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1. Estructura atomica

1.1. Antecedents historics: Els grecs creien que la matéria no podia dividir-se de forma
indefinida i que havia d’estar constituida per unitats indivisibles que van anomenar
atoms. Al segle XVII Boyle, va classificar les substancies pures en elements quimics i
en compostos quimics, i va definir un element quimic com una substancia que sempre
que experimenta una reaccié quimica augmenta el seu pes. Als segles XVIII i XIX, els
estudis de Lavoisier i Richter sobre les relacions entre els pesos dels reactius i1 dels
productes en les reaccions quimiques, les lleis de la conservacio de la massa, i de les
proporcions definides, van constituir les primeres proves experimentals de I’existéncia
dels atoms. Dalton, a principis del segle XIX, va proposar la primera teoria atomica
fonamentada en els segiients postulats:

1) Els atoms son les particules basiques que constitueixen la matéria, i no poden ser
creats ni destruits.

2) Els atoms d’un mateix element son tots ideéntics.

3) Els atoms es combinen entre si, en una relacié de nombres enters senzills, per formar
les molécules, que constitueixen les unitats estructurals dels compostos quimics.

A la mateixa epoca, Avogadro va introduir el mol i Cannizaro, Dulong i Petit van
determinar pesos atomics i moleculars d’elements i de compostos quimics. Un mol és el
nombre d’Avogadro d’unitats estructurals que constitueixen una substancia pura. Aixi,
un mol de sodi conté el nombre d’Avogadro d’atoms de sodi, un mol d’aigua conté el
nombre d’Avogadro de molécules d’aigua (H20) i un mol de clorur de sodi (NaCl)
conté el nombre d’Avogadro de cations sodi (Na") i el nombre d’Avogadro d’anions
clorur (CI).

Posteriorment, Arrhenius i Faraday, estudiant les reaccions electroquimiques, van
obtenir evidéncies de I’existéncia dels electrons, i van demostrar que els electrons
s’intercanvien entre els ions i els eléctrodes en les reaccions electroquimiques. L’electro
¢s una particula comuna a tots els atoms que transporta la carrega fonamental negativa.
Un mol d’electrons s’anomena Faraday i transporta una carrega de 96.500 C. C és el
simbol de Coulomb que és la unitat de carrega eléctrica del Sistema Internacional
d’Unitats. Un Faraday es representa per F. A I’Annex 1 hi ha un resum de les unitats —
simbol, nom i equivaléncia -, i de les constants fonamentals que s’utilitzen al llarg
d’aquest text.



El 1897 Thomson, estudiant el comportament dels gasos en tubs de descarrega eléctrica,
va descobrir els raigs catodics i els raigs anodics, i va demostrar que els primers estaven
constituits per electrons i els segons per cations. L’accié de camps magneétics sobre els
raigs catodics va permetre determinar la relacié carrega/massa dels electrons (-1,76-10%
C-g). g és el simbol del gram, que és la unitat de massa del sistema d’unitats cgs. El
1908 Millikan, mitjangant 1’experiment de la gota d’oli, va determinar la carrega de
I’electrd, que va resultar ser 1,60-10° C. A partir de la carrega de I’electrd i de la
relacid carrega/massa de ’electrd, es va determinar la massa de I’electro (9,11-1028 g)

mitjancant 1’equacié m, = ¢,(2¢)"'. A més, a partir del Faraday i de la carrega d’un
m

e

electro es va determinar el nombre d’Avogadro (6,022-10% particules-mol™!) mitjangant
I’equacié N, =F -(q,)”". Finalment, a partir de la massa atomica dels elements, la seva
densitat i el nombre d’Avogadro, i suposant que els atoms eren esferics 1 ocupaven
I’espai de la forma més efectiva possible, es va calcular el radi dels atoms que resultava
ser de ’ordre d’1 A. A és el simbol d’ Angstrom que és una unitat de longitud equivalent
a 10 cm. cm és el simbol del centimetre que és la unitat de longitud del sistema
d’unitats cgs.

1.2. Models atomics basats en la mecanica classica:
Thomson va observar que, encara que la carrega del proto i
de Dlelectr6 sén de la mateixa magnitud pero de signe
contrari, la relacié carrega/massa de I’electro és 1836
vegades més gran que la relacid carrega/massa del proto.
Aquest fet implica que la massa del prot6 ¢s 1836 vegades
més gran que la massa de D’electr6. A més a més, en

aquesta epoca també es coneixia que el proto €s el catio de
massa més petita. Aquestes observacions van permetre
proposar el primer model atomic, anomenat del pastis de panses. En aquest model, la
part de I’atom que contindria la massa i la carrega positiva, correspondria a la massa del
pastis, 1 els electrons, que practicament no tindrien massa i transportarien la carrega
negativa, correspondrien a les panses.

El model del pastis de panses va ser abandonat després de I’experiment de Rutherford
sobre la dispersio de particules « per lamines d’or. Les particules « estan constituides
per nuclis d’atoms d’heli — cations He?" -. Els resultats indicaven que els atoms estaven
constituits per un nucli molt petit, on residia la massa i la carrega positiva, i que els
electrons ocupaven la resta del volum atomic, formant un nuvol electronic. Els electrons
havien de presentar un moviment circular uniforme al voltant del nucli per tal que la
forga d’atracci6 eléctrica fos igual a la forga centrifuga.



La Figura mostra el model de Rutherford per a I’atom -,
d’hidrogen. v. és la velocitat de I’electro, m. és la massa Fe = er :
de I’electro, e és la carrega de ’electro, r €s la distancia "
entre el proto i I’electrd, F. és la forca centrifuga i F. és AL

la forga electrica. L expressio per a la forca electrica de
la Figura només és valida si la carrega i la distancia
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s’expressen en ues, ues ¢€s unitat electrostatica de
carrega, i en cm, respectivament, a les hores les unitats
de la forca son dines que ¢és la unitat de forga del
sistema cgs. Una dina és 1 g-em's? g, cm i s son
respectivament els simbols de gram, centimetre i segon,
que sOn les unitats de massa, distancia i temps del
sistema d’unitats cgs.

L’experiment de Rutherford permetia calcular aproximadament el radi i la carrega
positiva dels nuclis. El radi dels nuclis era de I’ordre de 10* A. Posteriorment, Moseley
va determinar el nombre atomic Z de diferents elements quimics. El nombre atomic és
un nombre natural caracteristic de cada element quimic. Per exemple, Z és 1 per a
I’hidrogen, 2 per a I’heli, 3 per al liti, ...

Thomson va observar que si el nucli estava format per un nombre de protons igual al
nombre atomic, la massa del nucli era aproximadament igual a la meitat de I’esperada.
Aquest fet suggeria que el nucli estava constituit per protons i per neutrons. Els neutrons
serien particules fonamentals de carrega neutra i massa aproximadament igual a la del
proto. Les proves experimentals de 1’existéncia dels neutrons es van obtenir I’any 1934.

La técnica d’espectrometria de masses va permetre determinar que els atoms d’un
element es caracteritzen pel seu nombre atomic, el nombre de protons del nucli, perque
hi ha atoms d’un mateix element amb diferents masses atomiques. Les diferents formes
atomiques d’un mateix element quimic s’anomenen isotops i es diferencien entre si pel
nombre de neutrons del nucli. Aixi, un isotop d’un element quimic s’identifica pel seu
nombre atomic Z, el nombre de protons del nucli, i pel seu nombre de massa atomica 4,
la suma del nombre de protons i de neutrons que constitueixen el nucli.

Un isotop d’un element quimic es simbolitza per éx, on X ¢és el seu simbol quimic, 4

¢s el seu nombre de massa atomica i Z és el seu nombre atomic. Per exemple, el carboni
es presenten en tres formes isotopiques que es simbolitzen per '¢C, '?C i '§C.

La Taula mostra el simbol, la carrega i la massa de ’electro, del protd i del neutrd. Les
masses d’aquestes particules estan expressades en uma. uma és el simbol de la unitat de
massa atomica que €s la unitat que s’utilitza per expressar masses atomiques. Una uma

és 112 la massa d’un atom de '¢C i és equivalent a 1,66057-10" kg (1kg = 103 g).



Particula subatomica | Simbol | Carrega (C) | Massa (uma)
0

electrd % -1,602-10™ | 0,000549
neutrd I 0 1,008665
proté I, 1,602-10"° | 1,007274

La quantitat d’una especie quimica corresponent a la massa relativa de les seves unitats
estructurals respecte a la massa d’una uma expressada en grams ¢és un mol d’aquesta
espécie, ja que 1 g és igual a 6,022-10?° uma i per tant 1 g conté el nombre d’Avogadro
d’umas. Aixi per exemple, 1 mol de ferro (Fe), d’aigua (H20) o de clorur de sodi (NaCl)
son respectivament 4,003, 18,0153 1 58,443 g d’aquestes substancies, ja que les masses
relatives dels atoms de ferro, de les molécules d’aigua i dels parells ionics constituits
per un catié sodi (Na") i un anio6 clorur (CI) respecte a la massa d’una uma sén 4,003,
18,0153 1 58,443, respectivament.

La massa atomica relativa d’un element quimic (o pes atomic) es determina mitjangant

n
I’equacié P, =_EViPA4 , on v, és I’abundancia de 1’isotop i expressada en % i P, és
100 ! !
i=1
la seva massa relativa respecte a la massa d’una uma i i=12,..,n son els diferents
isotops que presenta 1’element quimic que estem considerant.

La teoria classica electromagnetica considerava que el model atomic de Rutherford
havia de ser inestable perque un electr6 amb un moviment circular uniforme al voltant
del nucli hauria de perdre energia en forma de radiaci6 electromagnética. De la mateixa
manera, els espectres atomics d’absorcio i d’emissio no es podien explicar mitjangant
les teories classiques de la Fisica. Aleshores, i per tal d’explicar el comportament fisic
dels sistemes microscopics, es va desenvolupar la mecanica quantica.

1.3. Models atomics basats en la mecanica quantica: Planck va ser I’iniciador de la
mecanica quantica i va provar que l’energia dels oscil-ladors microscopics, un
oscil-lador microscopic és un conjunt d’atoms que oscil-len en fase respecte de les seves
posicions d’equilibri, no variava de forma continua i només prenia els valors que
derivaven de 1’equacid E, =nhv,, on vy és la freqiiéncia fonamental de vibracid de
’oscil-lador microscopic, 4 la constant de Planck (6,6262:10* J-s'') i n un nombre
quantic que prenia els valors 1, 2, 3, 4,...

A la mateixa ¢poca, Einstein, estudiant ’efecte fotoelectric, va demostrar que la
radiacio electromagnética, la llum, esta constituida per particules materials. Aquestes
particules s’anomenen fotons i1 presenten una energia igual a £=#av, on h és la constant
de Planck, i v la freqliéncia de I’ona electromagnética associada al fotd. La radiacid
electromagnetica presenta un caracter dual ona-particula i depenent de 1’experiment
manifesta el seu caracter ondulatori o material. Des del punt de vista de la teoria
electromagnetica classica, la radiacié electromagneética consisteix en un camp eléctric i
un camp magnetic oscil-lants i perpendiculars entre si.



En la llum polaritzada, cada
camp oscil-la només en un
pla. La longitud d’ona és la
distancia entre dos maxims,
es representa per A 1

s’expressa en nanometres. 1 /\m
nm es igual a 10° m, o en

Angstroms, 1 A es igual a
1071 m. m és el simbol del B

metre que ¢és la unitat de

longitud del Sistema Internacional d’Unitats. 1 m és igual a 10? cm. La freqiiéncia és el
nombre de vegades per segon que un maxim passa per un punt determinat de la
trajectoria de la radiacid. Es simbolitza per vi s’expressa en Hertz que es simbolitza per
Hz. 1 Hz es 1 cicle per segon. La relacio entre la longitud d’ona i la freqiiéncia és Av =
¢, on ¢ és la velocitat de la llum en el buit, 2,9979-108 m-s™!.

Posteriorment, Bohr, adaptant les idees de Planck i d’Einstein, va proposar un model de
I’atom d’hidrogen basat en la mecanica quantica. Per tal de simplificar el tractament
matematic va transformar un sistema de dues particules, un protd i un electrd, en un
sistema d’una particula, i va considerar, nome¢s, el moviment relatiu d’una particula de

m .
L i

. m
massa reduida u=—
e p

carrega +1, situada en el centre de masses del sistema. En aquestes formules m, i m

1 carrega —1 al voltant d’una particula de massa M =m, + m,

p

son les masses de I’electrd i del protd, respectivament. La particula de massa ———— i

me+mp

carrega —1 és a la practica ’electro, i la particula de massa m, + m, i carrega +1 és a la

P
practica el protd perque m, <<m,. El model de Bohr de I’atom d’hidrogen es fonamenta

en els seglients postulats:

1) El sistema només presenta certes Orbites estables que s’anomenen estats estacionaris.
2) Quan el sistema es troba en un estat estacionari no emet energia en forma de radiacio
electromagneética perd en passar d’un estat estacionari a un altre, emet o absorbeix un
fotd, d’energia igual a la diferéncia d’energia entre la de I’estat estacionari final i la de
’estat estacionari inicial.

3) En els estats estacionaris la particula de massa g 1 carrega -1 presenta un moviment
circular uniforme al voltant del centre de masses.

4) En els estats estacionaris, el moment angular de la particula de massa g i carrega -1

en relaci6 al centre de masses pren I’expressio wr = no— [equacid 1], on u és la massa
JU
reduida del sistema, v és la velocitat relativa de I’electré respecte del proto, r és la

distancia entre el proto i I’electrd i n és un nombre quantic que pren els valors 1, 2, 3,
4,...



2 2
A partir de I’equaci6 1 i de les expressions de 1’estabilitat mecanica del sistema e—2= L
r r

[equacid 2] 1 de I’energia interna del sistema, la suma de 1’energia potencial i de

I’energia cinética sense considerar la translaci6 del centre de masses,
2

E=E, +EC=—€—+§W2 [equacid 3] es dedueix que el radi i ’energia dels estats
r

222 2 4
. . -/ n-h . 2mce
estacionaris prenen ’expressié r, = ——— i E, =-———=

n’h?

> , 1 que la freqiiéncia del fotd
e u

2 4
. . . , 2m°e 1
associat a un canvi d’estat del sistema és v = -t |— - —
n? na n?
Fon

, on, nj 1 nyson els nombres

quantics dels estats estacionaris inicial i final, respectivament. Les férmules anteriors
son valides només si la carrega s’expressa en ues i la resta de constants en unitats del
sistema cgs, aleshores els radis i les energies de les orbites de Bohr, i les freqiiéncies de
les transicions s’obtenen en cm, en erg i en Hz, respectivament. erg €s el simbol d’erg
que és la unitat de treball del sistema cgs, 1 erg = 1 g-cm?-s72. 1 Joule és igual a 107 erg.
Joule és la unitat de treball del Sistema Internacional d’Unitats.

El model de Bohr explica I’espectre d’emissié d’espécies atdmiques monoelectroniques
com H, He", Li*',... perd no permet interpretar els de les espécies atdmiques
polielectroniques, com He, Li", .... Per aquest motiu es va desenvolupar la mecanica
quantica ondulatoria.

1.4. Models atomics basats en la mecanica quantica — ondulatoria: L’iniciador de la
mecanica quantica-ondulatoria va ser De Broglie. Segons aquest fisic, de la mateixa
manera que la radiaci6 electromagnética presenta un caracter dual ona-particula, les
particules materials tamb¢ presentarien un caracter dual ona-particula.

Aquesta suposicio es fonamenta en el seglient raonament. Considerem un fotd d’energia
E=hv [equaci6 ] Segons la teoria de la relativitat d’Einstein, ’energia d’aquest foto és
igual a mc® [equacio I1], on m és la massa del foto i ¢ la velocitat de la llum. Igualant les
equacions I i II resulta que mc® = kv [equaci6 I11]. Si es divideix ’equacié III per ¢, la

. . . . hv . .
velocitat de la llum, la quantitat de moviment del fotd €s p=mec = 7‘/ , 1 es dedueix que la
quantitat de moviment del fot6 és p= 7 berque la longitud d’ona de la radiacid

o : . c
electromagnetica associada al fotd és A =—.
v

Una particula material amb una quantitat de moviment p tindria associada una ona de

. h ./ \ . ;
longitud d’ona A=—. Segons aquesta equacio, el caracter ondulatori de les particules
p

materials només es manifestaria per particules de massa molt petita, les particules
microscopiques.



Els cossos materials macroscopics no presenten caracter ondulatori perqué la seva
quantitat de moviment €s molt més gran que la constant de Planck i la longitud d’ona de
I’ona associada a aquests cossos és a la practica zero. Les idees de De Broglie van
quedar demostrades en comprovar-se que els cristalls unics difracten els electrons de la
mateixa forma que difracten els raigs-X.

Una conseqii¢ncia de la dualitat ona-particula és el principi d’incertesa proposat per
Heisenberg, segons el qual per a una particula microscopica no es poden determinar
simultaniament magnituds fisiques complementaries, com ara la posici6 i la quantitat de
moviment, o I’energia i el temps. Magnituds fisiques complementaries son aquelles que
el seu producte presenta les unitats de la constat de Planck. Aixi, el principi d’incertesa

N .y h h r /4
pren I’expressié AxAp, = = © AEAt = . En aquestes formules Ax, Ap,,AE, Ar son les

incerteses en la posicio, la quantitat de moviment, I’energia i el temps, respectivament.

Actualment, per descriure un sistema material microscopic, per exemple l‘atom
d’hidrogen o la molécula de dihidrogen, es proposa una equacié d’ones similar a la d’un
sistema ondulatori classic que s’anomena equacié de Schrodinger, i que pren 1’expressio
Hy; = Eap;, on H és I’operador energia del sistema, E; és I’energia del sistema en I’estat

estacionari i, 1 ¥; és la funcid d’ona que descriu I’estat estacionari i. Noteu que: i) els
estats estacionaris d’un sistema microscopic son aquells en els que 1’energia del sistema
no depen dels temps, ii) un sistema microscopic presenta un nombre infinit d’estats
estacionaris, iii) els estats estacionaris d’un sistema microscopic en ordre creixent
d’energia s’anomenen 1, 2, 3, 4, ... i, iv) ’estat estacionari 1 de minima energia
s’anomena estat fonamental, i la resta d’estats estacionaris, estats excitats.

La funci6 d’ona wy; de I’estat estacionari i d’un sistema microscopic conté tota la
informaci6 fisica sobre el sistema en aquest estat estacionari, i és una funci6é continua,
unica i derivable de les coordenades cartesianes de les particules que constitueixen el
sistema. Per tant, en un sistema constituit per n particules t¢ una expressio de la forma
Y; = P; (4, 01,21,%2,Y2:20 s X s VnZn) - W; pot ser una funcid imaginaria o real.
Y, (X1 V1215272 2 20eeesXn sV L Wi (X1 V1 R 1 X2 2 Y2:20000 X YinZn) . ON ;7 €s la funcid
conjugada complexa de v;, és la densitat de probabilitat de trobar el sistema en una
situacio en la qual les particules 1, 2, ..., n que el constitueixen presenten les
coordenades de posicid xi, yi, Z1; X2, Y2, Z2, ..., 1 Xn, Yn, Zn, respectivament. La densitat
de probabilitat pren 1’expressio 9, (X1, Vi 21:X2 +2: 2240 XnYnsZe) S1 ¥; €s una funcio real.



En un sistema d’una particula en un espai unidimensional en un estat estacionari i,
I’element de probabilitat de trobar la particula dP en un element de volum dx associat a
una posicié de coordenada x pren I’expressid dP =y, (x)y;(x)dx 0 dP=1;” (x)dx, depenent

de si ¥; és una funci6 imaginaria o real. La densitat de probabilitat de trobar la particula

en el punt de coordenada x és Z—)I:=w,-* X)y;(x) 0 Zx—P=wl-2(x), depenent de si vy; €s una

funcié imaginaria o real. La funcié d’ona que descriu ’estat estacionari i d’aquesta

particula ha de complir la condici6 de normalitzacio, o sigui que f _m P ()Y (x)dx=1 0

f _O:Owiz(x)dx =1 depenent de si y; és una funci6 imaginaria o real, perque la probabilitat

de trobar aquesta particula estesa a tot a I’espai ha de ser igual a 1. Expressions similars
es poden derivar per sistemes de n particules en un espai tridimensional.

Per solucionar 1’equaci6 de Schrodinger per a I’atom d’hidrogen es transforma un
sistema de dues particules en un sistema d’una particula. Aixi, es considera només el
)4

moviment relatiu d’una particula de massa reduida p=—
m,+m
e p

i carrega -1 al voltant

d’una particula de massa M =m,+m, i carrega +1 situada en el centre de masses del

sistema. En aquestes formules m, 1 m, son les masses de l’electré i del proto,

: ’ mgmp LY . N 5 7o
respectivament. La particula de massa ——— 1 carrega —1 ¢és a la practica I’electrd i la
m,+m

e p
particula de massa m, +m, 1 carrega +1 és a la practica el protdo perquée m, <<m,
: - ., h? 2 ,
L’operador energia del sistema pren I’expressio 5 v:+Vv, on 5 v? ¢és
Tou U

I’operador energia cinética del sistema que no és de translacio del centre de masses, 1 v

és I’operador energia potencial eléctrica del sistema. V> és un operador que pren
2 2 2
J

., 4
I’expressio (—+—+—).
P o’ o"y2 dz*

Realitzant un canvi de coordenades cartesianes
a coordenades polars esferiques (Figura),
I’equaci6 de Schrodinger per a [’atom
d’hidrogen té soluci6 exacta. L’operador
energia ¢s la suma de dos operadors, un dels
quals, només depen de r, 1 I’altre, només depén

de € i ¢. Aleshores, les funcions d’ona del
sistema son el producte d’una funci6 radial 1
d’una funcié angular, i prenen I’expressid
Wnim, 0.9) = R(")ns Y1, (09), on R(r),, €s la

funcio radial, Y;,, ©0.9) és la funci6 angular, i
1

X

n, [ 1 m; son els nombres quantics principal, del moment angular i del moment magnétic,
respectivament. Els nombres quantics n, / i m; apareixen de forma natural en el
tractament matematic per solucionar 1I’equacié de Schrédinger per a I’atom d’hidrogen.
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1.5. Nombres quantics: El nombre quantic principal » pren valors enters positius i
C ) ) , .y 2m%e*u
determina I’energia del sistema, segons 1’expressio E, =_W; (n=1,2,3,4,...)que

¢s igual a I’expressi6 deduida per Bohr. La férmula anterior és valida només si la
carrega s’expressa en ues i la resta de constants en unitats del sistema cgs, aleshores
I’energia s’obté en erg (1 Joule = 107 erg). El nombre quantic del moment angular /
depén del valor de n i pot prendre els valors 0,1,...,n-1; n valors en total, i determina el

modul del moment angular del sistema d’acord amb 1’equaci6 |I]= JTT+1) % El nombre

quantic del moment magnétic m; depeén del valor de / i pot prendre els valors
-l-1+1,..-10,1,...,-1]; 2/+1 valors en total i determina el component z del moment

angular del sistema, segons ’equacio L. =m; 3

Quan es realitza un tractament mecano-quantic-ondulatori-relativista de 1’atom
d’hidrogen, la funcié d’ona esta multiplicada per una funcio6 de spin, la funcié de spin &
o la funci6 de spin f, i apareixen dos nombres quantics més. El nombre quantic del
moment angular de spin S i el nombre quantic del moment magnetic de spin m;. El

< . , 1. .
nombre quantic del moment angular de spin S només pot prendre el valor 51 determina

el modul del moment angular intrinsec de la particula de massa reduida p i carrega —1

o B

S 1 : .
que pren el valor ‘S ‘ = E(%H)z— = 4—h . El nombre quantic del moment magneétic
b 4

. 1 1 . .
de spin m, pot prendre dos valors, +50 -3, 1 determina el component z del moment

angular intrinsec de la particula de massa reduida p i carrega —1, segons 1’expressio

h
Sz =msﬁ.

1.6. Estats electronics, orbitals atomics, subcapes electroniques i1 capes electroniques:
Quatre valors compatibles dels nombres quantics n, /, m; i ms, determinen un estat
electronic del sistema, un dels infinits estats estacionaris del sistema. La funcié d’un
estat electronic és el producte de la seva funci6 d’ona i d’una funci6 de spin electronic

que ¢és la funcio6 de spin electronic a si m, és igual a +50 la funcio6 de spin electronic A
si m ¢és igual a -5 En l’atom d’hidrogen, 1’energia del sistema depén només del

nombre quantic principal z i1 per tant els estats electronics que presenten el mateix valor
de n tenen la mateixa energia i es diu que son degenerats.
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Tres valors compatibles dels nombres quantics #, / 1 m; determinen una funci6é d’ona de
I’operador energia no relativista que s’anomena orbital atdmic. En un orbital atomic, el
sistema pot presentar-se en dos estats electronics, depenent de si la funcid de spin
electronic ¢s la funcié « o la funcié S. Els orbitals atomics que tenen el mateix nombre
quantic principal n tenen la mateixa energia i es diu que son degenerats. Els orbitals
atomics que presenten el mateix valor de n es diu que pertanyen a una mateixa capa
electronica, 1 els que presenten el mateix valor de n i / es diu que pertanyen a una
mateixa subcapa electronica. El nombre de subcapes electroniques d’una capa
electronica ¢és igual al nombre quantic principal de la capa electronica que estem
considerant.

Els orbitals atomics segons si el nombre quantic del moment angular / és 0, 1, 2, 3, ...
s’anomenen orbitals s, p, d, f,..., respectivament. Aleshores, per exemple, a la capa
electronica 2 de 1’atom d’hidrogen es diferencien les subcapes electroniques 2s i 2p. Els
orbitals atomics de la subcapa 2p es simbolitzen per 2p.1, 2po 1 2p1. En aquests darrers
simbols dels orbitals atomics 2p, 2 indica que el seu nombre quantic principal » és 2, p
que el seu nombre quantic del moment angular 7 és 1 i el subindex indica el valor del
seu nombre quantic del moment magnétic m;. Aquest tipus de nomenclatura es pot
generalitzar per descriure altres orbitals s, p, d o f. Alternativament, un orbital atomic es
pot simbolitzar mitjancant els nombres quantics 7, / 1 m; que el determinen. Per exemple
I’orbital 200 és 1’orbital 2so, o I’orbital 321 és 1’orbital 3d;.

Dels orbitals atdmics d’una subcapa electronica, només 1’orbital atdmic que presenta my
igual a zero ¢és real. La resta d’orbitals atomics de la subcapa electronica estan descrits
per funcions imaginaries. Aquestes funcions imaginaries es combinen de forma lineal
entre si per generar orbitals atomics reals. Aixi, els orbitals atomics 2p.1, 2po 1 2p1, que
constitueixen la subcapa 2p, donen lloc als orbitals atomics reals 2px, 2py 1 2pz
mitjancant les segiients transformacions 2p; = 2po, 2px = 2p1 + 2p-1 1 2py = 2p1 - 2p-1.

Els orbitals atomics reals s’anomenen indicant el seu nombre quantic principal », la
lletra que determina el nombre quantic del seu moment angular / i un subindex que és
una funcid matematica que presenta la mateixa simetria que l’orbital atomic que
descriu.

La Taula mostra els estats electronics, els orbitals atomics i les subcapes electroniques
de les primeres 4 capes electroniques de I’atom d’hidrogen.
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Estats electronics Orbital | Orbitals atomics reals Subcapa Capa electronica
atomic electronica
n | | m | m
1 {0]0 120-172 | lsg 1s Ls 1
2 1010 120-1/2 | 2s 2s 2s 2
2 | 1(-1 |120-1/2 2p4
2 [1]0 [120-12 | 2p, 2p.,2py.2p. \ 2p \ 2 \
2 (1)1 120-1/2 | 2p
300 [120-12 | 35 3s E 3 |
3 (1 |-1 |120-12 3p_;
3 (1[0 [120-12 | 3p, 3p, 3py,3p. | 3p | 3 |
3111 120-1/2 | 3p
3 (2(-2 |120-12 3,
3 (2(-1 |120-12 3d_,
3 (20 [120-12 | 3d, 3d,y,3dy;,3dy,3d 2,3 22 | 3d \ 3 \
3121 120-1/2 | 3d,
31212 1/20-1/2 3,
4 o]0 [120-172 | 4s 4s | 4s | 4 |
4 |1]-1 |120-1/2 | 4p_
4 1|0 [120-12 | 4p, 4p, 4p,.4p. | 4p E |
4 111 [120-12 | 4p
4 212 [120-12 | 4d,
4 [21-1 [120-12 | 44
4 [2]0 |120-12 | 4d, 4d,y,4d; 4dy 4d 2 4d o ag | 4 |
4 [2]1 [120-12 | 44,
4 (212 [120-12 | 4d,
4 1313 |120-1/2 | 4f;4
4 (32 [120-12 | 4f,
4 13 ]-1 |120-112 | 4f,
4 3]0 [120-12 | 4f, 4 ooy A vy A ] 4 4
f o f A 2 A s
4 1 120-1/2 | 4f
4 2 [120-172 | 4f
4 3 120-1/2 | 4f;

La Taula mostra el nombre de subcapes electroniques, orbitals atomics i estats
electronics de les capes electroniques de I’atom d’hidrogen en funcié del nombre
quantic principal.

