaccions C=0---H-
O-C.

N
\

/ ‘o o
‘{\ Ny - H—q
'H P 7
\0/5\40 ~H—¢ O—H-- H3C—C\ /CCHs
/O O—H------ (o]

H

48 La diferencia entre aquests dos liquids és que 1’etanol CH;CH>OH presenta interaccions intermoleculars del
tipus enllag per pont d’hidrogen, ja que hi ha un H unit a O, i aquest atom té parells d’electrons solitaris. En
canvi en el dietiléter CH;CH>OCH>CH3 no hi ha cap H unit a O o a cap atom molt electronegatiu. Per tant no
pot formar enllagos per pont d’hidrogen. En aquest cas les interaccions intermoleculars seran forces de Van der
Waals i interaccions dipol-dipol que son més febles que 1’enllag per pont d’hidrogen. Per tant el dietiléter és
més volatil que ’etanol (passa més facilment a gas, a temperatura més baixa) i en conseqiiéncia la seva pressio
de vapor sera més elevada (en les mateixes condicions hi ha una proporcié més gran de compost en fase gas en
equilibri amb la fase liquida).
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4L atom de S té 6 electrons de valéncia, per arribar a 8 electrons, octet, cal que en comparteixi dos, o sigui que
ha de formar dos enllagos amb S veins. Si la seva formula és Sgindica que so6n molécules formades per 8 atoms
de S, units amb enllag covalent, per tant aquesta forma al-lotropica és un solid molecular. En canvi quan la
férmula és tan sols S indica que és un solid covalent. Per tant quan és un solid covalent té€ un Pr més gran que
si s solid molecular.

59 En el NaCl la diferencia d’electronegativitat entre Na i Cl és gran, son dos elements molt allunyats en la taula
periodica. Per tant el seu enllag és molt ionic. En canvi en el clorur de plata, la diferenica d’electronegativitats
entre el Cl i Ag és menor, estan més propers a la TP, per tant I’enllag €s idnic amb una certa contribucio covalent
d’enllag i el compost és menys soluble en aigua.

31 Aquests dos compostos estan formats per un catié alcalinoterri, del grup 2, la diferencia d’electronegativitats
amb el Cl és gran, estan molt allunyats a la TP. Es podria esperar que en ambdos casos fossin solids amb un
marcat caracter ionic. Ara be, el Be** és un catié amb radi molt petit i una carrega forga gran, és a dir que té una
relacio ¢/r gran, per tant és un cati6 polaritzant. En quant a 1’anid, el clorur és una mica voluminoés, per tant el
seu nuvol electronic es pot distorsionar, €s a dir és polaritzable. La presencia d’un cati6 polaritzant i una anid
polaritzable fa que hi hagi un cert solapament entre els seus orbitals, i per tant una certa contribucio covalent a
I’enllag. Es a dir en el cas del BaCl, I’enllag és essencialment ionic, mentre que en el cas del BeCl, és ionic-
covalent.

52 CaSO; solid ionic, enllag ionic entre els dos ions i enllagos covalents S-O, amb un ordre d’enllag 1,5; H,SO4
solid molecular amb forces intermoleculars del tipus enlla¢ per pont d’hidrogen; SiO» solid covalent, tots els
enllagos Si-O soén covalents; CO», solid molecular, amb forces intermoleculars tipus Van der Waals, i
intramoleculars enlla¢ covalent C-O amb ordre d’enlla¢ 2; He solid molecular, entre les molécules
monoatomiques hi ha forces de Van der Waals; Li solid metal-lic, amb enlla¢ metal-lic. Els Pri Pe, més baixos
corresponen als solids moleculars, i entre el CO i He el tindra el que presenti unes forces intermoleculars més
febles. Les forces de Van der Waals depenen de la polaritzabilitat, és a dir del volum de la molécula. Com que
el he és més petit, és menys polaritzable i les forces de Van der Waals seran més febles. Per tant tindra els Pri
P, menor.

33 No, en cada interval de temps la velocitat mitjana sera diferent. En quedar menys concentracié de reactiu la
velocitat va disminuint.