Capa electronica

Orbitals atomics

Estats electronics

1

2
3
4

Subcapes electroniques

1 1
2 4
3 9
4 16
n n’

2
8
18
32

2n?
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En I’estat fonamental d’energia, 1’electré de 1’atom d’hidrogen ocupa ’orbital 1s i es
pot presentar en dos estats electronics (degenerats) segons m; sigui 1/2 0 —1/2.

1.7. Representacio grafica dels orbitals atomics: Hi ha tres formes de representar els
orbitals atomics: 1) Representar les superficies que tenen el mateix valor de la funcid
d’ona. 2) Representar les superficies que tenen el mateix valor de densitat de
probabilitat. 3) Representar la superficie que delimita un volum que conté un 90% de
probabilitat. En tots tres casos s’indica el signe de la funcid d’ona en les diferents
regions de I’espai que resulten de la representacio.

1.8. Nodes radials i angulars: Un node radial d’un orbital atomic és un valor del radi per
al qual la seva funci6 radial és zero i un node angular és un valor de ’angle 6 o de
I’angle ¢ per al qual la seva funci6 angular és zero. Els nodes radials donen lloc a
superficies esfeériques nodals, i els nodes angulars a superficies planes o coniques
nodals. Noteu que en tots els punts d’aquestes superficies nodals la funcié d’ona val
Zero.

1.9. Orbitals atomics s: L’orbital atomic 1s (orbital atomic y
Iso o orbital atdomic 100) és la funcié d’ona que resulta de
multiplicar la funcié radial R(r), 1 la funcié angular Yy, 6.¢9) .

R(r);y és directament proporcional a e 1 Yy (0.9) ¢és —\1
+

constant. El valor de Yy (0.,9) no depén de O ni de ¢ i és =X

1

. 1\2 . . . . ..
igual a (4—)2 L’orbital atomic 1s presenta simetria esférica,
T

les seves representacions grafiques 1 1 2 (seccido 1.7) Is

produeixen esferes concéntriques i la funcid és positiva a

tot I’espai. La representaci6 grafica 3 (seccio 1.7) dona lloc a una esfera dins de la qual
la funcid és positiva.

. , , A Radli de la primera orhita de Bohr
La probabilitat de trobar 1’electré de  a4p

S

r'g

lorbital 1s de I’atom d’hidrogen en @
I’element de volum situat entre dues
esferes concentriques de radi 7 1 r+dr
és  dP =Rio(r)Y. (6.¢)dv, substituint

Probabilitat en el

/ intervalentery irg

dv per 4m’dr 1 Y. (©.9) pel seu

: 4

valor, resulta que la densitat de
probabilitat radial és fl—l:=Rl% rr’. Si
es representa la densitat de probabilitat radial de I’orbital 1s en funcié de r s’obté la
grafica de la Figura. La probabilitat de trobar I’electr6 en Dinterval [r; r2] és

f RS (ryridr que correspon a la superficie que determina la corba de la densitat de
i

probabilitat radial en funcid de » en I’interval entre 7; i r2. El radi de maxima densitat de
probabilitat radial correspon al radi de la primera orbita de Bohr.



Els orbitals atomics 2s (orbital atomic 200) 1 3s
(orbital atomic 300) presenten simetria esférica
perqué presenten la mateixa funci6é angular que
I’orbital atomic 1s. La funci6 radial Ry (r) és una
funcio del tipus (1-r)e’" 1 la funcid radial Rs(r)
és una funcid del tipus (1-r+r°)e”. L’orbital
atomic 2s presenta un node radial i I‘orbital
atomic 3s dos nodes radials. A les
representacions  tridimensionals, els nodes
radials dels orbitals atomics 2s 1 3s donen lloc a
superficies esferiques nodals. Les Figures
mostren la densitat de probabilitat radial dels
orbitals atomics 2s i 3s. Una caracteristica de les
funcions de probabilitat radial dels orbitals
atomics ns és que la densitat de probabilitat

dP

dP
dr

node radial

nodes radials

radial maxima s’allunya del nucli de ’atom a mesura que augmenta

el seu nombre quantic principal 7.

1.10. Orbitals atomics p: La representacié de 1’orbital atomic 2p. es
mostra a la Figura i es genera de forma tridimensional girant al
voltant de 1’eix z. De la representacié bidimensional es dedueix que

=% ¢s un node angular de la funci6 2p,, de manera que el pla xy és

un pla nodal a la representacio tridimensional. La funci6 radial Ry (r)

¢s de la forma re” mentre que la funcié angular Y, (0.9 ¢és

directament proporcional a cos@.

La Figura mostra la representacié de la funcio
angular de I’orbital 2p.. De la representaci6 de la

., . a o,
funcio angular es dedueix que 6= 5 €sun node

angular de la funcio 2p;.

Els orbitals 2px 1 2py son equivalents al X

2p,, pero estan definits sobre els eixos x i
y. Aquests orbitals atomics es generen de
forma tridimensional girant al voltant dels
eixos X 1y, i presenten nodes angulars a

¢=]—2r 1 =0, de manera que el pla yz és un

pla nodal de I’orbital 2py, i el pla xz és un
pla nodal de I’orbital 2py.

2p,

2p.
K node angular
Y,(6.9) = cos 0
O n/2 J'T o
Y
T
¢= 5 node angular ‘ ¢ =0 node angular
Y X
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La funcid radial R;;(r) de I’orbital atomic 3p, és una funcid z

r

del tipus (1-r)re™ 1 la funcid angular és la mateixa que la de

9=:—T node angular
I’orbital atomic 2p,. Aixi, ’orbital atomic 3p, presenta un -
node radial i un node angular. La Figura mostra la
representacié bidimensional de I’orbital 3p,. El node radial
genera una esfera nodal a la representaci6 tridimensional i el

node angular genera un pla nodal a la representacid

/node radlial
tridimensional. @

1.11. Orbitals atomics d: La Figura y

mostra les representacions

bidimensionals dels orbitals atomics

3d. Aquests orbitals atdomics presenten - = X
dos nodes angulars que generen plans o -

superficies coniques nodals a les e y

3d,,
representacions tridimensionals.
Un orbital atomic de nombre quantic
principal n 1 nombre quantic del X "
moment angular /, presenta n-/-1 nodes
3d., -

radials i / nodes angulars, de manera .
que el nombre total de nodes és n-1.

1.12. Atoms polielectronics: L’equacié de Schrodinger d’un atom polielectronic no té
soluci6 exacta. Si no es consideren les repulsions eléctriques que es produeixen entre els
electrons, 1’operador energia del sistema ¢és una suma d’operadors d’energia
monoelectronics i la funci6 d’estat un producte de funcions d’estat monoelectroniques.
Aquestes funcions d’estat monoelectroniques son el producte d’una funci6 orbital d’un
sistema hidrogenoide i d’una funcié de spin.

L’energia electronica del sistema és la suma de I’energia de cada un dels electrons, i

=n 2
R . Ze . \ . \ ) .

pren ’expressio E= E"_z’ on Z ¢és la carrega nuclear, e és la carrega de 1’electro, ap
i1 Yo't

¢s la radi de la primer orbita de Bohr i n; és el nombre quantic principal de I’orbital que

ocupa l’electr6 que estem considerant. La férmula anterior és valida només si Z

s’expressa en unitats de carrega fonamental positiva, 1 carrega fonamental positiva és

igual a la carrega d’un proto, la carrega de ’electrd en ues i ag en cm, aleshores

I’energia s’obté en erg. 1 Joule és igual a 107 erg.
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Els orbitals atomics hidrogenoides dels atoms polielectronics es simbolitzen de la
mateixa forma que els orbitals atomics de 1’atom d’hidrogen i com, en el cas dels
orbitals atomics de I’atom d’hidrogen, queden determinats pels nombres quantics n, / i
my. Els orbitals atomics hidrogenoides dels atoms polielectronics tenen capacitat per dos
electrons que es diferencien entre si pel nombre quantic del moment magnétic de spin
m, per tal de complir el Principi d’Exclusi6 de Pauli, segons el qual en un atom
polielectronic no poden coexistir dos electrons amb els quatre nombres quantics #, /, my
1 my iguals.

Per obtenir energies electroniques dels atoms polielectronics més properes als valors
experimentals, Slater va proposar substituir a les funcions orbitals d’una configuracié
electronica determinada, la carrega nuclear Z per la carrega nuclear efectiva Z,. La
configuracid electronica d’un atom polielectronic indica quins orbitals atomics estan
ocupats i per quants electrons. La carrega nuclear efectiva seria la carrega nuclear que
actuaria sobre un electrdé tenint en compte l’efecte d’apantallament de la resta
d’electrons sobre la carrega nuclear. L’energia electronica prendria [’expressio

9 i=n
e Zy

E=-— ) —-, on e seria la carrega de I’electro, ao el radi de la primera orbita de Bohr,
a, “ ne:
0 ;-1 i

Z, 1 carrega nuclear efectiva que actuaria sobre ’electr6 que estiguéssim considerant i

n; el nombre quantic principal de I’electrd6 que estiguéssim considerant. La formula
anterior €s valida només si Z,, s’expressa en unitats de carrega fonamental positiva, 1

carrega fonamental positiva és igual a la carrega d’un protd, la carrega de 1’electrd en
ues i ap en cm, aleshores I’energia s’obt¢ en erg.

El resultat d’introduir la carrega nuclear efectiva en I’expressié dels orbitals atomics
dels atoms polielectronics €s que la seva energia depén dels nombres quantics # 1 /, i
només els orbitals atdmics d’una mateixa subcapa electronica son degenerats.

Per als elements quimics de I’heli (Z = 2) al calci (Z = 20), I’energia de les 3 4s
subcapes electroniques augmenta amb el valor de la suma de n i de /; i en 3p
el cas que dues subcapes electroniques presentin el mateix valor de n+/, la

subcapa electronica que presenta el valor de n més gran és la que presenta o
I’energia més elevada. Aixi, la subcapa electronica 3s presenta una energia 2p
més elevada que la 2p. A la Figura, les subcapes electroniques 1s, 2s, 2p, s

3s, 3p i 4s es situen en ordre creixent d’energia.

1s
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La necessitat d’introduir la carrega nuclear efectiva es posa de manifest al considerar
una configuracié electronica d’un atom polielectronic. Per exemple, la configuracid
electronica de I’atom de bor en I’estat fonamental d’energia (la configuracio electronica
de minima energia) és 1s?2s?2p'. En aquesta configuracid, I’electrd 2p esta apantallat
pels electrons 1s i 2s. Els electrons 2s estan apantallats pels electrons Is i en menor
mesura per 1’electré 2p, i també s’apantallen entre si. Els electrons 1s s'pantallen entre si
1, en menor mesura pels electrons 2s 1 2p.

La Figura mostra les densitats de
probabilitat radial dels orbitals
Is, 2s 1 2p. L’orbital 1s és més
penetrant (presenta més densitat
electronica propera al nucli) que
I’orbital 2s, i que I’orbital 2s ¢és
més penetrant que [’orbital 2p.
De manera que un electrd 1s
apantalla més un electré 2p que
un electr6 2s. Raonaments
similars permeten establir el 2p
segiient ordre de penetracid, i per

tant de capacitat d’apantallament, dels orbitals atomics: 1s>2s>2p>3s>3p>3d.

Slater va proposar unes regles empiriques per determinar la carrega nuclear efectiva que
actua sobre un electrd i que ocupa un orbital atomic j d’una configuracié electronica
d’un atom polielectronic. Segons Slater la carrega nuclear efectiva que actua sobre
aquest electr6 €s Z,, =Z-0,, on Z ¢s la carrega nuclear i [; és la suma de les carregues

d’apantallament de la resta d’electrons que es determina mitjancant les seglients regles:

1) Les subcapes electroniques d’una configuracio electronica es disposen en grups
ordenats de la segiient forma: (1s), (2s,2p), (3s,3p), (3d), (4s,4p), (4d), ...

2) o és zero per als electrons situats en grups de caracter penetrant inferior al de
I’electr6d que s’esta considerant.

3) o és 0,35 per als electrons situats en el mateix grup que 1’electré que s’esta
considerant. Excepte, la carrega d’apantallament d’un electrd 1s sobre un altre electro 1s
que ¢s 0,30.

4) Si Delectré pertany a una subcapa electronica ns o np, per als electrons del grup
immediatament inferior, ¢ és 0,85; i per als electrons dels grups d’orbitals més interiors,
G és 1.

5) Si ’electrd pertany a una subcapa electronica nd o nf, per als electrons dels grups
inferiors o és 1.
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Segons aquestes regles, les carregues nuclears efectives que experimenten els electrons
de I’atom de bor en I’estat fonamental d’energia sén:

=5-[(2-0,35)+(2:0,85)]=5-2,4=2,6
=5-[(2-0,35)+(2-0,85)]=5-2,4=2,6
=5-0,30=4,7

€ electrs2p
€f ctectrons 2

€f tectrons1s

En aquestes formules la carrega nuclear efectiva esta expressada en unitats de carrega
fonamental positiva. Actualment les carregues nuclears efectives es determinen
mitjancant calculs mecano-quantics i demostren que la carrega nuclear efectiva que
actua sobre I’electrd 2p és més petita que la carrega nuclear efectiva que actua sobre els
electrons 2s en la configuraci6 electronica de minima energia de I’atom de bor.

1.13. Configuracio electronica de [’estat fonamental d’energia: Per obtenir la
configuracid electronica de I’estat fonamental d’energia dels atoms polielectronics, els
orbitals atomics s’omplen seguint el Principi de Construccié i la Regla de Hund.

Principi de Construccid: Els orbitals atomics s’omplen de menor a major energia tenint
en compte que, generalment, es prefereix aparellar un electré6 en un orbital atomic,
aparellar un electré en un orbital significa afegir un segon electrd a un orbital que ja esta
ocupat per un electro, abans que promocionar-lo a un orbital atdomic d’energia superior.
Aquest fet s’explica perque ’energia d’aparellament de dos electrons en un

orbital atomic és, generalment, inferior a ’energia de promocio. Quan dos  H:
electrons ocupen un mateix orbital presenten els spins antiparal-lels, amb els o=
valors de my diferents, per tal de complir amb el Principi d’Exclusié de
Pauli. Les configuracions electroniques de minima energia de I’hidrogen (Z  He:

=1)ide I’heli (Z=2) son, 1s! i 1s2, i es representen a la Figura. -3

1s

L’hidrogen presenta un electrdé desaparellat, o solitari, a I’orbital atomic Is i I’heli
presenta dos electrons aparellats, o amb els spins antiparal-lels, a ’orbital atomic Is.
Les substancies que presenten electrons desaparellats, com els atoms d’hidrogen, sén
paramagnetiques, experimenten una forta atraccid en el si d’'un camp magneétic, mentre
que les substancies que presenten tots els electrons aparellats, com els atoms d’heli, son
diamagnetiques, experimenten una lleugera repulsi6 en el si d’un camp magnétic.

Regla de Hund: Quan es comenga a omplir una subcapa electronica, la configuracié de
minima energia es produeix quan els electrons es situen en orbitals diferents i amb els
spins paral-lels, amb el mateix valor del nombre quantic m,. D’aquesta manera,
I’energia de repulsi6 electronica és minima.




La regla de Hund explica, les configuracions electroniques de
I’estat fonamental d’energia dels atoms de carboni (Z = 6)
1s21s?2p? i nitrogen (Z = 7) 1s*2s?2p* que presenten dos i tres
electrons en orbitals diferents de la subcapa 2p amb els spins
paral-lels, respectivament. Les configuracions electroniques del

carboni i del nitrogen es representen a la Figura.
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La Taula mostra les configuracions electroniques de 1’estat fonamental d’energia dels
atoms dels elements quimics de 1’hidrogen (Z = 1) al calci (Z = 20) en ordre creixent de

nombre atomic. Les configuracions electroniques d’aquests primers vint elements
segueixen sense excepcio el Principi de Construccio.

Element quimic Sh,nb.Ol N(‘)mbre Conﬁgu'racié
quimic atomic electronica
Hidrogen H 1 1s'
Heli He 2 1s®
Liti Li 3 (He)2s'
Beril li Be 4 (He)2s>
Bor B 5 (He)2s*2p'
Carboni C 6 (He)2s*2p*
Nitrogen N 7 (He)2s*2p’
Oxigen 0 8 (He)2s*2p*
Fluor F 9 (He)2s22p’
Neo Ne 10 (He)2s*2p®
Sodi Na 11 (Ne)3s!
Magnesi Mg 12 (Ne)3s?
Alumini Al 13 (Ne)3s*3p'
Silici Si 14 (Ne)3s?3p?
Fosfor P 15 (Ne)3s?3p’
Sofre S 16 (Ne)3s?3p*
Clor Cl 17 (Ne)3s?3p’
Argd Ar 18 (Ne)3s23p°
Potassi K 19 (Ar)4s'
Calci Ca 20 (Ar)4s’
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L’heli presenta la configuracio electronica 1s%, i el ned, I’arg6, el cripto, el xeno i el
rado presenten, a la capa de valéncia (la capa electronica més externa), la configuracio
electronica ns’np® amb n = 2, 3, 4, 5 i 6, respectivament. Aquestes configuracions son
molt estables. Aquests elements son gasos constituits per atoms i séon molt inerts
quimicament. Per aquest motiu s’anomenen gasos nobles. Les configuracions
electroniques dels elements quimics, generalment, s’indiquen especificant el gas noble
de nombre atdmic immediatament inferior i a continuacid la configuracié electronica de
la seva capa de valéncia. Aixi, per exemple, les configuracions electroniques del liti i
del clor s’indiquen de la segiient forma:

Li: (He)2s!

Cl: (Ne)3s23p°

1.14. Taula Periodica: El resultat de disposar els elements quimics per ordre creixent de
nombre atomic i agrupant els que presenten la mateixa configuracié electronica a la
capa de valéncia en una mateixa columna s’anomena Taula Peridodica. A la Taula
Periodica els elements quimics amb propietats quimiques similars queden situats en una
mateixa columna perque les propietats quimiques d’un element quimic depenen primer
de la configuracié electronica i després del radi atomic, entre altres factors.

La Figura mostra una forma simplificada de la Taula Periodica en la qual s’indica el
simbol dels elements quimics i el seu nombre atdomic. També s’indiquen els elements
naturals, els elements artificials i els elements radioactius. Les Taules Periodiques es
diferencien entre si per la informacid que inclouen sobre les propietats fisiques i
quimiques dels elements. La de la Societat Catalana de Quimica especifica per a cada
element quimic: el simbol quimic, el nom, el nombre atomic, la massa atomica, la
configuracié electronica, 1’estat d’agregacié en condicions ambientals (gas, solid o
liquid) i si es tracta d’un element natural o artificial.
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K Ca Sc Ti V. Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
37 38 39 0 41 £ | 4 45 &% 47 48 a9 s 51 2 5 54

Rb Sr Y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te I Xe
55 % 57 77 73 74 75 7% 7T MW 9 s 81 s s /84 8 8

Cs Ba lLa* HIf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi Po At Rn
8 8 0w 104 105 106 107 108 109

Fr Ra Ac** Rf Db Sg Bh Hs Mt

58 59 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 71

Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu
% 9 91 92 93 94 95 9% 97 %8 % 10 100 102 103

Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr

Elements quimics naturals (no radicactius)
Elements quimics naturals (radioactius)
Elements quimics artificials (radioactins)
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Les files de la Taula Periodica s’anomenen periodes i les columnes grups. Els periodes
es numeren de 1’1 al 7 i els grups de 1’1 al 18. Alternativament, els grups es poden
numerar tal com s’indica a la Taula segiient.

Grup

1 IA

2 ImA

3 111B
4 IVB
5 VB

6 VIB
7 VIIB
8,9i110 | VIIIB
11 1B

12 11B
13 IITA
14 IVA
15 VA
16 VIA
17 VIIA
18 VIIIA

Els elements quimics es classifiquen en els blocs s, p, d o f segons la seva configuracio
electronica a la capa de valéncia. La Figura indica la numeracié dels periodes i1 dels
grups, i els elements que pertanyen els blocs s, p, d i f de la Taula Periodica.

| 2 3 4 5 6 7 8 9 10 12 13 14 15 16 17 I8
IA [IA [IB IVB VB VIB VIIB VIIB VIIB VIIB IB 1B IIA IVA VA VIA VIA VIIA

1 H He

2 Li Be B C N O F Ne

3 Na Mg Al Si P S Cl Ar

4 K Ca Sc Ti V. Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr

5 Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te 1 Xe

6 Cs Ba la* HI Ta W Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi Po At Rn

Fr Ra Ac** Rf Db Sg Bh Hs Mt

Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu
# Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr
elements del bloc s
clements del bloc p

elements del bloc d
elements del bloc I

Els elements del bloc s presenten la configuracio electronicans* [(x=102)in>1]ala
capa de valéncia i els del bloc p, la configuracié electronica ns’np* [(1<x<6)in>2]a
la capa de valéncia. Els elements dels blocs s i p s’anomenen també elements normals o
elements dels grups principals. Alguns conjunts d’elements dels blocs s i p reben noms
especials. Els elements del grup 1, excepte I’hidrogen, s’anomenen alcalins; els del grup
2, alcalinoterris; els del grup 15 nictids, els del grup 16, calcogens; els del grup 17,
halogens i els del grup 18, gasos nobles.
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Al bloc d, les series es diferencien entre si. Els elements de 1’escandi (Z = 21) al cinc (Z
= 30) constitueixen la primera série de transicio, els elements de I’itri (Z = 39) al cadmi
(Z = 48), la segona serie de transicio i els elements del lantani (Z = 57) al mercuri (Z =
80), la tercera serie de transicid. Alguns conjunts d’elements del bloc d reben, també,
noms especials. Els elements del Grup VIIIB s’anomenen elements de les triades, 1 el
ruteni, ’osmi, el rodi, I’iridi, el pal-ladi i el plati s’anomenen elements del grup del
plati.

Al bloc f també¢ es diferencien les dues series. Els elements de la primera série del ceri
(Z=58) al luteci (Z = 71) s’anomenen lantanids i els de la segona série del tori (Z = 90)
al laurenci (Z = 103), actinids. Els elements de nombre atomic superior al de 1’urani (Z
= 92) es coneixen amb el nom d’elements transuranids. Els elements transuranids son
tots artificials i radioactius amb un temps de vida mitjana molt curt.

1.15. Configuracions electroniques dels elements dels blocs d i f: A partir del calci (Z =
20), I’energia de la subcapa electronica 3d és inferior a la de la 4s i la diferéncia
d’energia entre aquestes subcapes electroniques és molt petita per als elements que
constitueixen la primera s€rie de transicid. Les repulsions electroniques determinen com
s’ocupen les subcapes electroniques 3d i 4s. A la segona i a la tercera série de transicio
es produeix la mateixa situacio, 1 son també les repulsions electroniques les que
determinen com s’ocupen les subcapes electroniques 5s 1 4d, a la segona série de
transicio, i les subcapes electroniques 6s i 5d, a la tercera série de transicio.

Per als elements del bloc d la configuracié electronica més freqiient és (n-1)d*ns? (n = 4,
506,10=<x<10). A ’Annex 2 es troben les configuracions electroniques de minima
energia dels elements quimics. De 30 elements que constitueixen el bloc d, 10 no
presenten la configuracio electronica (n-1)d*ns?. Aquests 10 elements presenten
configuracions electroniques (n-1)d*"'ns! o (n-1)d**2. En aquestes configuracions
electroniques, x+2 és el nimero del grup de la taula periddica al qual pertany I’element
quimic del bloc d que estem considerant, i coincideix amb el nombre d’electrons de la
seva capa de valéncia, i n és el nimero del periode de la taula periodica al qual pertany
I’element quimic del bloc d que estem considerant.

Al bloc f es produeix una situaci6 similar a la del bloc d, i les repulsions electroniques
determinen el mode d’ocupacié de les subcapes electroniques (n-2)f, (n-1)d i ns perque
la diferéncia d’energia entre elles és molt petita. La configuracid electronica més
freqiient és (n-2)ns?> (n =6 0 7,10 < x < 14) que s’observa en 21 dels 28 elements del
bloc f.
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Als blocs di f, s'observen en freqiiéncia configuracions electroniques de subcapa (n-1)d
(n =4, 5 0 6) semiplena o plena, en el cas del bloc d, o subcapa (n-2)f (n =6 o 7)
semiplena o plena, en el cas del bloc f. Aquest fet indica que aquestes configuracions de
subcapes d o f semiplenes o plenes son més estables. Per exemple, el coure i el gadolini
presenten les configuracions electroniques de subcapes d i f semiplenes o plenes:

Cu: (Ar)3d'%s!

Ga: (Xe)4f75d'6s?

Quan els elements dels blocs d i f formen cations, I’energia dels orbitals (n-1)d i (n-2)f
de la capa de valéncia s’estabilitza notablement, de manera que els cations dels blocs d i
f presenten la configuraci6 electronica d* (n = 1, 2, ..., 10) o * (n =1, 2, ..., 14)
corresponent. Aleshores, es parla de cations d!, d°, ,... 0 d'°, en el bloc d, i de cations, ',
f2, ... o f'* en el bloc f. Aixi, per exemple, el cati6 ferro(I) (Fe?") és un cati6 d° i el catid
luteci(IIT) (Lu*") és un catio f'* perqué les seves configuracions electroniques son:

Fe?™: (Ar)3d°

Lu*": (Xe)4f!4

Les configuracions electroniques del ferro i del luteci son:
Fe: (Ar)3d%4s®
Lu:(Xe)4f!45d'6s?

La Figura mostra I’ordre en que s’omplen els orbitals atomics dels atoms polielectronics
quan es construeixen les configuracions electroniques de 1’estat fonamental d’energia
dels atoms polielectronics.

1s
2s 2p
8 3p 3d

1.16. Elements metal-lics, semimetal-lics i no metal-lics: Des d’un punt de vista quimic
els elements es classifiquen en metalls, semimetalls 1 no metalls. La Figura segiient
indica com es distribueixen els elements metal-lics, semimetal-lics i no metal-lics a la
Taula Periodica. El caracter metal-lic — no metal-lic varia de forma regular a la Taula
Periodica. El caracter no metal-lic augmenta en un grup del periode 7 al 2 i en un
periode del grup 1 al 17. L’hidrogen i els gasos nobles es consideren elements no
metal-lics.
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1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18
1 H He
2 Li Be B C N 0O F Ne
3 Na Mg Al Si P S Cl Ar
4 K Ca Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
5 Rb Sr Y Zr Nb Mo Tec Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te 1 Xe
6 Cs Ba La* Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi Po At? Rn
7 Fr Ra Ac** Rf Db Sg Bh  Hs Mt

Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu
* Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr

clements metal-lics
clements semimetal-lics
clements no metal-lics

Un element quimic es classifica en metall, semimetall o no metall en funcié de la seva
conductivitat eléctrica. Els elements metal-lics so6n conductors eléctrics, els
semimetal-lics son semiconductors i els no metal-lics son no conductors (aillants
electrics). Un semiconductor eléctric és un material que augmenta la seva conductivitat
electrica en augmentar la temperatura.

Els elements metal-lics es caracteritzen per ser solids de punt de fusio variable (el sodi
fon a 97 °C i el wolframi a 3410 °C, °C és el simbol de grau Celsius unitat de
temperatura de I’escala de temperatura Celsius. El mercuri, el gal-li, el cesi i el franci
son liquids en condicions ambientals. Els elements metal-lics son bons conductors del
corrent eléctric i de la calor, son lluents 1 presenten propietats mecaniques especials,
com la ductilitat o la mal-leabilitat. Els elements metal-lics es caracteritzen per formar
cations monoatomics, com el Na* i el Mg?', i 0xids i hidroxids de caracter basic, com
I’oxid de calci (CaO) i I’hidroxid de calci (Ca(OH)z).

Els elements no metal-lics es caracteritzen per ser, en condicions ambientals, gasos,
liquids o solids de punt de fusio baix, i per ser aillants electrics i térmics, perd hi ha
excepcions. Per exemple, el carboni grafit i el carboni diamant presenten punts de fusié
elevats, el carboni grafit és un bon conductor eléctric i el carboni diamant és un bon
conductor térmic. El carboni grafit i el carboni diamant s6n dues formes al-lotropiques
del carboni. Les diferents estructures que poden presentar els elements no metal-lics
s’anomenen formes al-lotropiques. Els elements no metal-lics es caracteritzen per
formar anions monoatomics, com els anions F- i O%, i per formar oxids de caracter acid
1 oxoacids, com 1’0xid de fosfor(V) (P4O10) i I’acid fosforic (H3POs).

1.17. Propietats periodiques: Les propietats periodiques son propietats fisiques dels
atoms dels elements quimics que varien de forma regular a la Taula Periodica, i son el
radi atomic, el potencial d’ionitzacid, I’afinitat electronica i I’electronegativitat.
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1.18. Radi atomic: El radi atomic en un atom aillat en fase gas ¢és el radi de ’esfera que
conté un 100 % de probabilitat de trobar els electrons associats a un nucli atomic i el seu
valor és infinit. En les fases condensades, els atoms es presenten enllagats i el radi
atomic depén del tipus d’enllag que formen que pot ser metal-lic, covalent, ionic o de
van der Waals. Aleshores, els radis atomics s’obtenen a partir de radis metal-lics per als
elements metal-lics, de radis covalents per als elements no metal-lics i de radis de van
der Waals per als gasos nobles. La Figura seglient mostra les variacions del radi atomic
amb el nombre atomic. Noteu les segilients tendéncies:

1) En un periode el radi atomic disminueix de forma gradual del grup 1 al grup 18.
Aquesta disminuci6 del radi atomic s’explica per I’increment de la carrega nuclear
efectiva. En un periode del grup 1 al grup 18, la carrega nuclear efectiva incrementa el
seu valor perque s’introdueixen electrons a la capa de valéncia que no s’apantallen entre
si de forma efectiva, perd es produeix un increment notable de la carrega nuclear.
L’increment de la carrega nuclear efectiva produeix una contraccio del volum atomic i
per tant una disminuci6 del radi atomic.

2) En un grup el radi atdmic incrementa el seu valor del periode 2 al periode 6. Aquest
increment del radi atomic s’explica perque el nombre de capes electroniques augmenta
en avancar en un grup del periode 2 al periode 6. La carrega nuclear efectiva que actua
sobre la capa de valéncia no varia notablement en avangar en un grup del periode 2 al
periode 6 perqué I’increment de la carrega nuclear es compensa per I’increment del
nombre de capes electroniques internes.

3) Per als elements metal-lics dels periodes 4, 5 1 6 s’observa un minim del volum
atomic, aproximadament, en el grup 6. Dels grups 2 al 6, el radi metal-lic disminueix, i
del grup 7 al grup 14, el radi metal-lic augmenta.

4) Per als lantanids, s’observa una disminuci6 progressiva del radi metal-lic en passar
del ceri al luteci, amb les irregularitats de 1’europi i de I’iterbi. Aquesta disminuci6 del
radi metal-lic s’explica per I’increment de la carrega nuclear efectiva. Els electrons dels
orbitals 4f no s’apantallen de forma efectiva entre si mentre que la carrega nuclear
augmenta en 14 unitats en passar del ceri al luteci. Aquesta disminucio6 del radi metal-lic
des del ceri fins al luteci s’anomena contraccid dels lantanids. La contraccid dels
lantanids explica la similitud de propietats quimiques entre els elements quimics de la
segona série de transicio i els seus analegs de la tercera serie de transicid a partir del
grup 4. Les propietats quimiques del zirconi i de 1’hafni en el grup 4 sén molt poc
diferents. Aquest parell d’elements presenten la mateixa configuracié electronica a la
capa de valéncia i radis atdbmics molt similars.
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1.19. Potencial d’ionitzacid: El potencial d’ionitzacio6 es representa per P/ i és I’energia
necessaria perque en fase gas i a partir d’un atom aillat en el seu estat fonamental
d’energia, es formi un cati6 monoatomic amb una carrega positiva en el seu estat
fonamental d’energia i un electr6 separats per una distancia infinita:
Ag+PI—> Algt+e

Un atom polielectronic en successives ionitzacions podria perdre tots els electrons del
navol electronic de forma que per a cada procés d’ionitzacié es defineix un potencial
d’ionitzacid. Aixi es parla del primer, segon, tercer, ... potencials d’ionitzacié que es
simbolitzen per PIi, Plo, Pls,.. i es defineixen de la seglient forma:
At PLI > Al + e
A+ PL—> A te
A%+ PI; > A + e

En un atom polielectronic amb n electrons en el nivol electronic es compleix la segiient

relacié entre el primer, el segon, el tercer, ... i I’en¢sim potencial d’ionitzacio: PI; <<

Pl << PI; << ..

positiva del catié que posteriorment experimenta la pérdua d’un electro.

. << PI, perque cada ionitzacid incrementa en una unitat la carrega
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La Figura mostra com varia el primer potencial d’ionitzacié dels atoms dels elements
quimics en funcié del nombre atomic. Els potencials d’ionitzacid estan expressats en
eV. eV ¢és una unitat de treball i és equivalent al producte de la carrega de ’electr6 en
Coulombs per un Volt. Volt és la unitat de potencial eléctric del Sistema Internacional
d’Unitats. 1V es igual a 1 J-C!. S’observen les segiients tendéncies:

1) En un periode, el maxim potencial d’ionitzacio s’observa per al gas noble i el minim
per al metall alcali. El fet que en cada periode el maxim del potencial d’ionitzacid es
trobi en el gas noble és una prova de ’estabilitat de les configuracions electroniques
dels atoms dels gasos nobles.

2) En un periode del grup 1 al grup 18, es produeix un increment del potencial
d’ionitzacid. Pero hi ha irregularitats. Per exemple, en el periode 2 els minims locals
corresponents al bor i a I’oxigen s’expliquen per les configuracions electroniques dels
atoms d’aquests elements que son B: (He)2s?2p' i O: (He)2s?2p?, respectivament. En el
cas de I’atom de bor, I’Gltim electré6 ocupa un orbital 2p d’energia superior al 2s, de
manera que el primer potencial d’ionitzaci6 del bor és més petit que el primer potencial
d’ionitzacid del beril-li. En el cas de I’oxigen, el minim local respecte al nitrogen i al
fluor, s’explica perque en 1’atom d’oxigen, I’Gltim electré ocupa un orbital 2p que ja es
troba ocupat per un electrd, i ’augment d’energia que es produeix resulta en una
disminuci6 del potencial d’ionitzacio.

3) En un grup del periode 2 al periode 6, el primer potencial d’ionitzaci6é disminueix de
forma regular.

L’increment del potencial d’ionitzacio al llarg de la diagonal del franci a I’heli
coincideix amb 1’estabilitzacid energetica dels orbitals atomics dels atoms perque en
aquesta direccié augmenta la carrega nuclear efectiva i disminueix el radi atomic.
Ambdos efectes disminueixen 1’energia dels orbitals atomics i augmenten el potencial
d’ionitzacio.
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1.20. Afinitat electronica: L’afinitat electronica es representa per AE i és 1’energia
necessaria perque, en fase gas i a partir d’un anié6 monoatdomic amb una carrega negativa
en el seu estat fonamental d’energia, es formi un atom neutre en el seu estat fonamental
d’energia i un electrd separats per una distancia infinita:

A tAE > Ag t e

Per a anions monoatomics amb més d’una carrega negativa es defineixen la primera, la
segona, .... afinitats electroniques que corresponen a la pérdua del primer, del segon, ...
electro. Per exemple, per a I’ani6 0xid (O?) la primera i la segona afinitats electroniques
corresponen als segiients processos:

0%+ AE; - O e

O +4E2 > O t+ey

Moltes afinitats electroniques d’anions monoatomics amb una carrega negativa son
positives la qual cosa indica que per extreure un electré d’un anié6 monoatomic amb una
carrega negativa s’ha de subministrar energia. La Taula dona els valors en eV de les
afinitats electroniques dels elements normals i s’observen les segiients tendéncies:

1) L’afinitat electronica presenta una tendéncia a augmentar en un periode del grup 1 al
grup 17 1 en un grup del periode 6 al 2. Pero hi ha moltes irregularitats. L’increment de
I’afinitat electronica al llarg de la diagonal del franci al fluor coincideix amb
I’estabilitzacid energética dels orbitals atomics dels atoms, ja que en aquesta direccid
augmenta la carrega nuclear efectiva i disminueix el radi atomic. Ambdods efectes
disminueixen I’energia dels orbitals atdmics 1 augmenten 1’afinitat electronica.

2) Un element del tercer periode del bloc p presenta una afinitat electronica superior al
seu analeg del periode 2. Per exemple, 1’afinitat electronica del clor és 3,617 eV mentre
que la del fluor és 3,339 eV. El volum atomic més gran dels elements del periode 3 en
relacié als seus analegs del periode 2 explica aquest comportament. Un element del
segon periode presenta un volum atdomic petit que no afavoreix la formacié d’anions
monoatomics perque la formacié d’aquests anions implica un augment notable de les
repulsions entre els electrons.

H He
0,754 -0,5
Li Be B C N (@) F Ne
0,618 |-0,5 0,277 |1,263 |-0,07 |1,461 |[3,399 |[-1,2
-8,75
Na Mg [Al Si P S Cl Ar
0,548 |-0,4 |0,441 |1,385 0,747 |2,077 |3,617 |-1,0
-5,51
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
0,502 |-0,3 |0,3 1,2 0,81 2,021 |3,365 |[-1,0
Rb Sr In Sn Sb Te | Xe
0,486 |-0,3 |0,3 1,2 1,07 1,971 |3,059 |-0,8
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1.21. Electronegativitat: L’electronegativitat es representa per x i mesura la tendéncia
del nucli d’un atom d’una molécula a atraure els electrons de la capa de valéncia de la
molécula. Per quantificar I’electronegativitat s’utilitzen diferents equacions, i cadascuna
genera una escala d’electronegativitat. Aquestes escales es transformen entre si
mitjancant equacions matematiques senzilles.

I) Escala de Mulliken: A D’escala de Mulliken o de I’electronegativitat absoluta,

+ AE

.. . ., Pl . .
I’electronegativitat es defineix segons 1’equacio x = . En aquesta formula, P/ 1 AE

son el potencial d’ionitzacio i I’afinitat electronica en kJ-mol™!' de I’estat de valéncia de
latom que s’esta considerant. 1kJ és igual a 10° J. La teoria d’enllag - valéncia
considera que els atoms, préviament a la formacié d’una molécula, passen a un estat de
valéncia que justifica el nombre d’enllagos formats i la geometria molecular (seccio
2.12).

IT) Escala de Pauling: Pauling va observar que I’energia d’un enllag senzill A-B és
superior a la mitjana aritmética de les energies dels enllagos senzills A-A i B-B. La
diferéncia d’energia s’associa a la component ionica de 1’enllag entre A i B, i es
relaciona amb 1’electronegativitat dels atoms A i B segons 1’equacié xp - x4 = 0,102VAE,

on AE=E, p- %(EA_A +Ep_) iles energies estan expressades en kJ-mol! (1 kJ = 103 J).

A D’escala de Pauling s’assigna una electronegativitat de 2,1 a I’atom d’hidrogen perqué
d’aquesta forma totes les electronegativitats son positives.

IT) Escala d’Allred-Rochow: Segons Allred i Rochow, [’electronegativitat és una

mesura de la forca electrostatica que realitza el nucli d’un atom sobre els seus electrons
0,3590Z

- 5
r2

nuclear efectiva que experimenten els seus electrons de la capa de valéncia expressada
en unitats de carrega fonamental i r el radi covalent de I’atom expressat en A.

de la capa de valéncia 1 pren 1’expressio x=0,744 + on Z, és la carrega

La Figura segiient mostra com varia ’electronegativitat de Pauling en funci6é del
nombre atomic. En general, s’observa que 1’electronegativitat augmenta en un periode
del grup 1 al grup 18 i disminueix en un grup del periode 2 al periode 7.
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Els elements metal-lics es caracteritzen per presentar electronegativitats, potencials

d’ionitzacid i afinitats electroniques baixes i els elements no metal-lics per presentar
electronegativitats, potencials d’ionitzaci6 1 afinitats electroniques altes. Els no metalls,

que tenen una electronegativitat alta, s’anomenen elements electronegatius i els metalls,

que presenten una electronegativitat baixa, s’anomenen elements electropositius.

El concepte d’electronegativitat és important perque permet realitzar prediccions sobre
el tipus de compost que formen dos elements quimics quan es combinen. Aixi: 1) quan
un element electronegatiu es combina amb un element electropositiu es forma un

compost i0nic; 2) quan es combinen entre si dos elements electronegatius es forma un

compost covalent i 3) quan es combinen entre si dos elements electropositius es forma

un compost metal-lic.
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Tema 2: Les molécules

2.1. Introduccid: El 1916 Lewis va proposar els primers models per explicar 1’enllag
ionic 1 I’enllag covalent que presenten els compostos idnics i els compostos covalents,
respectivament. Segons Lewis, 1’enllag ionic es produeix entre un atom electropositiu i
un atom electronegatiu per cessid d’electrons de la capa de valéncia de 1’atom
electropositiu a la capa de valéncia de I’atom electronegatiu, mentre que [’enllag
covalent es produeix per formacié d’un parell d’electrons compartit entre els electrons
de la capa de valéncia de dos atoms electronegatius. En tots dos casos, mitjangant la
formacid d’ions o molecules els atoms adquireixen configuracié electronica de gas
noble. Aixi, els ions constitueixen les unitats estructurals dels compostos ionics 1 les
molécules constitueixen les unitats estructurals dels compostos covalents. Segons
Lewis, el clorur de sodi, 1’0xid de calci, I’aigua, el dioxigen i el dinitrogen es formen a
partir dels seus atoms precursors tal com s’indica a la Figura. Les representacions de la
Figura son estructures de Lewis, les figures a — j corresponen a estructures de Lewis
atomiques, mentre que les figures k — m corresponen a estructures de Lewis moleculars.
Noteu que entre dos atoms es pot formar un enllag covalent senzill, com en el cas de
I’enllag entre I’atom d’oxigen i I’atom d’hidrogen a la molécula d’aigua (k), pero també
es poden formar enllagos covalents multiples, com I’enlla¢ doble entre els atoms
d’oxigen a la molécula de dioxigen (I) o I’enllag triple entre els atoms de nitrogen a la
molécula de dinitrogen (m).

Les estructures de Lewis son representacions esquematiques de la configuracio
electronica de la capa de valéncia d’espécies atomiques i moleculars. Aixi, en les
estructures de Lewis atomiques dos punts ( **) i un punt ( * ) indiquen un orbital
atomic de la capa de valéncia d’un atom ocupat per dos electrons o per un electro,
respectivament; mentre que en les estructures de Lewis moleculars dos punts ( ** ), un
parell d’electrons lliure o un parell d’electrons no enllacant en la nomenclatura de
Lewis, o un punt ( ° ), un electr6 solitari en la nomenclatura de Lewis, situats sobre un
atom representen un orbital molecular no enllacant de la capa de valéncia d’una
molécula ocupat per dos electrons o per un electrd, respectivament, i una linia allargada
entre dos atoms ( ), un enllag covalent, un parell d’electrons compartit o un parell
d’electrons enllacant en la nomenclatura de Lewis, representa un orbital molecular

localitzat enllacant de la capa de valéncia d’una molécula ocupat per dos electrons.

Na- + -Cli —= Na' :0l: Ca: + :0: —= Ca?* :0:2~

a b B & e f g h

oH: + O — H—O: k 2.0 — 0=0 | 2.N- — N==N:
i f f j

H
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Hi ha tres teories basades en la mecanica quantica - ondulatoria per explicar 1’enllag
covalent a les molécules, la teoria d’enllag — valéncia, la teoria d’orbitals moleculars i la
teoria d’orbitals moleculars localitzats. L’objectiu d’aquestes tres teories és determinar
la configuracié electronica de la capa de valéncia de les molécules. La teoria d’orbitals
moleculars és posterior a la de I’enllag - valéncia, i és la més acceptada perque els seus
resultats son més coherents amb els fets experimentals. Les estructures de Lewis
moleculars estan directament relacionades amb la teoria d’enllag — valéncia (seccid
2.12) i la teoria d’orbitals moleculars localitzats (seccid 2.14). La teoria d’enllag —
valéncia és la interpretacié quantica — ondulatoria del model de Lewis de 1’enllag
covalent i la teoria d’orbitals moleculars localitzats ¢és I’adaptacio6 a la teoria d’orbitals
moleculars de la teoria d’enllag - valéncia.

Abans de presentar aquestes teories sobre I’enlla¢ covalent a les molécules, introduirem
una s¢rie de parametres moleculars que utilitzarem amb freqiiencia (1’energia molecular,
la distancia d’enllag, I’angle d’enllag, I’energia d’enllac i el radi covalent) i tractarem
amb detall les estructures de Lewis moleculars perque contenen informacié que permet
comparar qualitativament energies, distancies, i angles d’enlla¢ entre molécules. També
introduirem, aprofitant 1’estudi de les estructures de Lewis, els conceptes d’acid i base
de Lewis, d’enlla¢ covalent datiu, de radical, de ressonancia electronica i de polaritat de
I’enllag.

2.2. Parametres moleculars

1)) Energia molecular: L’energia molecular pren I’expressio
E otecutar= E rotacionart Evibracionart E etecronica 1 €8 12 suma de 1’energia rotacional, de 1’energia
vibracional i de I’energia electronica d’una molécula. En aquesta expressio no es
considera 1’energia cinctica de la molecula. Les energies rotacional, vibracional i
electronica de les molécules estan quantitzades.

IT) Distancia i angle d’enllag: La distancia d’enllag es representa per d i €s la distancia
entre dos atoms que estan enllacats entre si. L’angle d’enllag es representa per o i és
I’angle que formen tres atoms que estan connectats entre si mitjangant enllagos.

La Figura mostra la distancia d’enllag 0 =096 A
oxigen — hidrogen 1 I’angle d’enllag - 1’0 4 50
hidrogen — oxigen - hidrogen de la molécula \?ﬂ/ :
d’aigua. H H

Els valors experimentals de distancies i angles d’enlla¢ estan referits a les posicions
d’equilibri dels nuclis dels atoms que constitueixen la molécula. Els nuclis dels atoms
de les molécules oscil-len respecte de les seves posicions d’equilibri a causa dels
moviments vibracionals de les molécules.
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La molecula d’aigua presenta tres moviments vibracionals fonamentals o modes
normals de vibracio, dos afecten les distancies d’enlla¢ O-H, i s’anomenen stretching
simétric 1 asimétric, respectivament, i un tercer afecta I’angle d’enlla¢ i s’anomena
bending (Figura). Qualsevol moviment vibracional que experimenti la molecula d’aigua
es pot expressar com a una suma unica dels seus modes normals de vibracio.

7\ /\ W\

stretching asimetric \ / stretching simetric bending

IIT) Radi covalent: El radi covalent és la meitat de la distancia d’enllag¢ entre dos atoms
consecutius de molecules de formula A, (n = 2, 3, 4,....,0) que només presenten
enllagos senzills entre els atoms A.

La distancia d’un enllag senzill entre dos atoms, A i B, és aproximadament igual a la
suma del radi covalent d’A i del radi covalent de B. De manera que 1’equacid
da-B = Teovalens, *Tcovalen, PErMet determinar radis covalents d’atoms que participen en la

formacié de molecules en les quals es presenta I’enllag senzill A-B. La Taula déna el
radi covalent d’elements no metal-lics.

Element no metal-lic Radi covalent (A)
H 0,28
C 0,77
Si 1,77
N 0,70
P 1,10
) 0,66
S 1,04
F 0,64
Cl 0,99
Br 1,14
I 1,33

IV) Energia d’enllag. L’energia d’enllag es representa per D i és I’energia necessaria per
a que en estat gasos se separin dos atoms que estan enllacats entre si en una molécula
per formar dos radicals separats per una distancia infinita. Per exemple, 1’energia
d’enlla¢ de la molécula de dihidrogen (D) correspon a ’energia del procés Ha) —
Hg) + Hg), i és 104 kcal-mol!. cal és el simbol de caloria, unitat d’energia equivalent a
4,17 Joules i 1 kcal és igual a 10° cal.
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Per a les molécules poliatdomiques de formula general AB,, que presenten només
enllacos senzills entre A i B i que presenten més d’un atom terminal B unit a un atom
central A, es pot definir una energia d’enllag per a cada un dels enllagos senzills entre
I’atom central i els atoms terminals. Per exemple en el cas de I’aigua:

H20() = OHyg) + Hyg); Dor-rr = 119 kecal-mol!

HO(g) = Og) + Hig); Do-r = 101 kcal-mol!

Per a aquest tipus de molécules, I’energia d’enllag mitjana € és la mitjana aritmetica de
les diferents energies d’enllag. La Taula dona energies d’enlla¢ mitjanes d’enllacos
senzills entre un atom de carboni i un heteroatom. Quant més gran ¢s I’energia d’enllag
entre dos atoms més inert quimicament és aquest enllag. Aixi, els enllagos C-F i C-H
son els més inerts, la qual cosa explica la in¢rcia quimica que presenten els hidrocarburs
i els perfluorohidrocarburs en relacio a altres compostos organics.

Enllag C-heteroatom | ¢ (kcal-mol™)
C-F 110

C-H 98

C-C 83

C-Cl 80

C-N 80

C-Br 69

Les energies d’enlla¢ permeten determinar entalpies de formacié de compostos quimics.
Per exemple, la Figura mostra un cicle termodinamic que permet calcular I’entalpia de
formacio del clorur d’hidrogen a partir de les energies d’enlla¢ H-H, CI-CI 1 H-CL

12Dy [1/2Dcyq -Dp.ci

Hg +  Clg

AHfOHC] = I/ZDH—H + 1/2DC1—C1 = DH—C]

2.3. Estructures de Lewis moleculars. De fet no hi ha un conjunt de regles senzilles per
determinar 1’estructura de Lewis d’una molécula o d’un 16 molecular, habitualment, és
un procés de prova i error fins a arribar a una estructura compatible amb la férmula,
I’ordre de connectivitat dels atoms, i les propietats quimiques de la molecula que s’esta
considerant. De totes maneres les segiients normes son utils per determinar estructures
de Lewis moleculars:
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1) Es situen els atoms segons I’ordre de connectivitat que presenten en la molécula o en
el 16 molecular. Cal tenir en compte que I’ordre de preferéncia perqué un atom sigui
I’atom central d’una molécula o d’un 16 molecular, o d’un fragment molecular, és H <F
<O <=Cl<Br <I<altres. En els oxoacids, generalment, I’hidrogen es presenta en
forma d’un grup hidroxil (HO) que s’uneix a I’atom central a través de 1’atom d’oxigen.

2) Es situen els enllagos senzills entre els atoms.

3) Si la molécula presenta un nombre imparell d’electrons a la capa de valencia,
I’electro solitari s’assigna a 1’atom menys electronegatiu.

4) Es situen els enllagos dobles i triples, tenint en compte que els atoms que tenen més
tendéncia a formar enllagos dobles son C, N i1 O, i els atoms tenen més tendéncia a
formar enllagos triples son el Ciel N.

5) Finalment, es situen els parells d’electrons no enllagants per tal de completar la capa
de valeéncia de la molécula o de 1’16 molecular de manera que es saturin electronicament
el nombre maxim possible d’atoms de la molecula. Cal tenir en compte que només els
orbitals atomics de la capa de valéncia dels atoms poden participar en la formacio6
d’enllagos, aleshores en una estructura de Lewis: 1) I’hidrogen no pot presentar més de 2
electrons associats (I’hidrogen presenta només 1’orbital 1s a la capa de valéncia), ii) els
atoms dels elements del segon periode no poden presentar més de 8 electrons associats
(els atoms d’aquest periode presenten un orbital 2s i 3 orbitals 2p a la capa de valéncia),
i iii) els atoms dels elements dels blocs s i p del tercer periode i superiors no poden
presentar més de 18 electrons associats a la capa de valencia. La teoria d’enlla¢ —
valéncia considera que per a aquests elements els orbitals ns, np i nd de la capa de
valéncia poden participar a la formacio d’enllacos.

6) En una estructura de Lewis correcta, la suma de les carregues formals dels atoms és
igual a la carrega total de I’espécie molecular que representa. La carrega formal d’un
atom A en una molécula B es determina mitjangant I’equacio:

Carrega formala A en B = electronsde 1a capa de vaiencia @' A - (electrons no compartits +electrons compartits Jassociats a A de la capa de valencia de B
7) Sovint es poden plantejar diferents estructures de Lewis correctes d’una mateixa
especie molecular, aleshores la més representativa és la que compleix més de les
segiients condicions: i) la que no presenta atoms insaturats electronicament, ii) la que
presenta la carrega formal negativa sobre I’atom més electronegatiu i iii) la que presenta
la separaci6 de carrega més petita.
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La Figura mostra com es generen les diferents estructures de Lewis de les espécies
moleculars NH3, CHs, BH3, N2, Oz, SO3;, CO, NO, NO', CO: i N3~ segons les normes
anteriors, 1 s’indica amb un requadre vermell la més representativa. Les molecules
d’amoniac (NH3), meta (CH4), dinitrogen (Nz), dioxigen (O2), monoxid de carboni
(CO), cati6 nitrosil (NO™), dioxid de carboni (CO2) i anié azidur (N3°) son de capa
tancada perqué presenten tots els atoms saturats electronicament. Les molecules de bora
(BH3), de monoxid de nitrogen (NO) i de trioxid de sofre (SOs3) son de capa oberta
perqué presenten atoms insaturats electronicament. En el bora, el bor s’envolta de sis
electrons i en el monoxid de nitrogen el nitrogen s’envolta de 7 electrons, el bor i el
nitrogen son del segon periode 1 a la capa de valéncia presenten capacitat per 8
electrons. En el trioxid de sofre, el sofre s’envolta de 12 electrons, pero el sofre és del
tercer periode i es podria envoltar de 18 electrons. Totes les especies moleculars de la
Figura son diamagnétiques (presenten tots els electrons aparellats), excepte el monoxid
de nitrogen que és paramagnetic (presenta un electro solitari).

NH; CH, BHs No 0, S04
H h H N N 0,0 H
H N H i © 0 0 B & l H S H
N—N 0—o0
| o l l J
N=N
Ho Ho 0=o0 5
0 |o 0 J @ | 9 l l
-- e ~Epil N=N 0—S—o0
e : l .
0 |o 0 0—0
"1 | —
o :ﬁ:o
00=8=0 o
CcO CO, 5 -
Clo O C O
CcC—O O0—C—O
(] l

O0—C=0

c=0~— Z: O=1:—o Y l
l

0=C—0 O0=C=0 0—C=0

1 0 bo 0. 9 1- 0 1+
:0=C—0: |0=C=0| :0—c=o0:

NO i NO* N3
N O

N—N—N
! l N—0 N=N—N /\ N—N=N

N=—0 N:é) N=0 N=N—~N N=—=N=—N N—N=N

o™ 0] i s 0 i+ 0 4+ 2 [Tt 4| 2z 4+ 0
N=0 N=0 [:N=0:| :N=N—N:| N=N=N [:N—N=N:
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2.4. Acids i bases de Lewis: Un acid de Lewis és una espécie atdmica o molecular amb
capacitat per acceptar parells d’electrons i una base de Lewis és una espécie atomica o
molecular amb capacitat per donar parells d’electrons. Els acids de Lewis presenten
atoms insaturats electronicament i les bases de Lewis presenten atoms que tenen parells
d’electrons no enllagants. Els cations monoatomics son acids de Lewis i tots els anions
monoatdmics son bases de Lewis. Per exemple el catié protd €s un acid de Lewis
perqué presenta capacitat per acceptar un parell d’electrons, presenta ’orbital 1s buit, i
I’ani6 clorur és una base de Lewis perque pot donar parells d’electrons. L’ani6 clorur
presenta 4 parells d’electrons no enllagants a la capa de valéncia. De les molecules de la
Figura anterior; el metad no presenta caracter acid — base de Lewis, és una molecula
saturada electronicament i no presenta parells d’electrons no enllagants; el bora és un
acid de Lewis, el bor és el centre acid de Lewis de la molécula perque presenta sis
electrons associats pero té capacitat per vuit electrons; el trioxid de sofre presenta un
caracter dual acid — base de Lewis, els centres basics de Lewis son els atoms d’oxigen —
presenten 2 parells d’electrons no enllagants -, i el centre acid de Lewis ¢és I’atom de
sofre — presenta associats 12 electrons pero té capacitat per 18 electrons, el sofre és del
tercer periode -; 1 la resta d’especies moleculars son bases de Lewis.