54 No, dependra de I’ordre de reacci6. La velocitat de reaccid ha de quedar amb unitats concentracid x temps !,

per tant si I’ordre global és n = 1, la k ha de tenir unitats de temps ™', en canvi si n = 2, per tal de que la velocitat
ens quedi amb les unitats adequades cal que les unitats de & siguin concentracié ' x temps ™.

53 Unitats de temps ™.

56 Si. Un cop es coneixen els ordres parcial de reacci6 a partir de qualsevol dels experiments se substitueixen
els valors d eles concentracions i es coneix la velocitat, per tant tan sols queda trobar la k. Per exemple a partir
de I’experiment 1: X=k A B, ja que els ordres parcials de reaccio son 1.

57 La llei de velocitat es pot escriure com: vy = k[CO]*[Cl,]P. Comparant els experiments 1 i 3, es pot veure que
quan es duplica la [CO] la vy també es duplica, per tant I’ordre parcial respecte a aquest reactiu €és 1, = 1. En
canvi quan es comparen els experiments 11 2 s’observa que en duplicar la [Cl;] la vo també augmenta pero és

025fF 1 _ 035
058 ~ 287 1,00

2,86 1 aplicant logaritmes:  log 2= log 2,86, amb el que es troba que p = 1,5. I a partir d’un dels experiments
es pot calcular la k que serd: k=112 M 557!,

més del doble, el que indica que I’ordre parcial no és 1. Per tant d’aqui es pot treure que 2P =

¥ Depén de I’ordre de reaccio. Per una reacci6 d’ordre n =1 la velocitat de reaccié no depén de la concentracio
de A per tant, en aquest cas si que és cert, com es pot veure en la figura 4.9. En canvi quann=1o0n =2 no és
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cert, ja que la velocitat de reaccio depeén de la [A] i1 per tant, a mesura que avanga la reacci6 aquesta concentracid
disminueix, per tant la reaccidé va més lenta. Aixi que la primera meitat de reactiu es consumeix més rapid que
la resta, tal i com es pot veure en la figura 4.9.

59 No, ja que la llei de velocitat de I’etapa ha de coincidir amb la llei de velocitat obtinguda experimentalment.
Per tant aquest mecanisme no €s possible.

60 Si fos en una sola etapa seria el xoc de tres molécules, que és poc freqiient i la reaccié elemental 2 NO + F,
- 2 NOF tindria una v = A[NOJ?[F2] que no concorda amb la trobada experimentalment. Com que se sap que
s’ha de formar el F, vol dir que s’ha de trencar la molécula de F». Si es proposa una primera etapa en la que es
trenqui el F-F vol dir que en la segona etapa haurien de xocar 4 especies, els dos F i les dues de NO, aixo és
molt poc probable. Es pot proposar que I’enllag F-F es trenca en xocar amb una molécula de NO i després 1’atom
de F reaccioni amb 1’altre molécula de NO. Aixi la proposta seria:

Etapa 1: F» + NO = F + NOF i a aquesta reaccio elemental 1’hi correspon una velocitat vi = ki[F2][NO]
Etapa 2: F + NO - FNO i la reaccié d’aquesta etapa sera v; = kx[F][NO]

Com es pot veure la v; coincideix amb la velocitat de reaccio, per tant vol dir que I’etapa 1 €s ’etapa lenta, la
que limita a la velocitat de reaccid. Per tant el mecanisme proposat és valid. .

61 L energia d’activacié depén del mecanisme de reaccio, ja que és el que fa que es formi un o altre estat de
transicio.

62 A son els reactius, E els productes. B i D son estats de transicio. C son els intermedis de reaccio, és a dir que
es forma en la primera etapa, ja que la reacci6 es dona en dues etapes. L’etapa lenta o limitant de la velocitat és
la primera ja que Ea(1) = Ez—FEa 1 Ea(2) = Ep—Ec, com es pot veure en la grafica E,(1) > Ea(2), per tant, com
que la constant de velocitat depén de E,, segons I’equacié d’Arrhenius k = 4 ¢ ™RT en augmentar E, la k
disminueix i per tant la velocitat d’aquesta etapa és menor.
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