2.5. Reactivitat d’acids i bases

: oy = Fe
de Lewis: Un acid i una base de ’ ‘
Lewis reaccionen per formar un ‘F D i ‘¥ g 3 e
adducte de Lewis que conté un & ’ ‘
enllag covalent senzill entre el DS DES
centre atomic de caracter acid o .
PR - base de Lewis acid de Lewis
de Lewis i el centre atomic de
caracter basic de Lewis. Aquest . - -

, —Q0 + —
enllag s’anomena enllag = H o ? -
covalent datiu perqué la base de H H
Lewis ¢és la que aporta els dos | 10| cwis ——
electrons per formar [’enllag.

Per exemple, el BF3, que és un H H
acid de Lewis, reacciona amb H—IL . é P . lllﬂ
I’ani6 fluorur, que és una base ‘ |
Lewis, per formar [’anid H H
poliatomic [BF4], que ¢és base de Lewis acid de Lewis

l'adducte de Lewis. De la

mateixa manera, el catio protd reacciona amb I’aigua o I’amoniac per formar el catio
oxoni (H30") o el cati6 amoni (NH4"). La Figura mostra la formacio dels adductes de
Lewis [BF4], H3O" i NH4". Els adductes de Lewis [BF4]-, H3O" i NH4" estan saturats
electronicament.
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2.6. Radicals: Les especies atomiques o moleculars amb electrons solitaris s’anomenen
radicals. Els radicals son paramagnetics i molt reactius. Els radicals poden experimentar
reaccions de polimeritzacid, oligomeritzacid, dimeritzacié o d’oxidacié — reduccio per
formar especies diamagnétiques més estables.

Les molécules de dioxid de nitrogen (NO») 0 8 o g
i de monoxid de mitrogen (NO) son N | Y N 1™
monoradicalaries, presenten un electrd .16/ \é’_ _15/ \é.'.
solitari (Figura). El dioxid de nitrogen -
dimeritza per formar el tetraoxid de - -

dinitrogen (N204) i el monoxid de nitrogen & o =0 T le

s’oxida al cati6 nitrosil (NO"). La

molécula de tetraoxid de dinitrogen 1 el catid nitrosil son diamagnétics i estan saturats
electronicament, mentre que les molécules de dioxid de nitrogen i monoxid de nitrogen
son paramagnetiques 1 no estan saturades electronicament. El nitrogen en aquestes
molécules presenta 7 electrons associats.

2.7. La multiplicitat de 1’enllag — ordre d’enllac¢ - i la distancia i I’energia d’enllac: En
augmentar la multiplicitat de I’enlla¢ entre dos atoms disminueix la seva distancia
d’enlla¢ i augmenta la seva energia d’enllag. Per exemple, en la série de compostos eta,
et 1 eti, que presenten un enllag senzill, doble i triple entre els atoms de carboni, les
distancies d’enllag carboni — carboni son 1,54, 1,34 i 1,20 A, respectivament, i les
energies d’enllag carboni-carboni son, respectivament, 83, 146 i 200 kcal-mol! (Taula).
El nombre d’enllagos entre dos atoms s’anomena ordre d’enllag. Si entre dos atoms es
presenta un enllag senzill, doble o triple, es diu que 1’ordre d’enllag entre aquests atoms
és 1, 21 3, respectivament.

Compost | Formula Estructura de Lewis | Ordre d’enllag | Distancia Energia
molecular CcC d’enllag d’enllag
CC (A) CC (kcal-mol™)
Eta C2Hs T T 1 1,54 83
H —<|3— (|: —H
H H
: H H 14
Ete C,Hs \C:C v 2 1,34 6
/ AN
H H
Eti CH» H—C=—=C—H 3 1,20 200
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2. 8. Ressonancia electronica;: La

H
configuracié  electronica de certes " T m |
moléecules o de certs ions moleculars no \C /C1§C » \0/01\0/ 5
es pot explicar mitjancant una Unica ||6 |2 — | ||2
estructura de Lewis. En aquests casos, la » /CS\C/%\H W 05%04/ CS\H
configuracio electronica de la molécula o |4 |

de 1’i6 molecular es representa millor 5‘}1 sz

com un hibrid de ressonancia entre les

estructures de Lewis possibles. Aquest és :03 :-'251: :-'é]:

el cas, per exemple, de les molécules de | p— g— &
benz¢ (CsHs) i de I’ani6 carbonat (CO3* 1 /0\11.—'.1. /C\O‘_ 0 /C B
). La Figura mostra les estructures de % P W .
Lewis en ressonancia del benzé i de i ¥ ¥s

I’ani6 carbonat.

L’estructura de Lewis vy del benze suggereix que hauriem d’esperar distancies d’enllag
carboni-carboni d’un enlla¢ senzill entre els carbonis 2 1 3, 415,16 1 1; 1 distancies
d’enlla¢ carboni-carboni d’un enllag doble entre els atoms de carboni 112,314,1516.
El fet experimental és que les distancies d’enllag carboni-carboni del benze sén
identiques 1 presenten un valor intermedi entre un enlla¢ senzill carboni — carboni i un
enllag doble carboni — carboni. De fet, per al benz¢ es poden escriure dues estructures
de Lewis, que presenten les configuracions electroniques vy 1 y,. Una millor descripcid

de la configuracio electronica de la molécula de benzé és un hibrid de ressonancia

1’% de les configuracions electroniques v i y,. Cada enllag carboni — carboni del

benze presenta un ordre d’enllag de 1,5 que és intermedi entre el d'un enllag senzill i el
d'un enlla¢ doble.

L’estructura de Lewis y; de 1’ani6 carbonat suggereix que ’enlla¢ entre el carboni i
I’oxigen 1 és un enllag doble, mentre que els enllagos entre els oxigens 2 i 3 i el carboni
son enllacos senzills. Les distancies experimentals entre els atoms de carboni i oxigen
de I’ani6 carbonat sén identiques, i d’un valor intermedi entre un enllag senzill i un
enlla¢ doble. Una millor descripcid de la configuracié electronica de 1’anidé carbonat és

Y1 +Y,

. . . +1,U 3 . . . .
un hibrid de ressonancia : de les configuracions electroniques vy, ¥, 1 Y3, de

manera que [’ordre d’enlla¢ de cada enllag carboni — oxigen és de 1,33.

Les molécules o ions moleculars que presenten ressonancia entre diferents estructures
de Lewis, com el benze o el carbonat, son més estables energeticament del que caldria
esperar considerant només una de les seves estructures de Lewis. Aquesta energia
d’estabilitzaci6 addicional s’anomena energia de ressonancia electronica, i ¢és
conseqiiencia de la deslocalitzacio electronica que comporta la ressonancia electronica.
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2.9. Laregla dels 8 electrons: La tendéncia dels atoms a formar tants enllagos covalents
com siguin necessaris per adquirir la configuracio electronica del gas noble del seu
periode es coneix amb el nom de regla dels 8 electrons o de 1’octet perque els gasos
nobles Ne, Ar, Kr i Xe presenten la configuracio electronica ns’np® a la capa de
valéncia. Aquesta regla presenta importants excepcions que es resumeixen aqui:

1) En el segon periode, els elements Li, Be i B formen molécules que no compleixen la
regla dels 8 electrons, per exemple, el trifluorur de bor, el clorur de beril-li o el bora.

I) La molecula de trifluorur de bor: Si considerem que la molécula de BF; només
presenta enllagos senzills entre el bor i el fluor, la moleécula presenta I’estructura de
Lewis y, (Figura). En aquesta estructura de Lewis el bor queda envoltat de sis electrons.
De fet, les distancies i energies d’enllag bor-fluor a la molécula de BF; presenten un
valor intermedi entre les d’un enllag senzill i un enllag doble bor-fluor. La formacio
d’un enllag doble bor-fluor mitjancant la formaci6 d’un enllag covalent datiu entre el
fluor i el bor dona lloc a I’estructura de Lewis y, que esta en ressondncia amb les
estructures de Lewis ¥; 1 ¥,. A les estructures de Lewis y,, ¥; 1 ¥y, I’atom de bor
queda envoltat de vuit electrons, pero les estructures de Lewis vy, y; 1 3y, presenten
separacié de carrega. Una millor descripcié de la molécula de BF3 és un hibrid de
ressonancia entre les estructures de Lewis vy, vy,, s 1 Y4 que pren l’expressio
Y=ay, +b@, +y;+y,4), on a i b sén constants que estan relacionades amb el % de
contribuci6 de les estructures de Lewis v, y,, y; 1 ¥, a la descripcio de la molécula de
BF3, i a > b perque les estructures de Lewis vy, y; 1 ¥, presenten separacié de carrega
1 participen menys a la descripcié de la molécula. El resultat és que els electrons
associats a I’atom de bor varien entre sis i vuit segons els valors d’a i de b.

P 1+ o Bl

TFy Fy Fqpt Fyl

Y TYYeT ™.

1=
B ER e JER g e

0 0 0 0 0 1+ L1+ 0,

:F'S/ \'F'z: F3/ \'F°2: F3/ \,f2° 'F3_// \F22

1/J1 wZ 1/)3 w4

El trifluorur de bor és un acid de Lewis i és un gas en condicions ambientals. En el
laboratori, habitualment es treballa amb solucions en dietiléter de trifluorur de bor. En
aquestes solucions el trifluorur de bor esta present en forma d’un adducte de Lewis amb
el dietileter.

Et =8 Et :F:
‘ ‘ X +1 ‘ -1

:(‘) 3 & T—E — :C‘) T—f
Et B Et SF!
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IT) La molécula de clorur de beril-li: A 1000 K (K ¢és el simbol Kelvin que és la unitat
de temperatura de 1’escala absoluta de temperatures. La relacid entre 1’escala Celsius y
la absoluta de temperatures ve donada per 1’equacié K = °C + 273.15) el clorur de
beril-li és un gas i esta format per molécules lineals de formula BeClz que presenten les
estructures de Lewis v, y,, Y3, ¥4, ¥s 1 Y de la Figura. La millor descripcié de la
molécula és un hibrid de ressonancia entre aquestes estructures de Lewis que pren
I’expressio y =ay; +b@p, +y3) +cy, +d@s+y¢), on a, b, ¢ 1 d son constants que estan
relacionades amb el % de participacié de les estructures de Lewis corresponents a la
descripci6 de la moleécula. Noteu que a > b > ¢ > d perque: 1) les estructures de Lewis
Y5 194 presenten més separacio de carrega que 1’estructura de Lewis v 4, 2) I’estructura
de Lewis y4 presenta més separacio de carrega que les estructures de Lewis y, 1 y/;3 1 3)
I’estructura ¥, no presenta separacié de carrega. Els electrons associats el beril-li en

aquesta molécula varien entre 4 i 8 segons els valors d’a, de b, de c i de d.

0 © G s B G 0 i g iy BN i s B NS

! Cli—Be—Cl,: == Cl;=Be—Cl,: == :Cl;—Be=Cl, == Cl,=—Be=Cl, == :Cl;=Be—Cl, : == :Cl;—Be=Cl,:

Y wz U)3 T.U4 w5 %

La molécula BeCl, és simultaniament un acid i~ ¢nllac covalent datiu

una base de Lewis. Aquest fet explica perque el centre basic de Lewis -

BeClz en condicions ambientals és un solid amb - . K\ L~
. . centre acid de Lewis i

una estructura 1D infinita. Aquesta estructura es e Cl— Be

L]
genera per interaccid entre els centres basics i o
< . . . . s ¢Cl > Be=<—Cl$
acids de Lewis de molécules veines. D’aquesta

manera el beril-li queda envoltat de 8 electrons. T

IIT) Les molécules de bora i de dibora: El bora

(BH3) només presenta un centre acid de Lewis a la molecula, I'atom de bor, pero
dimeritza per formar el dibora, de féormula B>Hg, que presenta les estructures de Lewis
de la Figura segiient.

H H H H H H H H H H
Y g & " N W
/B1 Bz E——1 /B1 BQ — /B1 Bg —— /B1 /B2
B © H / h T Y H W
wl wz 1‘/)3 1/}4
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El bora nomes
existe1x a alta enllag de dos centres i dos electrons

temperatura i cn enllag de tres centres i dos electrons
equilibri  amb el
dibora. En el dibora,
els enllagcos B-Hicrminal
son enllacos de dos H H H —<-—— hidrogen terminal

centres i dos ‘\
hidrogen pont

electrons, mentre que

els enllagos B-Hpon-B Y= a@, +,) + by, +,)
son enllagos de tres

centres i dos electrons. Mitjancant la formacié d’aquests enllagos de tres centres i dos
electrons cada atom de bor queda envoltat de 8 electrons. Les molécules, com el dibora,
que no presenten suficients electrons per formar entre cada parell d’atoms consecutius
de la molecula un enllag senzill de dos centres i dos electrons s’anomenen molécules
deficients d’electrons.

2) El nitrogen forma molécules de caracter monoradicalari en el que nitrogen queda
envoltat de 7 electrons, com el dioxid de nitrogen i el monoxid de nitrogen. Tal com
s’ha comentat (seccio 2.6), els monoradicals tenen molta tendéncia a dimeritzar o
experimentar reaccions d’oxidacié — reducci6 per formar un dimer o un 16 diamagnetic
saturat electronicament. El dioxid de nitrogen dimeritza per formar el N2Os, mentre que
el monoxid de nitrogen s’oxida per formar el catio nitrosil (seccid 2.6).

3) Els atoms dels blocs s i p del tercer periode i superiors formen molecules o ions
moleculars en les que aquests atoms presenten associats 8, 10, 12, 14, 16 o 18 electrons
(Figura). Des del punt de vista de la teoria d’enllag-valéncia, la formacié de molecules o
ions moleculars que presenten atoms amb [’octet expansionat — amb atoms que
presenten associats entre 10 i 18 electrons - s’explica per la participacid dels orbitals
atomics nd de la capa de valéncia d’aquests atoms en la formacio dels enllagos. Les
molécules o ions moleculars que presenten atoms amb ’octet expansionat s’anomenen
molécules hipervalents.

HoS PFs SFe XeFg XeO, [XeFg]*
F F F 0 F
e _ s .. = N
S—H F—FP F—S8—F: :(F—Xe—F: O=Xe=0 :F——Xe~—F
|\F :F:/| TF ” :F:_l.
H tF: oee” ooy JF 8 .« IF :0 iR
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2.10. Geometria molecular (model VSPER —Valance Shell Pair Electron Repulsion-):
Gillespie, basant-se en les estructures de Lewis va indicar un metode senzill per fer
prediccions sobre la geometria de molécules (o fragments moleculars) de férmula
ABLEn, on A representa I’atom central, B els atoms terminals, E els parells d’electrons
no enllacants associats a 1’atom central, n és el nombre d’atoms terminals enllagats a
I’atom central i m el nombre de parells d’electrons no enllagants associats a 1’atom
central. El model de Gillespie es fonamenta en la repulsié entre els parells d’electrons
direccionals de I’atom central que €s la suma de n+m. Aixi, en funci6 del seu nombre,
els parells d’electrons direccionals es disposen tal com s’indica a la Taula. En una
bipiramide trigonal, les posicions equatorials i axials no sén equivalents.

Parells d’electrons | Disposicio geometrica | Angle  entre

direccionals de | dels parells d’electrons | parells
molécules AB,En | direccionals d’electrons
direccionals
consecutius (°)
2 lineal 180
A
3 plano-triangular 120
_A<
4 tetra¢drica 109,5

/ AV”'/

5 bipiramide-trigonal 120190
a
| .‘\\\\e
e AL
| v,
a
6 octaedrica 90
I"’h “\\\\

X

/|\
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Les molécules AB, en les que I’atom central no presenta parells d’electrons no
enllagants ni enllagos multiples localitzats presenten la geometria ideal que s’espera
segons el model de Gillespie (Taula).

Molécula | Estructura de Lewis | Tipus de | Disposicio Geometria Angle
molécula | geométrica  dels | molecular d’enllag
parells (©)
d’electrons
direccionals
BeCl, K . |AB2 lineal Cl—Be—Cl | 180
- Cl——Be—Cl. lineal
BF; CE. AB; plano-triangular ||: 120
| :
PN 7\
. L] . L] F F
Fe F plano-triangular
CCly e ABy4 tetraédrica C|7| 109,5
:Cl—c—ai: / CY///CI
oo | X Cl Cl
H tetraedrica
PFs . F . AB:s bipiramide- Fa 120190
. | } oF- . trigOIlal | \\\\\ Fe
o0 Fe —_— P o
F—FP
- |\ . |\|=e
“F F: Fa
Tt bipiramide-
trigonal
SFs z. ABg octaedrica F 90
. | © : F: F/////, | \\\\\F
LN ] L) o S“
F S .F. . F/ \F
L) |
iFT L, F
ok octaedrica
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En moléecules de formula AB,, la presencia de 1) parells d’electrons no enllagants
associats a I’atom central o 2) d’enllagcos multiples localitzats entre 1’atom central i
algun dels atoms terminals poden produir desviacions de la geometria molecular
respecte a la geometria molecular ideal. A més a més, 3) una diferéncia alta
d’electronegativitat entre 1’atom central i alguns dels atoms terminals, quan s’observa
una desviacio de la geometria molecular respecte de la geometria molecular ideal,
produeix una desviacio addicional de la geometria molecular respecte de la geometria
molecular ideal. Per exemple:

1) Les moleécules d’amoniac i aigua presenten 4
parells d’electrons direccionals (Figura), de manera ~H——N——H
que esperariem uns angles d’enllag H-N-H 1 H-O-H
de 109,5°. Els angles d’enlla¢ H-N-H 1 H-O-H
experimentals son, respectivament, de 107,3 1
104,5°. El resultat és que la preséncia de parells

amoniac
AB;E
n+m=3+1=4

. . ) aigua
d’electrons no enllacants associats a I’atom central H—0O _ AB,E,
produeix una disminucié de ’angle d’enllag entre n+m=2+2=4

H

I’atom central i els atoms terminals. Per tant, la forca
de repulsio entre parells d’electrons segueix el seglient ordre: parell d’electrons no
enllagant — parell d’electrons no enllagant > parell d’electrons no enllagant — parell
d’electrons enllagant > parell d’electrons enllacant — parell d’electrons enllacant.

A la Taula segiient s’indica la geometria molecular de molécules de féormula ABnEm.
Noteu: 1) la diferéncia entre la geometria molecular i la geometria de la disposicid
espacial dels parells d’electrons direccionals i 2) en una distribucio dels parells
d’electrons direccionals de bipiramide trigonal, els parells d’electrons no enllacants
ocupen posicions equatorials per minimitzar les repulsions entre ells, i en una
distribuci6 octaeédrica, el primer parell d’electrons no enllagant pot ocupar qualsevol
posicio, pero el segon parell d’electrons no enllacant es situa trans — en una posicid
diametralment oposada - al primer per minimitzar les repulsions.
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Tipus de|Exemple |Estructurade Lewis |Estructura Geometria | Angles
molécula molecular | d’enllag
(@)
ABE SO, % % Angular 0S0O <120
-,O\ .0
Ns: N\
. s
0 V4
¢ O..
ABsE NH3 H N H ' piramidal HNH < 109,5
| P
H <
H \ “H
H
AB2E, H,O H C|) H////’ ' angular HOH < 109,5
o
H 79
AB4E SF4 .o tEs Fa de F.SF. <180
‘F | ’ Fesy, | papallona | F.SF. <90
.o /
g . F.SF. <120
S:
=/ " |
RENTY Fa
ABsE, BrF; -E Fa de forma de | F.BrF, <180
' | : | y J& F.BrF. < 90
.o ., Fe Br
{F—Br! | ‘
Fa
cF:
AB:E;3 XeF, e F lineal FXeF =180
{F—Xe—F: | ’
.>|<e
F
ABsE BrFs o Fa de piramide | F.BrF. <90
o5 = :.F.I Fe//,, \\\\Fe de base [ cis FeBrF. <
SN | “Br quadra 90
Br. centrada a
/¢ \ Fe/ .\Fe la base
AB4E> XeF4 Rl plano- cis FXeF =90
F\ u F//,,,' \\\\F quadrada
/Xe\ X6
O F F/‘\F
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2) La molécula COF, presenta ’estructura de Lewis de la Figura que
presenta un enllag doble localitzat C=0. L’angle d’enllag F-C-F és de
108°. Aquest fet s’explica pel seglient ordre de magnitud de repulsid

=:C§

O

electrostatica entre enllagos multiples i/o senzills: enllag triple — enllag o/ \F

°F
triple > enllag triple — enllag doble > enlla¢ doble — enllag doble > enllag -

triple — enlla¢ senzill > enllag doble — enllag senzill > enllag senzill —

enlla¢ senzill. Noteu que si la repulsiéo entre I’enlla¢ doble carboni — oxigen i els
enllacos senzills carboni-fluor fos similar a la repulsié entre els dos enllagos senzills
carboni-fluor, I’angle d’enllag F-C-F seria proper a 120°.

3) La serie de trihalurs de fosfor de formula PX3 (X = F, Cl, Br o I)

presenten I’estructura de la Figura. La Taula dona els angles d’enllag X- /P""//,,
P-X. L’angle d’enlla¢ X-P-X disminueix en augmentar la diferéncia  «'x 9}(

d’electronegativitat entre I’atom central i els atoms terminals. Aquest fet
s’explica perque¢ en augmentar la diferéncia d’electronegativitat entre
I’atom central i els atoms terminals disminueix la densitat electronica entre 1’atom
central i els atoms terminals, 1 la repulsi6 entre els enllagos senzills disminueix. De
manera que augmenta la repulsi6 entre el parell d’electrons no enllagant i els enllagos
senzills, fet que produeix la disminucié de I’angle d’enllag X-P-X.

X |a()
F_ 963
Cl_[100
Br |10l
I [102

2.11. Moment dipolar: Les molecules es
poden classificar en apolars o polars segons
presentin moment dipolar o no. Per exemple,
la molécula de dihidrogen ¢€s apolar. Els seus

atoms presenten la mateixa electronegativitat
i per tant no es produeix separacié de u=0 =gy
carrega a la molécula. El seu nuavol

electronic ¢és simetric respecte al pla que és perpendicular a la linia internuclear i passa
pel punt mig d’aquesta linia (Figura). Diem a les hores que la molecula és apolar (no
presenta moment dipolar permanent) i es diu que 1’enllag que presenta és covalent pur.
En canvi, la moleécula de fluorur d’hidrogen és polar. El fluor presenta una
electronegativitat superior a la de ’atom d’hidrogen, aquest fet produeix una separacié
de carrega en la molécula de fluorur d’hidrogen, de forma que sobre 1’atom de fluor
apareix una carrega neta negativa i sobre 1’atom d’hidrogen una carrega neta positiva.
La molecula és polar i el seu moment dipolar pren I’expressidé i@=gqgr, on q ¢€s la
magnitud de la carrega neta sobre els atoms d’hidrogen o de fluor i 7 és el vector
posicié del nucli de fluor respecte del nucli d’hidrogen. En aquest cas es diu que els
atoms d’hidrogen i de fluor en la molecula HF formen un enllag covalent-polar o
covalent-ionic. El ntivol electronic €s asimetric respecte al pla que €s perpendicular a la
linia internuclear i passa pel punt mig d’aquesta linia.

/,

//.)Z:
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En les molecules ABn, la geometria molecular és decisiva

a I’hora de determinar si una molécula d’aquest tipus ¢€s i, *CH B
apolar o polar. Per exemple, el tetraclorur de carboni és 2 C-,,,,\:
una molécula ABs amb geometria tetraédrica i cada enllag 2)} \\\”94
C-Cl és polar. Tot i aixi, la molecula és apolar, ja que la Clz C'su3

suma Vector‘ial dels mome.nts dipolars dels enllagcos C-Cl =T+ [+ i + 1, =0
del CCly és igual a zero (Figura).

2.12. Teoria d’enllag — valéncia: La teoria d’enllag — valéncia és la interpretaciod
quantica - ondulatoria del model de Lewis de I’enlla¢ covalent. Tractarem les molécules
de dihidrogen i d’aigua mitjangant aquesta teoria per exemplificar com es troben les
funcions electroniques de dos electrons que descriuen parells d’electrons enllagants i no
enllacants. En el tractament de molécules poliatdomiques segons la teoria d’enllag —
valéncia es segueix el segiient procediment: 1) es proposen les diferents estructures de
Lewis possibles de la molecula que s’esta considerant, 2) es determina la funcio
electronica de cadascuna de les estructures de Lewis — la funci6 electronica que descriu
una estructura de Lewis ¢€s el producte de les funcions de dos electrons que descriuen els
parells d’electrons enllagants i no enllagants que presenta -, i 3) la funcid electronica
que millor descriu la molécula és una suma ponderada de les funcions electroniques que
descriuen les diferents estructures de Lewis de 1’especie molecular que s’esta
considerant.

I) La molécula de dihidrogen: Considerarem dos atoms d’hidrogen A i B separats entre
si per una distancia infinita, la funcié d’ona que descriu aquest sistema pren 1’expressio
Y =y ls,(Dylsg(2), on 1 és Pelectrd associat a ’orbital 1s de 1’atom d’hidrogen A i 2
I’electrd associat a I’orbital 1s de I’atom d’hidrogen B. Aquesta funci6 podria ser valida
per a la molécula de dihidrogen. Si aquesta funci6 s’aplica sobre I’operador energia de
la molecula de dihidrogen s’obté un valor d’energia electronica E;. Una funcié d’ona
tamb¢ valida seria la que assigna ’electré 1 a I'orbital 1s de I’atom d’hidrogen B i
I’electrd 2 a ’orbital 1s de 1’atom d’hidrogen A, i una millor funcié seria la suma
d’aquestes dos funcions que prendria 1’expressioé ¥, =y lsy Dy lsp(2) +y Lsy Quplsp (1).
Operant y; sobre I’operador energia de la molécula de dihidrogen s’obté una energia
electronica E; inferior a E;. vy es pot millorar introduint la carrega nuclear efectiva que
actua sobre els electrons a les expressions matematiques dels orbitals atomics 1s dels
atoms d’hidrogen A i B. La funcidé que resulta és ¥ ovaient- Si S’aplica 9 covatent SObIE

I’operador energia del sistema s’obté una energia electronica E3 inferior a E>.
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Si es considera una funcié ionica que pren I’expressio
Y ionica =¥ 15, D ls4 (2) +y 1sz(Dy Isg (2) . Una millor funcié electronica per a la molécula
de dihidrogen és una suma ponderada de ¥ .ovaent 1 Yionica qu€ pren 1’expressio
Y =ay covalent + DY ionica, ON @ 1 b sOn coeficients que indiquen el grau de participacié de
Y covalent 1 d€ Pionica €0 la funcid electronica. a >> b perqué I’enllag a la molécula de
dihidrogen és covalent pur. Si v s’aplica sobre I’operador energia de la molécula de
dihidrogen s’obté una energia electronica £y inferior a E3. ¢ j; és una bona descripcid de
la molécula de dihidrogen perque hi ha poca diferéncia entre I’energia electronica
teorica E£4 que s’obté amb y; 1 I’energia electronica experimental de la molécula de
dihidrogen. y ¢és una hibrid de

. & — 2
ressonancia entre les estructures de =~ H——H H i == H

Lewis de la Figura.

A la teoria d’enllag — orbital atdmic 1s

valéncia, I’enllag

covalent entre els dos / \

atoms d’hidrogen per

formar la molécula de  atom d'hidrogen A atom d'hidrogen B

dihidrogen es considera
que ¢és conseqiiencia del

A
\j

d = 00
recobriment entre els
seus orbitals atomics 1s
ocupats per un electrd ®
amb els spins
antiparal-lels preparats = &
d=2r
per tal de formar el en
parell d’electrons molécula de dihidrogen

enllagant, tal com
s’indica a la Figura.

II) Molécules poliatomiques. La teoria d’enllag — valéncia per a les molécules
poliatdmiques considera que els atoms passen a una configuraci6 de valéncia mitjangant
la formacid i ocupaci6 adequada d’orbitals atomics hibrids dirigits en les direccions
adequades de I’espai, i que I’enlla¢ entre els atoms es produeix per recobriment entre
orbitals atomics o hibrids semiplens. L’energia que es consumeix en la formacid
d’aquesta configuraci6 electronica de valéncia queda compensada per la formacid dels
enllagos entre els atoms.
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La Taula indica la hibridacié que presenta un atom en una molécula en funci6 del seu
nombre de parells d’electrons direccionals, 1 els orbitals atomics que participen en la
formacié dels seus orbitals atomics hibrids. Per simplicitat només s’indica un dels
orbitals atomics hibrids. Els orbitals atomics hibrids son diferents combinacions lineals
dels orbitals atomics de simetria adequada que els generen, i es formen tants orbitals
atomics hibrids com orbitals atomics s’utilitzen per generar els orbitals atomics hibrids.

Nombre  de|Hibridacio Orbitals Representaci6 | Angle (°) | Nombre
parells atomics dels orbitals | entre  els | d’orbitals
d’electrons precursors | atomics hibrids | orbitals atomics
direccionals atomics hibrids
hibrids

2 sp sip; 180 2
3 sp* S, Px 1 py 120 3
4 sp’ S, Px» Py 1 109,5 4

Pz
5 sp’d S, Pxs Py> Pz 901120 5

i dz?
6 sp’d? S, DPx» Py 90 6

P, dZ* i

dXZ_y2

La Figura mostra la formacié de dos orbitals atomics hibrids sp per combinacié lineal
(suma i resta) dels orbitals atomics 2s i 2p..

2s + 2p, sp-1
@
2s - 2p, sp-2
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III) La molécula d’aigua:
La molécula d’aigua és 2p T T H

una molecula del tipus ‘/>—t— T H H ﬂfﬁ'rfif Saptgmics
AB:E, aleshores segons V4 _ —h

la teoria d’enllag - - %/’ T

valéncia, I’atom d’oxigen

presenta una  hibridacio cooxrilgf]igﬂracié electronica de

sp’.

abans de formar els

L’atom d’oxigen I'estat fonamental d'energia

enllagos amb els atoms d’hidrogen passa a un estat de valéncia (Figura) mitjancant la
formacioé de 4 orbitals atomics hibrids sp?, dos d’aquests orbitals estan ocupats per dos
electrons 1 dos més estan ocupats per un electro.

Els enllagos senzills O-H es formen per recobriment entre els orbitals hibrids sp?
semiplens i els orbitals atomics 1s semiplens dels hidrogens adequats, segons s’indica a
la Figura segilient. La funcid d’ona electronica que descriu la molécula d’aigua pren
I’expressio “Yo-n W o-mW sy 3-oW pspaco - LA funcié que descriu ’enllag O-H; és
Yo-u, =AW covateny + PP ionica, 1 les funcions covalent 1 idnica prenen [I’expressid
Y sy aoWDW1s, @+, o,y (D 1 Y st 102 respectivament. En la funcid
ionica els dos electrons s’assignen a 1’oxigen perque ’oxigen és més electronegatiu que

I’hidrogen. Equacions similars es poden derivar per a la funcié que descriu I’enllag O-

Ho. son funcions de dos electrons que descriuen els orbitals

whsp3—3—0 1 whsp3—4—0
atomics hibrids sp® de ’oxigen ocupats per dos electrons i corresponen als orbitals
atomics hibrids sp? 3 i 4 de I’oxigen.

orbital 1s H;
orbital atomic hibrid sp2-1-O
" > P

orbital atdomic hibrid sp3-2-0

&~
<~—— orbital atdomic hibrid sp3-3-O

&

orbital 1s H,

(0)

<\

2



52

2.13. Teoria d’orbitals moleculars: La teoria d’orbitals moleculars considera que les
moleécules presenten orbitals moleculars, similars als orbitals atomics dels atoms.
Cadascun d’aquests orbitals moleculars té capacitat per dos electrons amb els spins
antiparal-lels per tal de complir el Principi d’Exclusi6é de Pauli. Conegut 1’ordre
d’energia dels orbitals moleculars es pot determinar la configuraci6 electronica de la
molécula seguint el Principi de Construccio i la Regla de Hund. De fet només ens
interessen els orbitals moleculars de la capa de valéncia de les molécules, i per
determinar aquests orbitals moleculars utilitzarem el meétode CLOA (combinaci6 lineal
d’orbitals atomics) que es basa en els seglients punts:

1) Un orbital molecular de la capa de valéncia d’una molécula s’expressa com una
combinacio lineal d’orbitals atomics de la capa de valéncia dels atoms que constitueixen
la molécula.

2) Els orbitals atomics que es combinen linealment per formar un orbital molecular han
de ser d’energia similar i de simetria adequada. De simetria adequada significa que el
recobriment entre els orbitals atdmics que es combinen linealment per generar un orbital
molecular ha de ser diferent de zero. Aquesta condicid, per a una molécula diatomica,

s’expressa de la segiient manera f Vi jodv = 0, on y,, és I’orbital atomic i1 de I’atom 1
19 (5 és Dorbital atomic j de I’atom 2.

3) Una molécula conté, a la capa de valéncia, tants orbitals moleculars com orbitals
atomics de la capa de valéncia contenen els atoms que la formen.

Els orbitals moleculars d’una molécula sén linealment independents entre si, la qual

cosa vol dir, que un orbital molecular d’una molécula no es pot expressar com una
combinacio lineal dels seus altres orbitals moleculars.

Tractarem les molécules de dihidrogen i de dioxigen mitjancant la teoria d’orbitals
moleculars, utilitzant el métode CLOA per determinar els orbitals moleculars.

I) La molecula de dihidrogen: Per tractar la molécula de

X X
dihidrogen mitjancant la teoria d’orbitals moleculars y y
situarem sobre cada nucli atomic de la molécula un T/ T/
sistema de coordenades cartesianes tal com s’indica a la ] ——— >z
Figura.

La integral de recobriment entre els orbitals 1s dels
atoms d’hidrogen de la molécula de dihidrogen és més

T
I 2
gran que zero perque per a cada punt de ’espai el
producte 1s; (7)1s,(7 - 7)dv €s positiu, on 7# 1 7 -7 sOn .
.., L . 1 2
els vectors posicio d’un punt arbitrari de 1’espai
I'2=I‘]—I'

respecte del nucli de I’atom d’hidrogen 1 i respecte
del nucli de I’atom d’hidrogen 2 i dv és un element de
volum associat aquest punt (Figura). La integral de
recobriment és la suma d’aquests productes per a tots els punts de I’espai.

1s4(ry) 1s,(r;-r) és positiu |::> fwlx]wlxzdv >0
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Els dos orbitals atomics 1s son de simetria adequada i de la mateixa energia per tant es
combinen linealment entre si per generar dos orbitals moleculars, i per tal que els dos
orbitals moleculars siguin linealment independents entre si, es generen mitjancant la
suma 1 la resta dels orbitals atomics 1s (Figura). La combinacié suma és 1’orbital
molecular enllagant c®. Aquest orbital concentra la densitat electronica entre els
protons, aquest fet produeix una disminucidé de la repulsid electrica entre ells i
estabilitza energéticament el sistema respecte als atoms aillats i separats entre si per una
distancia infinita. La combinacié diferéncia és ’orbital molecular antienllacant c?.
Aquest orbital concentra la densitat de carrega als extrems de la molécula i augmenta les
repulsions electriques entre els protons, aquest fet produeix un augment de la repulsio
electrica entre ells 1 desestabilitza energeticament el sistema respecte als atoms aillats i
separats entre si per una distancia infinita. L’orbital molecular antienllagant presenta un
pla nodal perpendicular a la linia que

uneix els protons i que passa pel punt poa—

o . . , / N /
mig d’aquesta linia. Tots dos orbitals son + & v |:‘>
de tipus © ja que no presenten cap pla \ / \ »

nodal que contingui la linia que uneix els
dos protons de la molecula de 1s; Is; av=ls; + Is;
dihidrogen. Els superindexs b i a (de

’angles bonding i antibonding) indiquen ™ 7
si 1’orbital molecular ¢és enllagant o (\ * /} . (,\ = :>
antienllagant. Els orbitals moleculars de N— —

t1pgs 'n pres‘ent.en un pla nodal que conté 1s, 1s, o?=ls, - 1s,
I’eix interatomic.

Per trobar la configuracié electronica de minima energia, els orbitals moleculars
s’omple seguint el principi de construccié i la regla de Hund, de manera que la
configuraci electronica de la molécula d’hidrogen és (c®)?. Coneguda la configuracio

electronica, es pot determinar [’ordre d’enllag¢  mitjangant [’equacio
electrons enllacants - electrons antienllagants
2

. L’ordre d’enlla¢ de la molécula de dihidrogen és

-0 \ o . \ . L
— =L La molecula de dihidrogen és, doncs, una molécula diamagnética amb un
enllag tipus o efectiu entre els atoms d’hidrogen. Aquesta descripcid esta d’acord amb

I’estructura de Lewis de la molécula de dihidrogen que és H-H.
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La Figura mostra el diagrama d’orbitals moleculars de la / \
molécula de dihidrogen. L’orbital molecular antienllagant /! \

c? es desestabilitza més energeticament que no pas el que g i
s’estabilitza energeticament 1’orbital molecular enllagant / \

o®. Aquest comportament és general i assegura que una = — —
molécula amb la capa de valéncia plena no ¢€s estable. Una Is; s 1sy
molécula amb la capa de valéncia plena presentaria un ) ‘

ordre d’enllag zero i els atoms que la constituirien, \‘_f_%_/
separats entre si per una distancia infinita, serien més
estables energéticament que aquesta hipotetica molecula.
Per exemple, un anié molecular H»?" que presentaria una
configuraci6 electronica (6°)*(6%)? i un ordre d’enllag 0 no seria estable energéticament
respecte a la seva dissociacié en dos anions hidrurs separats per una distancia infinita.
El diagrama d’orbitals moleculars de la molécula de dihidrogen és valid per a les
molécules diatdomiques o ions moleculars diatomics del primer periode com els cations
moleculars H>" i He?".

IT) La molécula de dioxigen: La Figura mostra el X 5 2 7
sistema de coordenades cartesianes per a la
molécula de dioxigen i la Taula, les integrals de
recobriment dels orbitals atomics. 1 e -
Orbital atomic | Orbital atomic f Y Padv
oxigen 1 oxigen 2

2s 2s >0

2s 2p; >0

2s 2px 0

2s 2py 0

2p; 2s >0

2p. 2p. >0

2p. 2px 0

2p. 2py 0

2px 2s 0

2px 2p. 0

2px 2px >0

2px 2py 0

2py 2s 0

2py 2p. 0

2py 2px 0

2py 2py >0
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El resultat és que els orbitals atomics que es poden combinar entre si per formar orbitals
moleculars per consideracions de simetria son: 1) ’orbital 2s d’un atom amb els orbitals
2s 1 2p, de ’altre atom; 2) ’orbital 2p, d’un atom amb els orbitals 2p, i 2s de altre
atom; 3) I’orbital 2px d’un atom amb 1’orbital 2px de 1’altre atom, i 4) I’orbital 2py d’un
atom amb |’orbital 2py de I’altre atom. Aquesta situacid es simplifica si es considera que
per als atoms d’oxigen, la diferéncia d’energia entre els orbitals 2s i 2p és gran.
D’aquesta manera, I’orbital 2s d’un atom només es combina amb 1’orbital 2s de ’altre
atom i D’orbital 2p, d’un atom només es combina amb 1’orbital 2p, de I’altre atom. El
resultat és que els orbitals atomics queden aparellats de dos en dos. Els orbitals
moleculars es generen per suma i resta d’aquestes parelles d’orbitals atomics. La Figura
mostra, I’expressid matematica dels orbitals moleculars i la seva representacid grafica.

/

S\ 7N
(+ )+ + )
N\t | |
Moo ol KR
. 1+ 1)
( r \ \ U \
’ ' 2px;  2px, 7 P=2px, + 2px,
2pyi 2py2 myP=2py; + 2pY;

f “ .".;_\\‘
2pz, 2pz, b ( (
Op =2pz, - 2pz;, |'.+ |.+

\

| \

/ |
- -

e e ‘ : a=2px, - 2px,
>+ + O - D .... 2px;  2px, T | =
R = 2py, 2py; my2=2py | - 2pY,

2p7 0p®=2pz, + 2pz,
La Figura presenta el diagrama d’orbitals G
moleculars de la molécula de dioxigen. Els
orbitals moleculars 7.’ i 7,® s6n degenerats - tenen 4: 4?
la mateixa energia - perqué son idéntics pero estan e Y
. . . /” \
deﬁn1t§ en diferents plans,. el pla zx 1 el pla‘ yz, :” “:
respectivament. De la mateixa manera, els orbitals » B ¥
moleculars mx® 1 my* també son degenerats. /,f"
N . . \‘\ b b’
La molécula de dioxigen presenta 12 electrons a la o
capa de valéncia, la seva configuracid electronica Dl
és (05)(05")*(op") A(mx=my*) (mx*=my®)* i 1’ordre opP
., 8-4
d’enllag és - =2.
l”” Gsa \\\\\\
= 3
28 \\\ ”f’
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La molecula presenta dos enllacos efectius entre els atoms d’oxigen un de tipus G i un
de tipus m, 1 és una molecula paramagnetica perque presenta dos electrons desaparellats.
Aquestes dades estan d’acord amb les dades estructurals i magnétiques de la molécula
de dioxigen. L’estructura de Lewis de la molecula de dioxigen presenta tots els
electrons aparellats i no dona una bona descripcio de les seves propietats.

El diagrama d’orbitals moleculars de la molécula de dioxigen és valid també per a la
molécula de difluor, per a les restants moleécules diatomiques homodinuclears —
molecules de formula A> - del segon periode, per exemple la molécula de dinitrogen,
lordre d’energia dels orbitals moleculars és 6° < 65 < M=, < 6,° < T*=m,? < Gp° .
Noteu que en aquestes molécules els orbitals atomics 2p, participen en la descripci6 dels
orbitals moleculars 6°® i 6 i els orbitals 2s participen en la descripcié dels orbitals
moleculars ,° i 6, perqué la diferéncia d’energia entre els orbitals atomics 2s i 2p, dels
atoms d’aquestes molécules no és molt gran. En les molecules diatomiques
heteronuclears — moléecules de formula AB - del segon periode 1’ordre d’energia dels

b=, < 6,0 < n=my® < 6. En aquestes

orbitals moleculars també és o’ < 6* < mx
molécules 1’orbital atomic 2s de I’atom menys electronegatiu participa en la descripcid
dels orbitals moleculars c,° i o,* i Iorbital atomic 2p, de I’atom més electronegatiu
participa en la descripci6 dels orbitals moleculars os° i os* perqué la diferéncia d’energia
entre els orbitals atomics 2s de I’atom menys electronegatiu i 2p, de 1’atom més

electronegatiu no ¢s molt gran.

La Figura mostra les combinacions d’orbitals atomics que donen lloc a orbitals
moleculars de tipus o, 7 i 8. Els orbitals moleculars tipus ¢ no presenten cap pla nodal
que contingui la linia internuclear, els de tipus © presenten un pla nodal que conté la
linia internuclear i els de tipus & presenten 2 plans nodals que son perpendiculars entre
si i contenen la linia internuclear.

N 2 2\ S
48 i
" _sc g

)

0010
g §C
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2.14. Teoria d’orbitals moleculars localitzats: La teoria d’orbitals moleculars localitzats
¢s l’adaptacié de la teoria d’enllag — valéncia a la teoria d’orbitals moleculars.
Tractarem les molécules de N2, BH; i H2O mitjancant la teoria d’orbitals moleculars

localitzats per exemplificar com es determinen els orbitals moleculars localitzats i la
configuracid electronica de la capa de valéncia de les molécules

segons aquesta teoria.

I) Molécula de dinitrogen (N2): La molécula de dinitrogen és
lineal, el sistema de coordenades cartesianes atOmiques es

selecciona tal com s’indica a la Figura.

Per explicar I’enllag en aquesta molecula es considera que cada
atom de nitrogen forma dos orbitals atomics hibrids sp per
combinaci6 lineal (suma i resta) dels seus orbitals atomics 2s i

2p. (Figura).

L’orbital atomic hibrid spa. del nitrogen 1 i 1’orbital atomic

X X

I iy I iy
z > 7

N, N,

2s +2p, SP,
2s - 2pz SPp

hibrid spy del nitrogen 2 es combinen linealment entre si (suma

1 resta) per generar els orbitals moleculars

b

localitzats o® i o® La suma 1 la resta dels

orbitals atomics 2px 1 2py genera els orbitals

b

moleculars m°, mP m i my?® Els orbitals

atomics hibrids spp del nitrogen 1 i spa. del

nitrogen 2 es consideren orbitals moleculars no
b i GNan,
b

enllagants i es simbolitzen per on"
respectivament. Els orbitals moleculars m,° 1
m,® son degenerats - tenen la mateixa energia -
perque son idéntics perd estan definits en
diferents plans, el pla zx i el pla yz
respectivament. De la mateixa manera, els
orbitals moleculars m 1 m?® també soén
degenerats La Figura mostra les expressions
matematiques i les representacions grafiques
dels orbitals moleculars localitzats de la
molécula de nitrogen.

e)- Ce — W o)

SPan1 - SPoN2 @
38 — 9 £
2PXN1 - 2PXN2 &
2PYN1 - 2PYN2 m,2
1 — S
2PXN+ + 2PXN2 e
2pyn1 + 2PYn2 m,°
e on2™
SPan2
C= . 0N1nb
SPbN1
e +Ce — o =

SPaN1 + SPpN2 o
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La Figura mostra el diagrama d’orbitals moleculars localitzats. Segons aquest diagrama,
la molecula de dinitrogen presenta una configuracid electronica a la capa de valéncia en
’estat fonamental d’energia igual a (6°)%(mx*=my?)*(6"n1)*(6"N2)? i I'ordre d’enllag de

\ ;. 6-0 \ T ‘s
la molécula és igual a — - 3. La molecula és diamagnética (presenta tots els electrons

aparellats) i presenta tres enllagos efectius entre els dos atoms de nitrogen (1 enlla¢ o 1 2
enllagos 7).

El superindex nb (nonbonding) denota orbitals moleculars no enllagants - els orbitals
moleculars no enllagants no afecten 1’estabilitat del sistema (la seva energia és similar a
la dels orbitals atomics a partir dels quals es formen) — i que I"ordre d’energia dels
orbitals moleculars localitzats és 6® < ° < 6™ < 7" < 7 < ¢°.

N>

II) La molécula de bora: La molécula de bora (BH3) només
existeix a alta temperatura. A temperatura ambient la forma H,
estable del bora és el dibora de férmula (B2Hs). El bora és una
molécula plano triangular i 1’eix z del sistema de coordenades
cartesianes atomiques es pren perpendicular al pla molecular

(Figura). Segons la teoria d’orbitals moleculars localitzats, en X
la molécula de bora, I’atom de bor presenta tres orbitals / \

atomics hibrids sp? dirigits als vértexs d’un triangle equilater.



Els orbitals atomics hibrids sp? de I’atom de bor es formen per combinacié
lineal dels orbitals atomics 2s, 2px 1 2py. La Figura mostra un dels orbitals
atomics hibrids sp? del bor. Per combinacié lineal d’un orbital atomic hidrid
sp? del bor i un orbital atomic 1s de I’hidrogen adequats (suma i resta) es

formen els corresponents orbitals moleculars localitzats op.n enllagant i
antienllagant.

Les Figures mostren les expressions

matematiques 1 les representacions é@ i Q = Q‘O O
grafiques  dels orbitals moleculars sP2s(1) 1sH,
localitzats de la molécula de bora, i €l seu

diagrama d’orbitals moleculars localitzats. é@ +@ @Q

La molécula de bora presenta una sp?g(1y  1sH; 0511
configuracié electronica  (oB-n1°)*(oB-

a
O B-H1

. . 6-0 \ T e
12°)%(oB-n3°)? 1 un ordre d’enllag igual a — - 3. La molécula és diamagnetica i presenta

tres enllagos efectius (els tres enllacos senzills localitzats entre el bor i els atoms
d’hidrogen).

1
1
[

1
a a a
/O°B-H1 O°B-H2 O°B-Hg,

/ orbitals atomics
/ hibrids sp® del bor

) ! 1sH; 1sH, 1sHj3
B \ '

b b
O"B-H1 O'B-H2 OB-H3

BH;

IIT) La molecula d’aigua (H>O): La molécula d’aigua és una
molécula angular amb un angle d’enllag HOH de 104,5°. l_»
Aquest angle d’enllag no és molt diferent de I’angle que _
determinen el centre d’un tetraedre i dos dels seus vertexs
(109,5°). La Figura mostra el sistema de coordenades

. .. . . H
cartesianes atomiques de la molecula d’aigua. ( He
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Segons la teoria d’orbitals moleculars localitzats, a la molécula d’aigua, I’atom d’oxigen
forma quatre orbitals atomics hibrids sp? dirigits als vértexs d’un tetraedre. Els orbitals
atomics hibrids sp® de I’atom d’oxigen es formen per combinacié lineal

dels orbitals atdmics 2s, 2px, 2py i 2p.. La Figura mostra un d’aquests QQ
orbitals atomics hibrids. S

Per combinacio lineal d’un orbital atomic hidrid sp* i un orbital atomic 1s de ’hidrogen

adequats (suma i resta) es formen els corresponents orbitals moleculars localitzats Go-n
enllacant i antienllacant. La Figura

mostra les expressions matematiques i é() . @ O
Ky ——
les representacions grafiques dels °

N 3 \\\‘
sp>(1 N

. . Jo sy 0%0-H1
orbitals moleculars localitzats de la
molécula d’aigua 1 el seu diagrama é@ +@ — @
d’orbitals moleculars localitzats. 4 spPo(1) |- N ob
O-H1

La Figura mostra el diagrama d'orbitals moleculars localitzats de la molécula d'aigua. La
molécula d’aigua presenta una configuracidé electronica igual a (co-ui®)*(co-

. 4-0 \ ;g e
12°)%(6™)?(6™)? i un ordre d’enllag - - 2. La molécula és diamagnética i presenta dos

enllagos efectius (els dos enllagos senzills localitzats entre 1’oxigen i els hidrogens).

i v [}
/" orbitals atdomics hibrids sp® de b o™
/  l'oxigen )
23 ')_
) S sy sy,
4 H
b
%01 0"0-H2
H,O

2.15. Definicié d’acid i de base de Lewis: Un acid de Lewis és una especie atomica o
molecular amb orbitals atdmics o moleculars buits d’energia accessible. El catié protd
¢s un acid de Lewis perqué presenta 1’orbital 1s buit d’energia accessible, i el bora és un
acid de Lewis perqué presenta 1’orbital molecular ©™ buit i d’energia accessible. Una
base de Lewis és una especie atdmica o molecular amb orbitals atomics o moleculars
plens d’energia accessible. L’ani6 fluorur €s una base de Lewis perqué presenta els
orbitals 2p plens i d’energia accessible, i les molecules de dinitrogen i d’aigua son bases
de Lewis perqué presenten orbitals moleculars ™ plens i d’energia accessible.
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Tema 3. L’enllac en els solids

3.1. Introduccio: Els solids en funci6 de si les seves unitats estructurals es disposen a
I’espai de forma ordenada o desordenada es classifiquen en solids cristal-lins o amorfs,
respectivament. En els solids cristal-lins es pot definir una cel-la elemental que per
translacio en tres direccions de I’espai genera la xarxa cristal-lina. Els solids cristal-lins
es caracteritzen per presentar punts de fusid definits, mentre que els solids amorfs es
caracteritzen per presentar entre 1’estat solid i el liquid, un interval de temperatura en el
que es presenten en una fase entre liquida i solida que permet modelar-los. Exemples de
solids amorfs son el vidre i els plastics.

En aquest curs ens centrarem en 1’estudi dels solids cristal-lins. Els solids cristal-lins
segons el tipus d’enllag que presenten entre les seves unitats estructurals, es classifiquen
en metal-lics, moleculars, covalents i ionics (Taula). En un mateix cristall poden
coexistir més d’un tipus d’enllag, per exemple en el carboni grafit (una forma
al-lotropica del carboni), coexisteixen 1’enllag covalent, el metal-lic i I’enllag de van der
Waals.

Cristalls | Unitats estructurals Enllag entre les unitats estructurals
metal-lics |atoms d’elements metal-lics metal-lic
moleculars | molécules van der Waals

covalents |atoms d’elements no metal-lics |covalent

I0nics 1ons 10nic

Abans d’iniciar I’estudi dels diferents tipus de cristall indicarem com es determina la
composicié d’una cel-la elemental i introduirem el concepte de nombre de coordinacio.
Després, introduirem els models d’empaquetaments d’esferes ja que permeten explicar
les estructures cristal-lines dels metalls, dels gasos nobles i de molécules de simetria
pseudoesferica (molécules de simetria tetra¢drica o octaedrica), d’alguns cristalls
covalents, com el carboni diamant (una forma al-lotropica del carboni), i dels compostos
ionics purs. En aquests models es considera que atoms, molécules o ions s’empaqueten
de forma compacta o no compacta segons ocupen 1’espai de la forma més efectiva
possible o no, respectivament. Aquests empaquetaments generen forats, en els que es
poden situar altres atoms, molécules o ions.

3.2. Composicié de la cel-la elemental i nombres de coordinacio: Per determinar la
composicid de la cel-la elemental d’un cristall cal tenir en compte que els centres
atomics situats en: 1) els vertexs de la cel-la elemental conten per un 1/8 d’atom, ii) les
arestes de la cel-la elemental conten per un 1/4 d’atom, iii) les cares de la cel‘la
elemental conten per un 1/2 d’atom i iv) I’interior de la cel-la elemental conten per 1
atom. Els centres atomics situats en un vertex d’una cel-la elemental estan compartits
entre 8 cel-les elementals, els centres atomics situats en una aresta d’una cel-la
elemental estan compartits per quatre cel-les elementals i els centres atomics situats en
una cara d’una cel-la elemental estan compartits entre dues cel-les elementals.



A partir de la cel'la elemental del rutil (una forma
polimorfica del TiO; — les diferents estructures en
les que es presenta un mateix compost quimic
s’anomenen formes polimorfiques -) (Figura), la
seva composicid es determina tal com segueix: Ti
= (8 atoms de titani en els vertexs de la cel-la
elemental) x (1/8) + (1 atom de titani a I’interior
de la cel‘la elemental) x (1) =2 1 O = (2 atoms
d’oxigen a I’interior de la cel-la elemental) x (1) +
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(4 atoms d’oxigen a les cares de la cel-la elemental) x (1/2) = 4. A les hores, la cel-la
elemental del rutil conté 2 atoms de titani i 4 atoms d’oxigen, i per tant la formula del

rutil és TiOz. En un cristall el nombre de coordinacié d’un centre atomic és el nombre
de centres atomics que I’envolten. En I’estructura del rutil, el nombre de coordinacid
dels atoms de titani és 6 i la geometria de coordinacié és octacdrica, i per als atoms
d’oxigen, el nombre de coordinacié és 3 i la geometria de coordinacidé és plano-
triangular. En un cristall d’un compost de formula AxBy i nombres de coordinaci6 z per
A 1w per B es compleix que Xz = yw, per exemple en el cas del ritil 1:6 = 3-2.

3.3. Empaquetaments d’esferes: Els
empaquetaments d’esferes poden ser
compactes 0 no compactes segons
ocupin 0 no I’espai de la forma més
efectiva possible. Un empaquetament
compacte  d’esferes es  genera
empaquetant de forma compacte
capes compactes d’esferes. Una capa
compacta d’esferes es genera quan
cada esfera de la capa s’envolta de
sis esferes situades en els vertexs
d’un hexagon i posant en contacte les  fonatoctaedic -
esferes consecutives entre si. Per
empaquetar de forma compacta dues
capes compactes de esferes, la capa
superior es situa sobre els forats
plano-triangulars de la inferior. Els
empaquetaments compactes més
freqlients sén I’hexagonal compacte
que es representa per ABAB... o hcp
(hexagonal close packing) o el cubic

forat plano-tigonal

forat tetragdric

Empaguetament hexagonal compacte
ABAB...

A
™~ Empacgehmentmbicwmpacie
' ABCABC...

compacte que es representa per ABCABC.... o ccp (cubic close packing), on A, B i C
representen capes compactes d’esferes que s’empaqueten de forma compacta.
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Noteu, per exemple, que la seqiiéncia ABAB... indica que la tercera capa es col-loca
sobre forats plano-triangulars de la segona a sota dels quals hi ha una esfera de la
primera capa i que la quarta capa es col-loca sobre forats plano-triangulars de la tercera
capa a sota dels quals hi ha una esfera de la segona capa.

Els empaquetaments compactes generen forats plano-triangulars en una capa i
tetraedrics 1 octacdrics entre capes, cada esfera d’un empaquetament compacte genera 2
forats plano triangulars, 2 forats tetraédrics 1 1 forat octa¢dric. La Figura anterior mostra
com es generen els empaquetaments hexagonal compacte i ciibic compacte i la posicio
dels forats plano-triangulars, tetra¢drics i octaédrics. La Figura mostra la posicid
relativa dels forats tetracdrics i
octaedrics entre dues capes
compactes A i B empaquetades
de forma compacta. Entre

n A
n U

)
aquestes capes hi ha dues capes @ N\ @ L
de forats tetraédrics, una a 1/4 d @ @ @ 0
de d (forats T-) 1 I’altre a 3/4 de @ N "
d (forats T+), i una de forats /\ A
octaédrics a 1/2 de d, sent d la ¥y £ O U Q

distancia entre les capes A i B.

Dels empaquetaments no compactes, el que es presenta amb més freqiiéncia és
I’empaquetament ctbic senzill que es representa per AA... o csp (simple cubic packing).
En aquest empaquetament una capa A es genera mitjangant 4 esferes situades en els
vertexs d’un quadrat i1 posant en
contacte les esferes consecutives entre  forat plano-quadrat
si. La repeticio en les direccions x 1y . -
; direccio y
d’aquest motiu genera una de les capes
A. La seqiiencia AA indica que les
esferes de la segona capa es situen —> direccio x
sobre les esferes de la primera capa.
L’empaquetament cubic senzill genera
forats plano-quadrats en una capa i
forats cubics entre capes, cada esfera
de l’empaquetament genera 3 . forats el
plano-quadrats i 1 forat cubic. La
Figura mostra com es genera
I’empaquetament cubic senzill i la
posicio dels forats plano-quadrats i

L forat cubic
cubics.
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3.4. Cristalls metal-lics: Els cristalls metal-lics estan formats per atoms d’elements
metal-lics units entre si mitjangant 1’enlla¢c metal-lic. Els metalls son solids de punt de
fusio variable - excepte el mercuri, el gal-li, el cesi i el franci, que son liquids en
condicions ambientals -, i presenten polimorfisme (I’estructura que adopten depen de les
condicions de pressid i temperatura). Comparant el radi metal-lic (la mitat de la
distancia entre dos atoms veins en una estructura metal-lica) de les diferents formes
polimorfiques d’un metall, s’observa una dependéncia lineal del radi metal-lic amb el
nombre de coordinacid. Per comparar el radi metal-lic de diferents metalls, es pren el
valor del radi metal-lic d’estructures que presenten el nombre de coordinacio 12. Les
estructures més freqiients que presenten els elements metal-lics son:

1) La cubica centrada al cos que es representa per ccc i correspon a un empaquetament
cubic senzill d’atoms del metall amb tots els forats cubics ocupats per atoms del metall.
Aquesta estructura la presenten, per exemple, el Na, el V i el Ba.

2) L’empaquetament hexagonal compacte (hcp) que la presenten, per exemple, el Mg,
I’Iriel Cd.

3) L’empaquetament ctibic compacte (ccp) que la presenten, per exemple, I’Al, el Cu i
I’Au.

La Figura mostra les cel-les elementals de I’estructura cubica centrada al cos, de
I’empaquetament hexagonal compacte i de [’empaquetament cibic compacte. El
nombre de coordinacié de ’estructura ctbica centrada al cos €s 8 i la geometria ctbica,
i en els empaquetaments cubic compacte i hexagonal compacte el nombre de
coordinaci6 és 12.

«*

A) Estructura ctibica B) Empaquetament C) Empaquetament
centrada al cos hexagonal compacte cubic compacte
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3.5. L’enlla¢ metal-lic: el model del mar

d’electrons: L’enllag en els compostos @ . @ a @
metal-lics s’explica mitjangant el model

del mar d’electrons o la teoria de bandes.

Segons la teoria del mar d’electrons, per e e B
exemple, I’estructura del sodi es pot

visualitzar com una xarxa de cations sodi

immersa en un mar d’electrons (Figura). . .

El model del mar d’electrons del sodi es

fonamenta en el fet que els electrons 3s de la capa de valéncia dels atoms de sodi estan

units de forma molt feble al nucli, de manera que en el cristall de sodi es genera
facilment la xarxa cationica i el mar d’electrons.

El model del mar d’electrons explica: 1) la conductivitat eléctrica dels metalls ja que els
electrons presenten mobilitat, 2) la conductivitat térmica perque la calor es transforma
en energia cinctica dels electrons i també perque els cations poden sincronitzar els seus
moviments d’oscil-lacié respecte de les seves posicions d’equilibri sense que aquest
procés afecti 1’estabilitat de la xarxa cristal-lina, 1 3) les propietats mecaniques dels
metalls (la ductilitat i la mal-leabilitat) perque per acci6é d’una forca externa, 1’estructura
es pot deformar sense perdre la seva estabilitat, ja que el mar d’electrons minimitza les
repulsions eléctriques entre les capes de cations (Figura).

ORI ORO ORONO
3.6. La teoria de bandes: Segons la teoria de bandes, els atoms que constitueixen un
solid metal-lic generen bandes d’orbitals moleculars. Per exemple, un mol de sodi en
estat solid genera una banda 2s que conté el nombre d’Avogadro d’orbitals moleculars.
En aquesta banda I’energia varia practicament de forma continua (la diferéncia
d’energia entre els orbitals moleculars €s molt petita) i estd ocupada per electrons fins a
la mitat. Aquest fet explica 1’estabilitat de I’estructura (Figura) perque els orbitals

moleculars d’energia
inferior al nivell de Fermi,

que correspon al centre de N, orbitals atomics 3s —» -
la banda, sén enllagants 7

mentre que els orbitals
moleculars d’energia
superior al nivell sén
antienllagants.

Banda electronica 3s (NA orbitals moleculars)



66

Les bandes de diferents subcapes
electroniques de la capa de valeéncia d’un
element metal-lic es poden superposar .
. . ~+— Banda electronica 2p
entre si. En el cas del beril'li, la
superposicid de les bandes 2s i 2p explica
I’estabilitat de D’estructura del beril-li en '

. Banda electonica2s —
estat solid. Una banda 2s completament %
plena presentaria ordre d’enllag zero, la
qual cosa faria inviable I’existéncia del
beril-li en estat solid (Figura). La transferéncia d'electrons de la banda 2s a la 2p fa que
l'ordre d'enllag sigui positiu.

3. 7. Aliatges i amalgames: Un aliatge €s una solucio solida de metalls. El metall
principal s’anomena solvent i els minoritaris soluts. Els soluts que s’utilitzen per formar
I’aliatge permeten modular les seves propietats fisiques i quimiques, com la duresa o la
resisténcia a 1’oxidacio. Per exemple, I’acer €s una solucié solida de carboni en ferro, i
altres metalls en petites quantitats que determinen les propietats finals de ’acer. Els
aliatges es poden classificar en intersticials o de substitucio segons els atoms del solut
ocupen forats de I’empaquetament dels atoms del solvent o es substitueixen atoms del
solvent per atoms del solut en I’empaquetament. Una amalgama ¢és una solucié d’un
metall solid en un metall liquid, i pot-ser liquida. El sodi i el mercuri formen una
amalgama liquida que s’utilitza com a agent reductor.

3.8. Cristalls moleculars: Els gasos nobles estan constituits per atoms i alguns elements
no metal-lics i molts compostos quimics estan constituits per molécules. Aquestes
substancies s’anomenen compostos moleculars. Els compostos moleculars es
caracteritzen per ser gasos, liquids o solids de punt de fusié baix, solubles en solvents
organics — els compostos moleculars apolars son més solubles en solvents apolars i els
compostos moleculars polars son més solubles en solvents polars -, i aillants eléctrics i
térmics. Aquestes propietats s’expliquen per ’enllag que manté cohesionades les
molécules en estat solid o liquid. Aquest enllag s’anomena enllag de van der Waals i és
una conseqiiéncia de les interaccions eléctriques que es produeixen entre les molécules
en les fases condensades.

Quan les molécules que interaccionen per
formar la fase condensada no presenten

navol electronic nuvol electronic

moment dipolar, la seva cohesid es
produeix mitjangant interaccions dipol
instantani - dipol induit, que s’anomenen
forces de London que sén conseqiiencia
de la sincronitzaci6 del moviment de
fluctuaci6 dels nuvols electronics de
molecules veines (Figura).
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Les interaccions dipol instantani — dipol induit augmenten amb el caracter polaritzable
del navol electronic de les molécules — la polaritzacié d’una molécula és la capacitat de
deformaci6 del seu ntvol electronic per accié d’un camp eléctric extern -. Aquest fet
explica, per exemple, que en condicions ambientals, el F» i el Cl, siguin gasos, el Brz un
liquid 1 el I» un solid ja que en la seqiiencia Fa, Clo, Br, i I» augmenta el caracter
polaritzable de les molecules - els seus ntivols electronics cada cop sén més grans i per
tant més facilment polaritzables -.

L’enllag de London no és direccional (no presenta direccions preferents d’enllag).
Aquest fet explica que en les estructures de cristalls moleculars que contenen molecules
apolars, I’espai s’ocupa de la forma més efectiva possible - no presenten grans zones
buides perqué una zona de minima densitat electronica d’una molécula s’encaixa en la
zona de maxima densitat electronica d’una molécula veina (Principi de Kitaigorodskii) -
. La Figura mostra I’estructura del iode. Les molecules I» s’empaqueten de la manera
més compacte possible per tal de complir el Principi de Kitaigorodskii.

Quan les molécules involucrades a la formacio del cristall molecular presenten moment
dipolar, I’estructura s’estabilitza per interaccions dipol instantani - dipol induit i per
interaccions dipol permanent - dipol permanent. Les interaccions dipol permanent -
dipol permanent son direccionals i si son prou fortes poden conduir a I’aparicid
d’estructures 0D, 1D, 2D o 3D de caracter supramolecular. 0D indica una estructura de
dimensi6 zero no infinita, 1D una estructura infinita d’una dimensi6 (una cadena), 2D
una estructura infinita de 2 dimensions (una capa) i 3D una estructura infinita de 3
dimensions (una xarxa tridimensional).

Un enlla¢ d’hidrogen és una interaccié d’un enllag X;-H d’una molécula amb un parell
d’electrons no enllagants d’un atom X, d’una altra molécula, on els atoms X; i X2 sén
necessariament N, O o F. Un enllag d’hidrogen es representa de la segiient forma X;%—
H--+|Xx% (els heteroatoms X i X» presenten carrega neta negativa, 1'atom d'hidrogen
presenta carrega neta positiva i es situa entre els heteroatoms X; i X3). L'enllag
d'hidrogen és la interacci6 de van der Waals més intensa.
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L’enlla¢ d’hidrogen explica la

150,00

variacié dels punts d’ebullicio 1
100,00

de fusid dels hidrurs moleculars

dels grups 14, 15, 16 i 17
(Figura). Els maxims es

50,00

CH, SiH, GeH, SnH AsH Sb/H O\HS HaSe HaTo HE HCI HBr HI
0,00 —_ wANHSw PHS\ e T

rodueixen en ’amoniac, 1’aigua
9

/9\&0/1%2 13\14 15 16
/

—e— Seriel

—=— Serie2

i el fluorur d’hidrogen, ja que

Punt de fusi6 i d'ebullicé (°C)

1 2 3 4 5
-50,00 /\\/
presenten enllag d’hidrogen. En / A

6 7
-100,00 /
canvi, en el grup 14 el maxim / / \/

\ZaN4

-150,00
correspon al SnHi. En aquest L‘/

compost les forces de London -200,00

son maximes perqué presenta el
navol electronic més gran i
polaritzable de la série.

L’enllag d’hidrogen condueix a la formacié d’estructures 0D, 1D, 2D i 3D
supramoleculars. L’estructura de doble helix de I’ADN ¢és un exemple d’estructura
supramolecular 0D generada per enllag d’hidrogen, i les estructures del fluorur
d’hidrogen, de I’acid boric i de 1’aigua donen exemples d’estructures supramoleculars
1D, 2D i 3D, respectivament, generades mitjancant enllagos d’hidrogen. L’aigua es
presenta en diferents formes polimorfiques, i totes corresponen a una xarxa
tridimensional d’enllacos d’hidrogen.

La Figura mostra I’estructura cristal-lina de la
forma polimorfica Ic de 1’aigua. En aquesta
estructura els atoms d’oxigen marcats amb 1
ocupen les posicions d’un empaquetament
cubic compacte, i els marcats amb 2 ocupen la
mitat dels forats tetraédrics de
I’empaquetament de forma alternada. Cada
molécula d’aigua s’enllaga mitjangant enllagos
d’hidrogen a 4 molecules d’aigua més
distribuides de forma tetraédrica al seu voltant,

1 que entre dos atoms d’oxigen es situa un
atom d’hidrogen.

3.9. Cristalls covalents: Els cristalls covalents estan formats per atoms units entre si per
enllagos covalents. La xarxa d’enllagos covalents entre els atoms pot generar estructures
3D (xarxes), 2D (capes) i 1D (cadenes). La preséncia d’enllacos covalents entre els
atoms explica que aquest tipus de cristalls presentin punts de fusio elevats 1 siguin
aillants eléctrics 1 térmics. Quan es presenten estructures covalents 2D i 1D, I’estructura
3D es genera per empaquetament mitjangant forces de van der Waals de les estructures
covalents 2D i 1D. Aquest fet explica que aquests materials siguin exfoliables.
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Els elements quimics B,

C, P, As, Sb, S, Se i Te
presenten formes
al-lotropiques que
corresponen a
estructures infinites
covalents

tridimensionals (3D)
(bor, carboni i fosfor),
bidimensionals (2D) (carboni, fosfor, arsénic i antimoni) i monodimensionals (1D)
(sofre, seleni i tel-luri) covalents. També hi ha compostos quimics que presenten

A) carboni diamant B) carboni grafit C) tel-luri

estructures que corresponen a estructures infinites covalents - idniques tridimensionals
(3D) (SiO2, NB, SiC, ..), bidimensionals (2D) (Cdl, ...) i monodimensionals (1D)
(BeCly, ...). La Figura mostra exemples de cristalls covalents 3D, 2D i 1D.

El carboni diamant (Figura anterior A) presenta una estructura que correspon a un
empaquetament cubic d’atoms de carboni amb la mitat dels forats tetra¢drics ocupats de
forma alternada per atoms de carboni. Els atoms de carboni marcats amb 1 ocupen les
posicions d’un empaquetament cubic compacte i els marcats amb 2 forats tetracdrics
alternats de I’empaquetament. En el carboni diamant cada atom de carboni presenta un
nombre de coordinacié 4 i una hibridaci6 sp?, entre cada dos atoms de carboni es forma
un enllag senzill carboni — carboni per interaccié entre dos orbitals atomics hibrids sp?
semiplens. El carboni diamant és una de les substancies més dures, ¢és aillant eléctric 1, a
diferéncia de la majoria de cristalls covalents, és un bon conductor térmic.

El carboni grafit (Figura anterior B) presenta una estructura en capes que es generen a
partir d’hexagons de carboni en els que cada atom de carboni presenta una hibridacid
sp?. Els enllagos senzills carboni — carboni es formen per interaccid entre dos orbitals
atomics hibrids sp? semiplens. A més a més, cada atom de carboni presenta una orbital
2p. ocupat per un electrd, de manera que cada capa presenta un sistema [] electronic
deslocalitzat. Les capes s’empaqueten segons una seqiiencia ABAB... mitjangant forces
de London, de manera que atoms alternats de la capa B es situen sobre els centres dels
hexagons de la capa A (Figura). L’estructura del
carboni grafit explica les seves propietats, aixi
¢s exfoliable perque entre les capes hi ha forces
de London que sén molt debils i una petita forca

capa B

capa A

mecanica en el pla xy (el pla de les capes)
permet desplagar una capa en relacio a les altres.
A més a més el fet de presentar un sistema 7
deslocalitzat en les capes explica el caracter
conductor electric del carboni grafit.
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El tel-luri (Figura anterior C) presenta una estructura covalent 1D formada per cadenes
helicoidals Te, en les que els atoms de tel-luri s’uneixen mitjangant enllagos senzills
tel-luri — tel-luri. Aquestes cadenes s’empaqueten mitjangant forces de London per

generar I’estructura 3D.

La teoria de bandes permet explicar la transicid en les propietats eléctriques que es
produeix en la serie C(diamant), Si, Ge i Sn-a (una forma polimorfica de 1’estany). Tots
aquests materials presenten ’estructura del carboni diamant i el diagrama de bandes
electroniques de la Figura. En aquests materials la banda enllagant esta plena i la banda
antienllagant estd buida. En el carboni diamant la diferéncia d’energia entre la banda
electronica enllagant i la banda electronica antienllagant és gran. El resultat €s que no es
poden promocionar térmicament electrons de la banda enllagant a I’antienllagant, i per
tant, el carboni diamant és un solid no conductor. En el silici i en el germani, la
diferéncia d’energia entre la banda electronica enllacant i la banda electronica
antienllagant és petita, de manera que es poden promocionar térmicament electrons de la
banda enllagant a 1’antienllacant. El resultat és que el silici i el germani soén solids
semiconductors. En ’estany-o les bandes electroniques enllacant i antienllagant es
superposen, de manera que es tracta d’un conductor eléctric.

Banda antienllagant
i (2Na orbitals moleculars)

o /
3N orbitals atomics p y < AE

/ 4Na orbitals atdmics hibrids sp3®,
1 AY

/ S Banda enllacant
! (2Na orbitals moleculars)

N, orbitals atomics s

1 mol d'atoms de M en fase gas 1 mol de M en estat solid

M =C, Si,Ge o Sn

3.10. Cristalls ionics: Els cristalls ionics estan formats per cations i anions. L’enllag
ionic, que manté cohesionada I’estructura en estat solid, és conseqiiéncia de les forces
d’atracci6 electriques entre els cations i els anions. Els mapes de densitat electronica
dels compostos ionics - obtinguts a partir de les intensitats de les reflexions de la
difraccio de raigs-X de cristalls unics de compostos ionics - permeten definir els radis
cationics 1 anionics. Aixi, els ions monoatomics, com el catidé sodi 1 1’ani6 clorur, sén
esferes de radi determinat carregades amb una carrega positiva, en el cas del cati6 sodi, i
amb una carrega negativa, en el cas de I’anio clorur.
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El clorur de sodi (NaCl) és un dels AH® yvacr)
compostos ionics més tipics. El cicle Nag + 12Clhg ————— NaCl

termodinamic de la Figura ¢és el cicle de A

1

Born-Haber del clorur de sodi i indica els AHsa) 5 Dera
factors energétics que intervenen en la !
reaccié de formacio del clorur de sodi a Nag & -

partir dels elements que el constitueixen.
Per a altres compostos ionics com 1’0xid
de magnesi (MgO), fluorur de calci (CaF),
.., es poden proposar cicles de Born-
Haber similars al del clorur de sodi.

Bl - AE

(Cli
Y
Na* + Cl

El cicle de Born-Haber permet expressar 1’entalpia de formaci6 del clorur de sodi (
AH’fvachy) en funcié de I’entalpia de sublimacio6 del sodi (AH«va)), el primer potencial
d’ionitzacié del sodi ( Pl ), I’energia de dissociaci6 de la molécula de diclor (Dgc ),
Iafinitat electronica de I’ani6 clorur (AE,, ) i Ienergia reticular del clorur de sodi (

Uvac1). Aixi, l’entalpia de formacio del clorur de sodi pren l'expressio
0 0 1 .,
AHs(Nac1) = AH S(Na)+P11(Na)+5DC,_C,—AECI_ +Up.c- En aquesta equacio tots els termes

sén positius i corresponen a processos endotermics, excepte -AE, 1 Uyyy que sOn

exotermics. L’afinitat electronica és més petita que la suma de I’entalpia de sublimacid
del sodi, del primer potencial d’ionitzaci6é del sodi i de ’energia de dissociaci6 de la
molécula de diclor. Aleshores, 1’energia reticular del clorur de sodi, que és negativa,
produeix que la formacio del clorur de sodi a partir dels seus elements sigui un procés
exotermic. L’energia reticular és 1’energia que s’allibera quan es forma un mol d’un
compost i0nic en estat solid a partir dels ions que el formen en fase gas i separats entre
si per una distancia infinita.

3.11. La termodinamica i I’estructura dels compostos ionics. En una reacci6é quimica, en
condicions de control termodinamic, es forma el producte que condueix al valor minim
de I’energia de Gibbs. Els compostos ionics sovint es presenten en la forma més estable
termodinamicament. A la reaccié de formacié d’un compost idnic, per exemple el NaCl,
I’energia de Gibbs, pren 1’expressido AG°swact) = AH® fwact) - TAS® fvacy. La  variacid
d’entropia de formacio del clorur de sodi és negativa perqué 1’estat inicial és més
desordenat (un solid metal-lic i un gas) que ’estat final (un solid ionic). Aixi, per tal
que la variacid6 d’energia de Gibbs de formacié del clorur de sodi sigui minima,
’entalpia de formaci6 del clorur de sodi ha de tenir el valor minim possible.

A T’expressi6 de 1’entalpia de formacié del clorur de sodi, I’energia reticular determina
que I’entalpia de formacié prengui el valor minim possible. El fet que I’energia reticular
d’un compost ionic ha de ser minima per tal que es formi el compost ionic de control
termodinamic implica:
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1) Els cations s’han d’envoltar del nombre maxim d’anions, distribuint-se els anions al
voltant del cati6 de manera que la repulsio entre ells sigui minima. La disminucio6
d’entropia que aquesta ordenacié comporta es compensa per la disminucié d’entalpia
que es produeix. En una estructura d’un compost ionic, el nombre d’anions que envolten
un catié és el nombre de coordinacid del catid i el nombre de cations que envolten un
anid ¢és el nombre de coordinacié de 1’ani6. Els nombres de coordinacié de cations que
s’observen més freqiientment soén 2, 3, 4, 6 1 8 i els anions es disposen al voltant dels
cations de forma lineal, plano-triangular, tetraédrica, octaedrica i cibica, respectivament
per tal que les repulsions eléctriques entre ells siguin minimes (Taula).

Nombres de coordinacié de cations Distribucio geometrica dels anions
2 Lineal

oe—O—0
3 plano-triangular
4 Tetraédrica

e

6 Octaedrica
8 cubica

2) Els cations i els anions s’han d’empaquetar de la forma més compacta possible.
Aquest fet implica que han d’estar en contacte. Aleshores, la distancia entre un cati6 i
un ani6 veins ha de ser igual a la suma del radi del catiéo i del radi de ’anio (

dcatio’ —anié = Teationic T ani()nic)'

3) La relaci6 entre el radi del cati6 i el radi de I’anié (leziosic ) determina el nombre de

T anionic

. ., ., . . |
coordinaci6 del catid, i segons I’interval dels valors de —wiozic g’observen els nombres de
T anionic

coordinacid cationics de la Taula.

nombre de coordinacio del catid

T cationic

T anionic

<0,15

0,15-0,22

0,22-0,44

0,41-0,73

0N ||

>0,73
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4) La xarxa cristal-lina es genera per comparticio de cares, arestes o vertexs del poliedre
de coordinaci6 del cati6. Alternativament, ja que freqiientment el radi de I’ani6 és més
gran que el radi del catid, les estructures dels compostos ionics es poden considerar
derivades d’un empaquetament d’anions en el que els cations ocupen alguns dels forats
que genera I’empaquetament d’anions.
Cl

3.12. Estructures cristal-lines de ;,-f'\\:( P
compostos ionics: La Figura T ﬁ‘ P n
mostra cel-les elementals de Tw—‘ }:q-‘
compostos i0nics de formula AB i l gD

p g s

ABz' AqueSteS estructures es pOden A) Clorur de sodi (NaCl) B) Clorur de cesi (CsCl)
descriure de la segiient manera: ‘
Clorur de sodi: Empaquetament <7 »

cubic compacte d’anions clorur
amb tots els forats octaédrics
ocupats per cations sodi. El
nombre de coordinacié dels ions

— 7 7 g
/\\ / /—)Zn(ll)

Na" i CI" és 6 i la geometria de
coordinacid és octaédrica.

Clorur de cesi: Empaquetament
cubic senzill de cations cesi amb
tots els forats cubits ocupats per
anions clorur, el nombre de
coordinacié del cati6 Cs™ i de G) Rutil (TiO,)

E) Fluorita (CaF,) F) Rutil (TiO,) )
’anido Cl- és 8 1 la geometrla de model dels poliedres

de coordinacid
coordinaci6 ¢s cubica.
Blenda: Empaquetament cibic compacte d’anions sulfur ocupant els cations Zn** la
mitat dels forats tetraédrics de forma alternada.
Waurtzita: Empaquetament hexagonal compacte d’anions sulfur ocupant els cations Zn**
tots els forats tetra¢drics T- (o T+) presents entre les capes (seccid 3.3.). En la blenda i
la wurtzita el nombre de coordinaci6 del catié Zn?* i de I’anid S* és 4 i la geometria de
coordinacié ¢és tetracdrica. La blenda i la wurtzita son dos formes polimorfiques del
sulfur de cinc.
Fluorita: Empaquetament cubic compacte de cations calci amb tots els forats tetra¢drics
ocupats per anions fluorur, el nombre de coordinaci6 del cati6 calci és 8 i la geometria
de coordinaci6 és cubica i el nombre de coordinaci6 de ’anid F~ és 4 i la geometria de
coordinaci6 ¢és tetraédrica.
Rutil: L’estructura del rutil s’explica millor mitjancant el model dels poliedres de
coordinaci6. L’estructura consisteix en cadenes formades per compartici6 de dues
arestes oposades dels octaedres de coordinacid TiOg paral-leles a 1’eix z cristal-lografic.
Les cadenes s’uneixen entre si per comparticié de vertexs 1 es disposen entre si formant
un angle de 90 graus. El nombre de coordinaci6é del titani és 6 i la geometria de
coordinaci6 és octaédrica, i el nombre de coordinacid de 1’oxigen €s 3 i la geometria de
coordinaci6 és plano — triangular.
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3.13. Energia reticular. Coneguda la xarxa cristal-lina d’un compost ionic es pot
Z.7 ¢
d
el nombre d’Avogadro, Z, és el nombre de carregues positives del catio, Z_ és el

determinar I’energia reticular, mitjancant I’expressié U=-N,A --). On N, és
n

nombre de carregues negatives de 1’anid, « €s la carrega de 1’electrd, 4 és la distancia
catid-anio, A ¢és la constant de Madelung que és una constant caracteristica de cada
xarxa cristal'lina, i » ¢és un nimero adimensional que s’anomena factor de
compressibilitat que varia entre 7 i 10 i s’introdueix per tal de considerar la repulsié
electrica entre els nivols electronics dels anions. La féormula anterior és valida només si
la carrega s’expressa en ues i la resta de constants i variables en unitats del sistema cgs,
aleshores I’energia reticular s’obté en erg-mol™! (1 Joule = 107 erg). Les Taules segiients
donen els valors de la constant de Madelung de diferents estructures ioniques i els
valors del factor de compressibilitat segons la configuracié del gas noble que presenta
I’ani6 monoatomic que s’esta considerant.

Estructura Constant de Madelung (A)
clorur de sodi 1,74756
clorur de cesi 1,76267
ZnS (blenda) 1,63806

ZnS (wurtzita) 1,64132

CaF, (fluorita) 2,51939

TiO, (rutil) 2,408

Configuraci¢ electronica Factor de compressibilitat (n)
He 5

Ne 7

Ar 9

Kr 10

Xe 12

3.14. Propietats dels compostos ionics: En els compostos ionics, les forces eléctriques
atractives entre els cations i els anions expliquen els seus elevats punts de fusio i la seva
duresa. Mitjangant una forca mecanica externa que actui sobre un cristall ionic, es pot
desplagar els cations i els anions de la seva posicio. El resultat és que apareixen forces
eléctriques repulsives catid-catid i anio-ani6 i el cristall perd 1’estabilitat (Figura).
Aleshores, els cristalls i0nics son durs, fragils i no mal-leables. El fet que hi ha forces
atractives molt grans entre ions de signe contrari en els compostos ionics explica també
el seu caracter d’aillants térmics perque els centres atdomics no poden modificar la seva
posicio sense que es produeixi un augment gran de I’energia del cristall. A més a més,
el fet que les carregues electriques estiguin localitzades sobre els atoms que
constitueixen 1’estructura, explica el seu caracter no conductor eléctric en estat solid. En
estat liquid, un cop destruida la xarxa cristal-lina, els ions presenten mobilitat 1 aquest
fet explica el caracter conductor eléctric dels compostos i0nics en estat liquid.
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L’energia reticular (seccio 3.13) permet fer prediccions sobre els punts de fusio dels
compostos ionics ja que a mesura que disminueix 1’energia reticular augmenta el punt
de fusio. El NaCl, el KCl i el CaO presenten 1’estructura del NaCl. Els punts de fusio
d’aquests compostos ionics segueixen la segiient gradaci6 Py(KCl) < PyNaCl) <
P«(CaO) que esta d’acord amb la de les energies reticulars que és U(KCI) > U(NaCl) >
U(CaO) (teniu en compte que les energies reticulars son negatives).

La relacio entre les energies reticulars de dos compostos ionics que presenten la mateixa
estructura (sense tenir en compte la repulsid entre ions) pren I'expressio
U _ ﬂﬁ Aleshores, I’energia reticular del KCI1 és més gran que la del NaCl,
U, ((ZZ72), 4,

ja que dkcl > dnaci 1 ’energia reticular del NaCl és més gran que la del CaO perque el
producte Z:Z. del CaO és més gran que el producte Z+Z. del NaCl. Les variacions de les
relacions de productes de carregues son habitualment més grans que les variacions de

les relacions de distancies.

Els compostos ionics es solen dissoldre en solvents polars. Aquest fet és conseqiiencia
de les interaccions electrostatiques

favorables entre els ions del compost

ionic 1 les molecules del solvent

polar. De fet els ions dels compostos

ionics en solucio d’un solvent polar  ~
es presenten solvatats, els ions \'
s’envolten de molecules del solvent ) ,
orientades de manera que les l,f"_l_
interaccions 16 — dipol permanent i
siguin favorables. La formaci6
d’aquests  ions  solvatats  ¢és
exotérmica 1 explica la solubilitat e tol
dels compostos idnics en solvents —
polars (Figura).
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La solubilitat dels compostos ionics en aigua
¢s variable. La comparaci6 dels diferents
termes energetics que faciliten la solubilitat en
aigua (les entalpies d’hidratacidé de cations i
anions) i les que la dificulten (I’energia
reticular 1 ’entalpia de vaporitzacio de
I’aigua) (Figura) permet establir la regla dels radis segons la qual: La solubilitat d’un
compost i0nic en aigua augmenta amb la diferéncia entre el radi de ’anid i el radi del
catid. Aleshores, sals amb el radi del catié 1 de I’ani6 molt diferents son solubles en
aigua, 1 sals amb el radi del cati6 i de I’ani6 similars son insolubles en aigua. La regla
dels radis explica, per exemple, la insolubilitat creixent dels sulfats de magnesi, calci i

catio anio

bari en aigua perque el sulfat és un ani6 gran i en la série anterior augmenta el radi del
catioé que cada cop s’apropa més al radi de 1’ani6 sulfat.

AI'Iodissolucié(AB) g
AB() + HyO, = S

-(aq)

-Uag AHv(H,0)
AHChidratacié(A*) + AH hidrataci6(B)

A (g + B + HyO,

3.15. L’enllag covalent en els compostos ionics — regles de Fajans -: En molts casos, les
propietats dels compostos i0nics s’expliquen millor si es considera la participacid de
I’enllag covalent en la descripcié de I’estructura. Segons Fajans, la covaléncia en els
compostos i0nics augmenta amb el caracter polaritzant del catid6 1 el caracter

4catis

polaritzable de I’anid. El caracter polaritzant del catié augmenta amb la relacio
.

catio
(1° regla de Fajans) i el caracter polaritzable de I’ani6 amb el seu volum i carrega (2°"
regla de Fajans). La Figura 89 mostra ’efecte de la polaritzacié6 d’un cati6 sobre un
ani6. La conseqiiencia de la distorsio del nuvol electronic de 1’anié per 1’efecte
polaritzant del cati6 és 1’aparici6 de 1’enllag covalent a I’estructura (el cati6 i I’anid
comparteixen densitat electronica — un orbital ple de 1’ani6¢ cedeix densitat electronica a
un orbital buit del catio -).

Ycatis

A igualtat de relacio , els cations amb configuracid electronica de gas noble son

catio

menys polaritzants que els cations que no presenten configuraciod electronica de gas
noble (3 regla de Fajans). Aquests tltims cations presenten electrons en orbitals d, f o
p que entre ells no s’apantallen de forma efectiva. Aquest fet produeix que augmenti la
carrega nuclear efectiva del catio sobre el nivol electronic d’un ani6 vei, amb la qual
cosa el catio resulta ser més polaritzant del que esperariem només pel valor de la seva
relacio carrega/radi. Aixi, per exemple, encara que els cations Ag" i Na* presenten una
relacio carrega/radi similar, el cati6 Ag" - configuracié electronica (Kr)4d!® - és més
polaritzant que el catié Na* - configuraci6 electronica (Ne) -.
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La presencia de I’enllag covalent en els compostos idnics es tradueix en una disminuciod
de I’estabilitat de 1’estructura (punts de fusié més baixos) i de la solubilitat en aigua. A
nivell estructural, la preséncia d’enllag covalent en un compost ionic es manifesta en
una disminucié dels nombres de coordinacié dels ions. Sovint, també, el caracter
covalent es manifesta per la preséncia de subestructures 2D (capes) o 1D (cadenes) de
caracter covalent-ionic o, inclas, subestructures 0D de caracter molecular dins de
I’estructura 3D. Aquestes subestructures covalents — i0niques s’empaqueten mitjangant
forces de van der Waals per generar I’estructura 3D.

La disminuci6 del punt de fusio, dels nombres de coordinaci6 i de ’aparicié d’una
subestructura 1D en passar del CaCl, [Pf = 772 °C, estructura 3D, nombres de
coordinacié 6 i 3] al BeCl, [Pf = 405 °C, subestructura 1D, nombres de coordinacio 4 i
2] s’explica pel caracter més covalent del BeCl, en relacié al CaCl,. Noteu que el catio
Be?* és més polaritzant que el catio Ca?" i que tant el BeCl, com el CaCl, presenten el
mateix anio.

La solubilitat dels halurs de plata en aigua segueix la segilient gradacio AgF > AgCl >
AgBr > Agl. El fluorur de plata és soluble en aigua, i la resta d’halurs de plata sén
insolubles en aigua i d’insolubilitat creixent. Aquesta gradaci6 de la solubilitat dels
halurs de plata esta d’acord amb I’augment del caracter covalent dels cristalls en passar
del fluorur de plata al iodur de plata, i és una conseqiiéncia de la polaritzaci6 creixent
que realitza el cati6 Ag" sobre els anions halurs en passar de 1’ani6 fluorur a I’anid
iodur.

Les estructures del clorur de sodi, del clorur de cesi i de la fluorita presenten un caracter
ionic molt elevat, pero les estructures de la blenda i de la wurtzita (seccid 3.12), és
millor considerar-les de caracter covalent-ionic ja que els seus nombres de coordinacid
baixos (4 tant per al catié com per a I’ani6) estan d’acord amb el seu caracter covalent-
ionic. L’estructura del ratil és també covalent - idnica ja que el catio Ti*" presenta una
relacio carrega/radi molt elevada i polaritza 1’ani6 oxid.
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Tema 4. Reactivitat

4.1. Introduccio: En aquest tema es tracta els aspectes generals de la reactivitat quimica.
Primer es recorden les diferents estratégies termodinamiques i cinétiques que permeten
transforma els reactius en productes en una reaccid quimica, i després s’estudien les
reaccions acids — base 1 les reaccions d’oxidacié — reduccid. Finalment, s’estudien
algunes propietats quimiques dels elements que varien de forma periddica en la Taula
Periodica.

4.2. La reaccid quimica: Aspectes termodinamics i cinetics: Considereu la reaccio
quimica general entre gasos aA + bB + ... <> ¢cC + dD + ... que es produeix en un
sistema tancat a temperatura constant [sistema I]. En aquest sistema, el sentit de la
reacci6 queda determinat per I’equacidé AG, = AG’ +RT InQ, (1). On AGgés la variacio
de I’energia lliure de Gibbs de la reaccio a la temperatura absoluta 7 1 pressions parcials
P, Py, ... dels reactius i P., Pp,.. dels productes, AG’r és la variacié de 1’energia lliure
de Gibbs estandard de la reaccioé (AG quan el sistema es troba a la temperatura de 298
K i la pressio parcial de tots els reactius i de tots els productes és d’1 atmosfera (unitat
de pressi6 equivalent a la pressid que realitza una columna de mercuri de 76 cm), R és
la constant dels gasos (8,31 J'mol'K™!), 7 és la temperatura absoluta del sistema i Q,
pren I’expressio Q, = nPivf ; on P, és la magnitud de la pressio parcial del component i
i

del sistema expressada en atmosferes i v; és el seu coeficient estequiometric (v; és

positiu si es tracta d’un producte de la reaccié i1 v; €s negatiu si es tracta d’un reactiu de
.7 . ., Pcpd...
la reaccid). En la reaccic aA+bB + ... <> cC+dD + ..., ren ’expressio <2,
pP p Pepb...
A *B

Si el sistema I es troba en equilibri quimic AGz=0 i Q,=K,, on K, ¢s la constant
d’equilibri de pressio del sistema. Aleshores es compleix que AG’r =-RT InK, (2) 1 K,

-AG°r
pren I’expressio K,=e 7 . Si substituim ’equacid (3) a I’equaci6 (2) resulta que

AGp =RT ln%, que ¢és la llei d’acci6 de masses. Aleshores, en al sistema I si:
P

1) 0,>K,. Aquest fet implica que AGg >0 i de forma espontania, els productes es

transformen en reactius (la velocitat en la que els reactius es transformen en productes
¢s inferior a la velocitat en la qual els productes es transformen en reactius).
2) 0, =K,. Aquest fet implica que AGg =0 1 el sistema es troba en equilibri quimic (la

velocitat en la que els reactius es transformen en productes ¢és igual a la velocitat en la
qual els productes es transformen en reactius).
3) 0,<K,. Aquest fet implica que AGr<0 i de forma espontania, els reactius es

transformen en productes (la velocitat en la qual els reactius es transformen en
productes és superior a la velocitat en la qual els productes es transformen en reactius).



79

La llei d’acci6 de masses €s un cas particular del principi de Le Chatelier que indica
que: “Si un sistema es troba en equilibri termodinamic (equilibri quimic, térmic i
mecanic) 1 es modifica alguna de les seves variables d’estat (volum, pressio,
temperatura i composicio) evoluciona de la manera necessaria per restablir 1’equilibri
termodinamic”. Aixi, en una reaccié en equilibri termodinamic en fase gasosa: 1) quan
augmenta la pressié externa mantenint constant la temperatura, la reaccidé quimica
evoluciona en el sentit en el qual es produeixen menys mols *; i 2) en una reacci6 en
equilibri termodinamic en fase gasosa, quan s’augmenta la temperatura del sistema a
pressio constant (es subministra calor al sistema a pressid constant) a) els productes es
transformen en reactius si la reaccio €és exotérmica o b) els reactius es transformen en
productes si la reacci6 és endotérmica.

Suposem que el sistema I es troba en equilibri termodinamic i augmenta la pressio
externa a temperatura constant, la conseqiiéncia és que el volum del sistema disminueix.

SiV és el volum inicial i v ¢és el volum final, a les hores v >1 1 les pressions parcials
. . , oV . o
dels components del sistema vénen donades per I’equacié P, =?Pi (1). Si substituim
> 16 = VWi 1 Vi_LEVi Vig 4
I’equacié (1) a 0, resulta que 0, = |i|(f’i) = |i|(V, P) -(V,) |,~|Pi 1 com K, €s

! Vs, : ,
nPi“ ; resulta que Q, = [(V)Ev, ]Kp. Noteu que si }v,;>0, aleshores Q,>K, i els
i
productes es transformen en reactius per restablir 1I’equilibri termodinamic, i si ) v; <0,
aleshores Q, <K, 1 els reactius es transformen en productes per restablir 1’equilibri
termodinamic. En ambdds casos, la reaccid quimica evoluciona en el sentit en el qual es
produeixen menys mols.

Suposem que el sistema I es troba en equilibri termodinamic i augmenta la temperatura
a pressio constant de T a Tz. Aleshores To-T1 > 0 i a les temperatures T1 1 T2 es

. ARGy . AG®, - .

compleix que Ink, =- RGT 1 Ink, =- G™r Substituint en aquestes equacions AG’r
1 2

AH’,  AS° . AH®,  AS°
er AH’ -TAS’; resulta mk, =——"+=—=" [eq. (I)] 1 InkK, =- L+ [eq. 2)].
per AH',~TAS", Ky, == S [ed (D] 1K, <~ S feq. 2)
. . K, AHC . S
Restant les equacions (2) i (1) resulta que an_2=RTT (T,-T;). Si la reaccid ¢és

P 241

N K . ., .
exotermica (AH®; <0), aleshores In Kp 2 <01 la reaccio transforma productes en reactius;
Py

i si la reaccid és endotérmica (AH’r >0), aleshores In—22>0 i la reaccid transforma
’ K
141

reactius en productes.



80

En wuna reaccid6 en solucio, la llei d’acci6 de masses pren [’expressio
AGp = AG°r +RT InQ, (a). On AGés la variacio de ’energia lliure de Gibbs de la reaccid
a la temperatura absoluta 7 i1 concentracions molars ¢, ,cp, ... dels reactius i c¢, cp,..
dels productes, AG’r ¢és la variacid de I’energia lliure de Gibbs estandard de la reaccio (
AGy quan el sistema es troba a la temperatura de 298 K i la concentracié de tots els
reactius i de tots els productes és d’1 mol-1"! [litre unitat de volum equivalent a 10°
cm’]), R és la constant dels gasos (8,31 J-mol'K!), sent Q. =1_[Civ‘ .On ¢; ésla
i
magnitud de la concentracié del component i de la reaccio expressada en mols 1! i v, és
el seu coeficient estequiometric. Si el sistema es troba en equilibri quimic AG; =0 i
0.=K., on K. ¢és la constant d’equilibri de concentraci6 del sistema. Aleshores
-AG’g
AG°r =-RTInK, (b) 1 K. pren l’expressio K, =e £ . Substituint ’equaci6é (b) a

I’equaci6 (a) resulta que AG, = RT ln%. Aleshores si:

c

1) Q>K. Aquest fet implica que AGg >0 i1 de forma espontania, els productes es

transformen en reactius (la velocitat en la qual els reactius es transformen en productes
¢s inferior a la velocitat en la qual els productes es transformen en reactius).
2) 0. =K.. Aquest fet implica que AGg =0 1 el sistema es troba en equilibri quimic (la

velocitat en la qual els reactius es transformen en productes ¢és igual a la velocitat en la
qual els productes es transformen en reactius).
3) 0.<K,. Aquest fet implica que AGp <0 i de forma espontania, els reactius es

transformen en productes (la velocitat en la qual els reactius es transformen en
productes és superior a la velocitat en la qual els productes es transformen en reactius).

Les magnituds Q,, K,, O, 1 K, son adimensionals i en les expressions de Q,, K,, O, 1
K, hauriem d’utilitzar la fugacitat si el component de la reaccid que estem considerant
€s un gas, o I’activitat si el component de la reaccié que estem considerant és un solut
en solucid; perd en una situacié ideal (pressions parcials baixes dels components
gasosos de la reaccid i concentracions baixes per als soluts en solucid) la fugacitat d’un
gas coincideix amb la magnitud de la pressi6 que realitza expressada en atmosferes i
I’activitat d’un solut en una soluci6 coincideix amb la magnitud de la seva concentracio
expressada en mols-1-!.

Quan una reacci6 es troba en condicions estandard [pressié parcial d’1 atmosfera de
reactius i1 productes de la fase gasosa, concentraci6 1 M (M és el simbol de molaritat
que és la concentracié d’una solucié expressada en mols-1"!) de reactius i productes en
soluci6 i temperatura absoluta del sistema 298 K] el sentit de la reaccid ve donat per
I’equacid AG’r =AH’r -TAS°r. Els reactius es transformen en productes de forma
espontania (AG°r <0) en les segiients situacions:
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1) La reaccid €s exoteérmica (AH r <0) 1 augmenta el desordre molecular (AS’z >0), per
exemple: 2C) + O2e) = 2CO(y). Per a aquest tipus de reaccid, a qualsevol temperatura,
de forma espontania els reactius es transformen en productes. Un increment de la
temperatura produeix que I’extensio de la reaccio sigui menys gran, ja que K, ésigual a

—-AHg +AS”R
e RT R .

2) La reacci6 és endotérmica (AHr >0), augmenta el desordre molecular (AS°z >0) i
TAS’r > AH g, per exemple: COz) — CO(g) + 1/202). Si TAS’r < AHr, aleshores els
productes es transformen de forma espontania en reactius.

3) La reaccid és exotérmica AHr <0, disminueix el desordre molecular (AS°z <0) i

T|AS x , per exemple: 2Cugs) + 1/202() = CwO). Si T|AS #|> |AH k|, aleshores

< |AH”R

els productes es transformen de forma espontania en reactius.

Generalment, les reaccions estan controlades entalpicament, de manera que les
reaccions exotérmiques son espontanies. Aquest fet s’explica perque, generalment, les
entalpies de reaccid son molt més grans que les entropies de reaccio i es compleix la

relacio [AH | ~10%As k|- Aixi, I’entropia de reacci6 és un terme important només a alta

temperatura.

En una reacci6 quimica, altres factors, a part de AH’;, AS°z 1 T, afavoreixen la
transformacio6 de reactius a productes. Aquests factors son:

1) Per la llei d’acci6é de masses, 1’increment de la concentracié d’un dels reactius, per
exemple:

HClagT + NaF@gd <> HF g T + NaClag T

2) En un sistema obert, que un dels productes sigui un gas en les condicions de treball,
aleshores la reaccid evoluciona de forma irreversible a la formacié de productes, per
exemple:

CaCOj(s) + 2HCl(aq) = CaCla(ag) + COz(g) + H2Oqaq)

3) En una reaccio6 en solucio, que un dels productes de la reaccid sigui insoluble en el
solvent, per exemple:

AgNO3(aq) + NaClag) > AgCls) + NaNO3(ag)

4) En una reacci6 en solucio, la formacié d’un producte liquid immiscible en el solvent
de la reaccid, per exemple:

R-CHO(tolue) + NH2-R’(tolue) = R-CH=N-R’(t0lu¢) + H2O(tomue) (1I’aigua és immiscible en
tolue).

5) Una reaccio6 entre un producte C de la reaccié amb un reactiu present en el medi de
reaccio que reacciona amb C, de manera que disminueix la concentraci6 del producte C,
i per la llei d’accié de masses, els reactius es transformen en productes. Per exemple:
AgCl + H200) > Ag'ag) + Cliag)

Ag' (ag) T 2NHsq) <> [Ag(NH3)2]" aa)
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6) Altres técniques per transformar reactius en productes son: a) formaci6 d'un azeotrop
entre el solvent i un producte liquid, b) arrossegament per un gas d'un producte volatil
(un producte volatil s'elimina amb un corrent d'un gas inert), b) si l'aigua és un producte
de reaccid, 1'addici6 d'agents deshidratants al medi de reaccio, ...

Una reaccié quimica esta afavorida termodinamicament si AG, <0. Aquesta és una
condicié necessaria per transformar els reactius en productes en una reaccié quimica. A
més a més, la reaccié ha d’estar afavorida cinéticament, la qual cosa vol dir que la
transformacio6 dels reactius en productes s’ha de produir a una velocitat acceptable.

La velocitat de transformaci6 de reactius en productes en una reaccio del tipus aA + bB
+ ... > cC +dD + ...; a I'inici de la reaccio, pren 1’expressié v =k[A]"[B]"...; que
s’anomena llei de velocitat. On k és la constant de velocitat (o constant cinética) de la
reaccid, n, m,.... son els ordres parcials de reaccié dels reactius A, B,... 1 [A], [B],...
son les concentracions d’A, de B, ... a I’inici de la reacci6 (expressades en mols-1!). De
la llei de velocitat es dedueix el mecanisme de reaccié6 que és el conjunt d’etapes
elementals que condueixen a la formacio6 dels productes a partir dels reactius.

Generalment, les reaccions es produeixen en més d’una etapa elemental i hi ha una
etapa elemental que presenta una velocitat de reaccid6 molt més petita que la resta.
Aquesta etapa elemental s’anomena etapa limitant i és la que determina la velocitat de
reaccio. La Figura mostra el

mecanisme de reaccio de la  Reacci6 global:

reacci6 entre ’hidrogeniel H, + Br, —> 2HBr

brom per formar bromur

Mecanisme:
d’hidrogen. L’etapa limitant k
1
correspon a la collisi6 1) B, + M —>  2Br
entre un atom de brom i una k-, equilibri rapid (etapes elementals rapides)

. - —_—
molécula d’hidrogen per e o Bh

formar una molécula de  3) Br + H, —> HBr + H etapa elemental lenta (etapa limitant)
bromur d’hidrogen i un

. - 4) B H —> HBr + Br etapa elemental rapida
atom d’hidrogen. PER<

=15,

a

La constant de velocitat de les etapes elementals pren I’expressi6 k= Ae®’ o

Ink=InA- R—; ,on A és una constant, E, és ’energia d’activacid, R és la constant

dels gasos i T ¢és la temperatura absoluta. A mesura que s’incrementa la temperatura
augmenta la constant de velocitat de les etapes elementals i per tant, també augmenta la
velocitat de la reaccio.
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Moltes reaccions necessiten la preséncia d’un catalitzador per transformar els reactius
en productes. El catalitzador incrementa la velocitat de reaccidé perd no modifica la
posici6é d’equilibri. Els catalitzadors poden actuar de dues maneres: 1) modificant el
mecanisme de reaccid, de manera que el nou mecanisme de reaccié és més rapid o ii) no
modificant el mecanisme de reaccid, perd disminuint I’energia d’activacio de 1’etapa
limitant.

4.3. Classificaci6 de les reaccions quimiques: Les reaccions es classifiquen en
estequiometriques o catalitiques, segons necessitin o no catalitzador, i en homogenies o
heterogenies, segons es realitzin en una fase o en la interfase de dues fases. Aleshores es
parla, per exemple, de reaccions catalitiques homogenies, catalitiques heterogenies, ...
Des del punt de vista quimic, les reaccions inorganiques es classifiquen en reaccions
acid-base i en reaccions d’oxidaci6 — reduccid. En les reaccions acid-base s’inclouen les
reaccions de precipitacio i les reaccions de formacié de compostos de coordinacio.

4.4. El solvent en les reaccions quimiques: La seleccid del solvent és un dels factors
importants a I’hora de dissenyar una reaccié quimica. Les propietats que determinen la
utilitat d’un solvent en una reaccié quimica son: 1) I’interval de temperatura en el que es
troba en estat liquid, 2) la polaritat del solvent, 3) el caracter acid-base de Lewis, 4) el
caracter acid-base de Brensted - Lowry i 5) I’extensi6 de I’equilibri d’autoionitzacio.

Es interessant que el solvent a la pressié d’1 atmosfera presenti un interval gran de
temperatures en el que es presenti en estat liquid, ja que la temperatura, tant des del punt
de vista termodinamic com cinetic, és un factor determinant per a la transformacio dels
reactius en productes. La polaritat del solvent és important en les reaccions
inorganiques, ja que en aquestes reaccions participen compostos ionics. La solubilitat
dels compostos i0nics augmenta amb el caracter polar del solvent per la interacci6 i6 -
dipol permanent. L’aigua, que presenta un moment dipolar elevat i és liquida en
I’interval de 0 a 100 °C, és un solvent que s’utilitza freqiientment en les reaccions
inorganiques.

En els compostos i0nics, els cations son acids de Lewis i els anions son bases de Lewis,
i els solvents polars, son bases de Lewis. En solvents polars, els cations i els anions es
presenten solvats per les interaccions catid-dipol permanent i anid-dipol permanent
(seccid 3.14), respectivament. Quan la interaccid catié — dipol permanent és molt forta
es poden formar solvatocomplexos que en solucié aquosa s’anomenen aquacomplexos.
Els solvatocomplexos son exemples de compostos de coordinacid. La teoria d’enllag-
valéncia considera que les molécules de solvent és coordinen al cati6 metal-lic
mitjangant un enlla¢ covalent-datiu. Els cations metal-lics monovalents, divalents i
trivalents en solucié aquosa, formen aquacomplexos octaédrics de formula [M(H20)e]™*
(n =1, 2 o 3), excepte el Li", Be*’, K" i, probablement el Na*, que formen
aquacomplexos tetraédrics de formula [M(H20)4]"" (n =1 o 2) (Figura segiient).
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OH, n+ OH> n+
OH,
—_M— M.,,
Hzo M OH2 / \I”IOHQ
HQO HQO OH2
Ho b 4

Aqua-complexos octaedrics Aqua-complexos tetraedrics
M = La majoria de cations di- i trivalents M = Li*, Be?*, Nat i K+

dels blocs d i f i de cations mono-, di- i
trivalents dels blocs s 1 p del tercer periode
1 superiors

Quan la relaci¢ dewic. del cati6 central d’un aquacomplex és gran, com en el cas dels

Teatio

aquacomplexos [Be(H20)4]*,

[Cr(H20)6]", [Fe(H20)6]>" i e - - S
[AI(H20)s]?, I’aquacomplex presenta H H 2+ H 1+
caracter acid, ja que el catid polaritza \04/ O/

els enllacos O-H de les molécules N |

d’aigua coordinades, la qual cosa Be{’/OHz — /Be"""OH2
afavoreix la ruptura heterolitica dels H,0 OH, H,O \on
enllacos O-H de les molécules d’aigua - - L A

coordinades (Figura).

El cati6 proté (H") que és el més polaritzant de tots els cations, en solucié aquosa, es
presenta en forma del cati6 oxoni
(H30%) i que el catid6 oxoni es

0.,
solvata amb altres moléecules /O.,,,I// + ’ S \””H~
d’aigua formant estructures de H \H H HQO’/ H “OH,
formula [(H;0)(H20)a]".

OH,

L’estructura amb n = 3 és la més
freqiient i més estable (Figura).

Els solvents molt polars presenten [’equilibri d’autoionitzacio. L’equilibri
d’autoionitzacié de I’aigua [2H2O@q) «> H3O'ag + OHag (Kw = 107'%)] permet
classificar les substancies en acids i bases en soluci6 aquosa. Un acid en soluci6 aquosa
€s una substancia que en aigua incrementa la concentraci6 de cations oxoni respecte a la
de l’aigua pura (107 M) i una substancia és basica si en aigua incrementa la
concentracio dels anions hidroxid respecte a la de I’aigua pura (10”7 M).

H+
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4.5. Reaccions acid-base en soluci6 aquosa: Teoria d’Arrhenius: La primera teoria sobre
les reaccions acid — base va ser formulada per Arrhenius a finals del segle XIX. Segons
Arrhenius, un acid és una espécie que en solucié aquosa s’ionitza formant protons i
anions, 1 una base ¢és una especie que en solucié aquosa s’ionitza formant anions
hidroxid i cations. Aixi, el HCI i el NaOH sén un acid i una base en aigua, ja que en
solucid aquosa es dissocien per formar protons i anions clorur, i anions hidroxid i
cations sodi, respectivament (Figura).

HCl(aq) > H'(ag) T Cl(aq)

NaOHagq) — Na'(aq) + OH (aq)

Els acids i les bases es poden classificar en forts o debils segons si en solucié aquosa
estan totalment dissociats o no. Aixi, I’HCI i el NaOH son un acid fort 1 una base forta.
Mentre que 1’acid acétic (HOAc) €s un acid debil, ja que presenta en solucid aquosa un
equilibri entre la forma molecular i la forma ionitzada (Figura).

HOAC(@q) <> H'(ag) T OAC (aq)

4.6. Reaccions acid-base en solvents protonics: Teoria de Bronsted - Lowry: La teoria
d’Arrhenius sobre les reaccions acid — base en solucié aquosa ¢és molt limitada, per
exemple no explica el carter basic de 1’ani6 carbonat o de I’amoniac en solucié aquosa.
Posteriorment, Bronsted — Lowry, van proposar una nova teoria sobre les reaccions acid
— base aplicable a solvents protonics que presenten 1’equilibri d’autoionitzacié 2AH <>
A~ + AH>" (AH = H,0, EtOH, NH3, HF, ... ). Aixi, segons Brensted - Lowry, en un
solvent protonic que presenta autoionitzacio, un acid €s una espécie que cedeix protons
al solvent i una base és una especie que capta protons del solvent. Aixi, en solucid
aquosa el catio hexaaquaferro(Ill) ([Fe(H20)6]**) és un acid perqué cedeix protons a
I’aigua i1 I’ani6 carbonat i ’amoniac son bases, ja que capten protons de 1’aigua (Figura
96). En les reaccions acid — base de Bronsted — Lowry es transfereix un prot6 entre dos
parells acid — base (marcats amb 1 i 2 a la Figura). Habitualment es diu, per exemple,
que el cati6 amoni ¢és I’acid conjugat de I’amoniac o que I’amoniac és la base conjugada
del cati6é amoni per indicar que I’amoniac i el catié amoni formant un parell acid — base.
[Fe(H20)6]*" (acid 1) + H,0 (base 2) <> [Fe(OH)(H20)s]*" (base 1) + H3;O" (acid 2)
CO;5* (base 1) + H,0 (acid 2) <> HCO5" (acid 1) + OH- (base 2)

NHj3 (base 1) + H2O (acid 2) <> NH4" (acid 1) + OH- (base 2)

4.7. Hidroxids amfoters: Alguns hidroxids (o oOxids hidratats d’elements metal-lics)
insolubles en aigua, com Be(OH),, AI(OH)s3, Cr(OH); i Zn(OH)> sén amfoters perque
en mitja acid fort es comporten com bases i capten protons del medi, formant
aquacomplexos que son solubles en aigua, i en un mitja basic fort es comporten com
acids 1 capten anions hidroxid del medi, formant aquahidroxidocomplexos que també
son solubles en aigua (Figura).

Al(OH)3(sy+ 3H (ag) + 3H20(q) = [Al(H20)6]*"(ag)

Al(OH)s3(5) + OH(ag) + 2H20(aq)—> [Al(H20)2(OH)4] (ag)
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4.8. La forca dels acids i de les bases: La for¢a dels acids i de les bases es mesura
mitjangant els valors de K, (constant d’acidesa) i Ky (constant de basicitat) o pels valors
de pKa 1 pKy (Figura). pKa i el pKy son —logK, i —logKy, respectivament. Quant més
gran és K. - o més petit és el pKa - d’un acid, més gran és 1’extensio de la seva
ionitzacid en aigua, i quant més gran Ky - o més petit és el pKy - d’una base, més gran
¢és ’extensio de la seva ionitzacid en aigua.

_[ATI[H;07],

HA(q) + H2Oq) <> Aag) + H30 (ag); K, = — pK, =-1logK,
B*][OH"
BOHaq) + H20(aq) <> B'(aq) + OH ag); K, = %; pK, =-logkK,

Per als acids poliprotics es defineix més d’una constant d’acidesa. Aixi, la Figura
mostra els equilibris de la primera, de la segona i de la tercera ionitzacié de 1’acid
fosforic, 1 les expressions de Kai, de Ka 1 de Ka3. Noteu que per a un acid poliprotic
amb n protons acids es compleix que Kai >> Kaz >> ... >> Kan (secci6 4.9.)
_[H,PO,"1[H;0"]

H3POu4(aq) + H2O(aq) <> H2PO4 (aq) + H3O (aq); K .

¢ [H4PO,]
2- +
HaPO4 (ag) + H2O(ag) <> HPO#(ag) + H3O"(aq); K, = oot IH:0]
[H,PO," ]
3- +
HPO4 (aq) + H20(aq) <> PO aq) + H3O"agy; K, = s IIO7]
[HPO,™ |

Dels compostos quimics comercials més freqiients son acids forts el HNOs3, el H2SO4 (la
ionitzacio6 del primer proto) i el HCIL, i son bases fortes el KOH i el NaOH.

La forga acida de cations, com el catié amoni, o basica d’anions, com 1’anié carbonat, es
del cati6 amoni, la reaccié d’hidrolisi basica de I’anidé carbonat i les expressions de les
constants d’equilibri d’aquestes reaccions.

NH4+(aq) + HZO(aq) v d NH3(aq) + H30+(aq)
INHH0) INH[H0TIO0HT) g

K, -
‘ [NH,™] [NH,*][OH"] Ky, (NH3)

CO3%(ag) + H2O(aq) > HCO3'(ag) + OH (aq)
_LHCO o) _IHCOS IOH 1IH0))

[CO5™ ] [COs* 1[H;0% ] K, (HCOy)

Ky,

Les constants d’hidrolisi acida d’un catid 1 d’hidrolisi basica d’un anidé prenen
K Ky
K (base conjugada del catid) K, (acid conjugat de 1'anié)

w

’expressié: Ky (catic) = 1 Ky (ani6) =
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La concentracid de protons i d’anions hidroxid en soluci6 aquosa s’expressen,
habitualment, en forma de pH i de pOH que es defineixen com pH = -log[H3;0"] i pOH
= -log[OH"]. Noteu que pH + pOH = 14, ja que la constant d’autoionitzacié de 1’aigua
Kw que regeix I’equilibri 2H20(aq) <> H30"(aq) + OH (aq) és 10714, En solucié aquosa, la
reaccio de neutralitzacié entre un acid i una base per formar una sal més aigua és molt
rapida perque esta controlada per la difusio dels ions H" i OH" en aigua.

4.9. Gradaci6 del caracter acid.

AHionitzacié(HX)

I) acids hidracids: La HX(aq) ——— H*(aq) + X'(aq)
Figura mostra un cicle A
termodinamic que indica ~AHpigratacis(HX)

els factors que determinen

la for¢a acida dels acids v

Sy N HX(g)

hidracids dels halogens.

En aquest cicle

termodinamic, el terme DAL AHpigratacis(H) + AHpigragacis(X)

meés important és Y
Ienergia de dissociacid  Hg) + X(g

de la molécula HX.

L’energia de dissociacio PI,(H) -AE(X")
d’aquestes molécules

segueix la segilient
gradacio: D(HF) >
DHCI) > DHBr ) > .y
D(HI). Aquest fet ¢és

conseqiiencia de la disminuci6 de la integral de recobriment entre I’orbital atomic 1s de
I’hidrogen 1 els orbitals atomics ns i np, (si I’eix interatomiques 1’eix z) de I’halogen, a
mesura que augmenta el valor de n. El resultat és que 1’acid fluorhidric en solucio
aquosa ¢s un acid débil, mentre que la resta d’acids hidracids del grup 17 son acids forts

H*(g) + Xi(g

ionilzacié(HX)=_AHhidralacié(HX) +D (HX)+P 1 1 (H)'AE(X_)+AHhidrataci()(H+)+AHhidralaci6(X_)

en solucid aquosa.

O
IT) Oxoacids: Els oxoacids consisteixen en un atom central unit a grups oxo ( *® )1
(1 J
H O )
a grups hidroxil ( i ). La formula d’aquests acids es pot representar de la

segiient manera XOn(OH)m, on n és el nombre de grups oxo units a I’atom central i m el
nombre de grups hidroxil units a I’atom central. L’acid sulfuric (H2SO4) segons el
conveni anterior el representariem per SO2(OH).. Per als oxoacids els hidrogens units
als grups hidroxil son els hidrogens acids. Pauling va proposar les segiients regles per
explicar la gradacid del caracter acid en els oxoacids:
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1) Per a un oxoacid poliprotic, la ra6 de dues constants de dissociacié consecutives €s
de ’ordre de 10* 0 de 10°. La disminucié gradual de Kai, Kao, ..., Kan s’ explica perqué
en la ionitzaci6 i-1, ’anié que experimenta la ionitzacié presenta una carrega negativa
de i-2 unitats, mentre que 1’anié que experimenta la ionitzacid i presenta una carrega
negativa de i-1 unitats. La primera regla de Pauling explica, per exemple, la gradacio
Ka1 >> Ka2 >> K3 que s’observa en les constants d’acidesa de 1’acid fosforic (H3POs).

2) La magnitud de Ka; augmenta amb n, el nombre de grups oxo enllagats directament a
I’atom central (Taula). Aquest fet s’explica perque i) el nombre de formes ressonants de
I’ani6 que resulta de la ionitzacidé d’un oxoacid augmenta amb el valor de n i per tant
també la seva estabilitat, i ii) els grups oxo disminueixen la densitat de carrega sobre
I’atom central; aquest fet, es tradueix en una major polaritzacié dels enllacos O-H dels
grups hidroxil, la qual cosa facilita la ionitzaci6é d’aquests enllacos. La segona regla de
Pauling explica, per exemple, la for¢a acida dels oxoacids del clor que segueix la
segiient gradacié: HCIO (acid debil), HCIO> (acid intermedi) HCIO3 (acid fort) i HC1O4
(acid molt fort).

Kai Forga acida

>>107? Molt forta

~10° Forta

10" =107 | Intermédia

S| (N|Ww|B

1075 - 103 | Débil

Les excepcions de la segona regla de Pauling es H,PHOj HPH,0,

produeixen quan 1’oxoacid no presenta una estructura del o

0
tipus XOn(OH)m. Per exemple, 1’acid fosforos (fosfonic) I 0 | +
+

(H,PHO3) 1 D’acid hipofosforés (fosfinic) (HPH20»)
presenten les estructures de la Figura amb atoms
d’hidrogen units directament a 1’atom de fosfor. L'estat
d'oxidacio dels hidrogens units directament al fosfor és +1.

OH H

L’acid carbonic (H2CO3) (Ka1 =
10-%) presenta una for¢a acida

y Nt 5 H
més debil que [D’esperada /\ H\1+/

perqué D’espécie present en B o =2l , T :
solucid aquosa ¢és el dioxid de H/ \H U o g

carboni hidratat. Aquest oxid és

o—=x

oO—

0: 07

acid perque capta anions hidrogencarbonat

hidroxid de 1’aigua segons la

reaccio: COzaq) + 2H20@q) <> HCO3'aq + H3O (ag). La reaccio del CO, amb I’aigua,
s’interpreta millor com un atac nucleofil de 1’oxigen de la molecula d’aigua a I’atom de
carboni de la molécula de CO; (Figura). En una molécula, un centre atomic és
nucleofilic si presenta una carrega neta negativa i és electrofilic si presenta una carrega
neta positiva.

acid fosfonic acid fosfinic

. P..
& "1 OH

D NG 2 \;

H+
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IIT) Aquacomplexos: En els aquacomplexos la for¢a acida augmenta amb la relacio
carrega/radi del catié central. Per exemple el cati6 tetraaquasodi(l) és neutre en solucid
aquosa en canvi el cati6 hexaaquaalumini(IIl) és acid. La relaci6 carrega/radi del cati6
alumni(III) és for¢ca més gran que la relacid carrega/radi del cati6 sodi(l).

4.10. Reaccions acid — base: Teoria de Lux-Flood: En les reaccions acid-base entre
oxids s’utilitza el model de Lux-Flood. Segons aquests autors un oxid actua d’acid quan
capta anions 0xid 1 actua de base quan cedeix anions Oxid. La Figura déna exemples de
reaccions acid-base entre 0xids. El producte de la reaccid entre un oxid basic i un oxid
acid és una oxosal.

CaOy) (0xid basic) + COx(g) (0xid acid) — CaCOss) (oxosal)
CaOy) (0xid basic) + SiOxs) (0xid acid) + A — CaSiOss) (oxosal)
6NaxOs) (0xid basic) + P4O1os) (0xid acid) — 4Na3POys) (oxosal)

4. 11. Reaccions acid — base: Teoria de lewis: Segons Lewis, un acid és una espécie
acceptora de parells d’electrons i una base és una espécie donadora de parells
d’electrons. Aquesta definici6 és la més general, i inclou la de Bresnted - Lowry ja que
les reaccions acid - base de Bronsted - Lowry son reaccions d’intercanvi d’un acid de
Lewis (el protd) entre bases de Lewis, i inclou altres situacions com la formaci6
d’adductes de Lewis o de compostos de coordinaci6 (Figura). La reacci6é de formacié de
complexos per reaccié entre un catio metal-lic i lligands neutres o anidnics €s una
reaccio acid — base de Lewis en la que el catidé metal-lic actua com a acid de Lewis, els
lligands actuen com a bases de Lewis i, el compost de coordinacié és 1’adducte de
Lewis.

Reaccio de formacié d'un adducte de Lewis

| 1|
B + F — By
F
LN §
base de Lewis

acid de Lewis

Reaccié de formacié d'un compost de coordinacio

Agt + 2NH; —— [Ag(NHg)o"  catié diamminaplata(l)

ligands = bases de Lewis
catié metal-lic = acid de Lewis



Les reaccions acid — base de Lux —
Flood és millor interpretar-les com el
resultat d’un atac nucleofil de 1’anio
oxid de I’0xid basic sobre 1’atom
central de 1’0xid de -caracter acid
(Figura).

1/\ .
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O

- O:Cto) —
(6}

dioxid de carboni -
anié carbonat

La forga dels acids i de les bases de Lewis depén de factors electronics i estérics. Aixi:

1) En una seérie de bases de Lewis, el caracter
basic augmenta amb el caracter o-donador
d’electrons dels substituents (Figura). En relaci6 a
I’hidrogen el fluor és o-acceptor d’electrons,

mentre que el metil és o-donador d’electrons.

2) En una série d’acids de Lewis, el caracter acid
augmenta amb el caracter c-acceptor d’electrons

dels substituents (Figura)

3) Altres factors electronics
també poden influir en Ia

Forca acida

Forca basica
—_—

.’\]FS < NH3 < }\]MGS

substituent o-donador

substituent o-acceptor i n-donador

Forca acida
—_—

BMea < BH3 < BF3

T

substituent c-acceptor i ni-donador

substituent o-donador

ey

gradaci6 del caracter acid - base
de Lewis. Per exemple, en els
trihalurs de bor, el caracter acid
de Lewis augmenta en la
seqiiencia de la Figura que és
inversa al caracter n-donador dels

BF3 < BC|3 < BBI’3 < B|3

substituent c-acceptor débil i x-donador debil

substituent c-acceptor fort i x-donador fort

substituents. En la seqiliencia de la Figura augmenta la insaturaci6 electronica del bor

per la disminucid del caracter w dels enllagos bor-halogen.

4) Els efectes estérics també
son importants per determinar
la for¢a acida - basica de
Lewis. Per exemple en la N
série de bases de Lewis o-

metilpiriina, piridina 1 p- =
metilpiridina, la gradacio del
caracter acid-base de Lewis
¢s la de la Figura que esta

impediment esteric

Me <«—— substituent o-donador

Forca basica

d’acord amb els efectes
estérics 1 electronics dels substituents.
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4. 12. Teoria de Pearson: Segons Pearson, els ions metal-lics i els lligands dels grups 15,
16 1 17 es poden classificar en dos tipus a i b, segons 1’estabilitat dels compostos de
coordinaci6 que formen entre ells. En el tema 5 es tracten els compostos de coordinacid
més senzills dels elements del bloc d. Els lligands de tipus a (Taula) formen els
complexos més estables termodinamicament amb els cations de tipus a; i els lligands de
tipus b formen els complexos més estables termodinamicament amb els cations de tipus

b.

Grup 15 | Grup 16 | Grup 17 | tipus de lligand
Periode 2 | NH; RO F a (dur)
Periode 3 | PR3 R>S Cr b (tou)
Periode 4 | AsRs -—- Br b (tou)
Periode 5 | SbR; -—- I b (tou)

A la Taula es classifiquen els cations metal-lics en centres metal-lics dels tipus a o b.

Centres metal-lics del tipus a (dur)

cations dels grups 1121 AI’*

cations de la primera série de transici6 en estat d’oxidacié alt (Ti*, Cr’*, Fe**, Co*", Cu*', Zn*)

Centres metal-lics del tipus b (tou)

centres metal-lics de la primera série de transicio en estat d’oxidaci6 baix (Cu’)

centres metal-lics de la segona i de la tercera série de transicid en estat d’oxidacid intermedi
(Pt™)

centres metal-lics del bloc d en estat d’oxidaci6 zero o negatiu (Ni%)

Els cations i lligands de tipus a s’anomenen acids durs i1 bases dures, respectivament. Es
caracteritzen per ser petits i poc polaritzables i en els compostos de coordinacid que
formen I’enllag entre el centre metal-lic i el 1ligand té un caracter ionic important. Els
cations 1 lligands de tipus b s’anomenen acids tous i bases toves, respectivament. Es
caracteritzen per ser grans i polaritzables i en els compostos de coordinacié que formen
I’enllag entre el centre metal-lic i el lligand té un caracter covalent important.

El caracter tou d’un acid o d’una base de Lewis augmenta amb el seu caracter
polaritzable 1 que algunes reaccions s’expliquen mitjangant les relacions dur-tou entre
acids 1 bases de Lewis. Per exemple en la reaccié: [PdCls]*@q) + 4 aq) — [PdLs]*@aq) +
4Cl (aq), €l iodur substitueix al clorur perque el Pd(II) és un centre metal-lic tou i
prefereix coordinar-se al iodur que és més tou que el clorur.

4.13. Producte de solubilitat: La solubilitat d’un solut en un solvent és la concentracio
de solut en el solvent quan s’estableix I’equilibri entre el solut en fase solida i el solut en
solucidé. Normalment es representa per s i s’expressa en g-1! o mol-I'. La constant
d’equilibri del procés de dissolucid d’un solut en un solvent s’expressa de la segiient
manera: solut) + solvent) <> solut(en solucis). La constant d’equilibri que regeix aquest
equilibri s’anomena K,s 1 pren 1’expressié Kps = s, sent s la concentracidé de solut en
solucié quan s’estableix I’equilibri.
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Per a una sal de férmula general A\By amb una solubilitat de s mols-I"! en aigua tenim:
AxByis) + HaO) <> xA¥ g + yB¥aq) 1 'expressio del Kps és: Kps = [AYP[BX) =
(xs)*(ys)Y = x*y¥s*¥. Per exemple per a les sals AgCl i PbCl, el Kps pren 1’expressio
Kopsagen = 82 1 Kpspociz) = 48, respectivament.

Per solubilitzar una sal insoluble ~ AgCl, + H,05 ==  Ag¥,, + Cly

en aigua les estratégies més (1)
+ >

utilitzades son: (1) ’addicié d’un Ag'ag) + 2NHsaq) = [Ag(NH3),*

lligand que formi un complex

estab?e. amb el. cati .i (2) BaCOs, + H,0p == Ba2+(aq) o CO32-(aq)

I’addici6 d’un acid fort si 1’anid

presenta hidrolisi basica (Figura). CO32_(aq) + 2HClq) —= COyy) + HyO(yq) + 2Cl (5

(aq)

Els factors energétics que afavoreixen la solubilitzaci6 de les sals en aigua, que
condueixen a la regla dels radis, s’han presentat en la seccio 3.14.

4.14. Reaccions d’oxidacid-reduccid — reaccions redox -: Les reaccions redox son
reaccions en les quals es produeix un intercanvi d’electrons entre les espécies quimiques
que hi participen. La Figura mostra dos exemples de reaccions redox. Una especie
quimica s’oxida quan perd electrons i es redueix quan guanya electrons. L’espécie
quimica que s’oxida s’anomena agent reductor i I’espécie quimica que es redueix, agent
oxidant.

oxidacio

)8 l

2 2
Zn(s) + Cu +(aq) — Zn +(aq) + CU(S)

/ / reduccio T
+2e

reductor oxidant

oxidacio

e l

Ing + 2H'Gy — — Zn* + Hy

/ / | reduccio T

reductor oxidant +2e

2
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La Figura mostra exemples de oxidaci6
reaccions redox en les quals e
I’intercanvi d’electrons no ¢és

tan evident. De forma més +I1 +IV

general, una reaccid redox és COg + 1205, > COyy
a2 0 4l

una reaccid en la quals es
reductor oxidant |

produeixen canvis en els estats

reduccid T
d’oxidacid dels atoms de les

espécies quimiques que hi +2¢

participen. oxidaci6

-2e
L’estat d’oxidacié d’un centre ‘ l
atomic en una especie quimica 0 +I1
es determina tenint en compte Zn) + 1205 ZnO(s)

que: 1) L’estat d’oxidacié de _ o i
> ot \ . , reductor oxidant

I’oxigen quan esta combinat és | reduccié T
-2 (CaO) [excepte en els ) :
peroxids, que és —1 (H20), els s
superoxids (KOz), que és —1/2 1 ST

2) L’estat d’oxidaci6é de

els 0zonids, que ¢és —1/3 (KO3)]. 1
‘ +2e l
I’hidrogen combinat ¢és +1

. +I -1
(HCl) [excepte en els hidrurs ClO g + NO; gg—> Clag + NOsy)

metal-lics, que és —1 (NaH)]. 3) > A +V
Per als ions monoatomics oxidant  reductor

(Na"), I’estat  d’oxidacid |
coincideix amb la carrega de -2e

I’i6. 4) L’estat d’oxidacio dels

elements lliures és 0 (Clz). 5) En una espécie quimica, la suma dels estats d’oxidacié és
igual a seva la carrega total. Per exemple: SO4> [+6s + 4(-20) = -2] i NOs3™ [+5x + 3(-20)
= -1]. Quan una espécie quimica s’oxida, I’estat d’oxidacié del seu atom central
augmenta, i quan es redueix disminueix. La variacid de I’estat d’oxidaci6é de 1’atom
central de I’agent reductor entre la seva forma reduida i la seva forma oxidada és igual
al nombre d’electrons que perd en el seu procés d’oxidacid, i la variacio de 1’estat
d’oxidaci6 de I’atom central de ’agent oxidant entre la seva forma oxidada i la seva
forma reduida és igual al nombre d’electrons que capta en el seu procés de reduccio.

oxidacid T
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Les reaccions redox s’igualen pel metode de 1’16 — electrd. Aixi, quan es produeixen en
solucid aquosa, es segueix el segiient procediment: I) es plantegen les semiequacions
d’oxidacié i de reduccio, II) les semiequacions s’igualen de matéria, aleshores: 1)
s’igualen els atoms diferents de I’oxigen i de I’hidrogen, ii) s’igualen els atoms
d’oxigen, afegint tantes molécules d’aigua com facin falta i iii) s’igualen els hidrogens,
afegint tants protons com calguin, III) les semiequacions, s’igualen de carrega, afegint
tants electrons com siguin necessaris, i IV) les semiequacions es combinen
matematicament de manera que s’anul-lin els electrons. La Figura mostra exemples
d’igualacid de reaccions redox pel metode de 1’i6-electro.

reduccio '
-1 -2
HO, + ' —» H,0 + I,
=1 0
oxidacio T
semiequaci6 d’oxidacio: 2 > I, + 2e
semiequaci6 de reduccio: 2H" + H20; + 2e — 2H,0
2H" + 2I' + HO2 —» I, + 2H,0
oxidacio
+1 +3
H HO, l
\C/o N /o
5 D s @
+6 +3
reduccio T

semiequaci6 d’oxidacio: 3(C7HsO + H20 — C7HeO2 + 2H" + 2¢)
semiequacio de reduccié:  Cr07* + 14H" + 6e — 2Cr** + 7TH20

3C7H60 + Cr,07* + 8H" — 3C7H¢O2 + 2Cr** + 4H,0
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4.15. Piles electriques: Les reaccions redox es poden produir sense tenir en contacte els
reactius. El dispositiu que permet realitzar la reaccié d’aquesta manera s’anomena pila
eléctrica. La pila eléctrica de Daniel esta formada per un eléctrode constituit per una
solucid aquosa de cinc(Il) en contacte amb cinc metal-lic i un altre eléctrode constituit
per una solucié aquosa de coure(I) en contacte amb coure metal-lic. Els dos eléctrodes
es connecten entre si per un pont sali format per una solucié aquosa d’un electrolit fort i
inert (KCl o KNOs3). L’eleéctrode format per una solucié aquosa de cinc(Il) en contacte
amb cinc metal-lic és el pol negatiu de la pila, i en ell es produeix la semiequacid
d’oxidacid: Zns) — Zn*'aq) + 2e. L’eléctrode format per una solucié de coure(Il) en
contacte amb coure metal-lic és el pol positiu de la pila, i en ell es produeix la
semiequacio de reduccio: Cu**(aq) + 2e — Cuys). La finalitat del pont sali és mantenir la
neutralitat eléctrica dels eléctrodes. Aixi, mentre la pila es troba en funcionament, el
pont sali subministra anions al pol negatiu (CI" o NO3") i cations al pol positiu (K*). La
reaccid redox que es produeix a la pila eléctrica Daniel en posar en contacte eléctric els
pols negatiu i positiu és: Zng) + Cu**(aq) = Zn*"(aq) + Cuys) (Figura).

)

() (+)
Zn Cu
KCl(aq)
Zn2*(aq) Cu?*(aq)
(-) semiequaci6 d’oxidacio: Zngs) —> Zn* g + 2e
(+) semiequacio6 de reduccio: Cu?'(aq) + 2 — Cugs)

Reaccio: Znes) + Cu?*(aq) = Zn**(aq) + Cugs)
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4.16. Equacio de Nernst: El potencial eleéctric d’una pila (¢) depén de les concentracions
dels reactius i dels productes. Quan els reactius es troben en condicions estandard es
parla, també, del potencial eléctric estandard de la pila (&,). En una reaccio en solucio
AGg = AG°r +RT InQ,(1). On Q. = Hcl.”f ,1ci1[Jjson les concentracions i els coeficients

estequiometrics de les especies que participen en la reaccid (v; és positiu si es tracta
d’un producte i v, €s negatiu si es tracta d’un reactiu). AG, ¢és el treball reversible
maxim no mecanic que pot produir la reaccid, i per una reaccid redox pren 1’expressio
AGg =-nFe (2). On, n és el nombre de mols d’electrons que es transfereixen entre
I’oxidant i el reductor en la reaccié redox (igualada) que s’esta considerant, F és la
constant de Faraday i € és el potencial eléctric de la pila associada a la reaccié redox que
s’estudia. Substituint 1’equacid (2) a la (1) resulta que -nFe=-nFey+RT InQ, (3), i

reorganitzant 1’equacid (3), s’obté I’equaciéo de Nernst s=eo—%anc (4) que indica
n

com varia el potencial d’una pila eléctrica en funcié de la concentracié dels reactius i
dels productes de la reaccio que s’hi produeix.

4.17. Potencials de reduccid.: Considerem una reaccid redox entre dos parells redox.
Amb aquesta reaccio redox es pot construir la pila eléctrica de la Figura segilient. El
potencial de la pila és la suma dels potencials eléctrics dels processos que es produeixen
en els eléctrodes, per tant:e=¢,, +¢&,, , on &€

¢s el potencial de reduccié del parell

0X)2
red, 0x; red,

redox 11 ¢,, és el potencial d’oxidaci6 del parell redox 2. Si el potencial de la pila

s’expressa en funcio dels potencials de reduccid dels parells redox 1 i 2, resulta que
E=E,, —E,  (5); 1 si substituim Iequaci6 (5) a la (4) resulta:

red, red,
e g, =glon _g0on _RT | loxred,)” : D’on es dedueix que
d a4 paF o [red)[ox,)
red, red, 1 2
RT . RT . .-
£, =€’ R Loxl que &, =&’ + R, tond Aquestes equacions indiquen
25 redy qF  [red,] — redy  pF  [red]

red, red,

com varien els potencials de reduccid dels parells redox 1 i 2 en funcio de la
concentracio de les seves formes oxidades i reduides. Noteu que £, = - €., .

red, 0x,
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O,

pont sali
red;(aq) reds(aq)
oxy(aq) ot
(+) semiequacio6 de reduccio: ploX2(ag) + qe — red2(aq)
(-) semiequaci6 d’oxidacio: q[rediaq) — 0XiGaq) * pe]
Reaccio6: qredi(ag) T POX2(aq) = qO0Xi(aq) T preda(ag)

4.18. Electrode normal d’hidrogen: Per determinar el potencial de reduccié d’un parell
redox ¢és necessari un eléctrode de referéncia, ja que només es poden mesurar
diferéncies de potencial entre eléctrodes. L’eléctrode normal d’hidrogen és 1’eléctrode
de referéncia. Aquest eléctrode esta constituit per un fil de plati metal-lic en contacte
amb una soluci6 1M de H' saturada amb hidrogen a la pressio d’1 atmosfera (Figura).
Per a aquest electrode, 80% és igual a zero.

an

Hol) ——> ——————— —_— ©

P=1al

H+

\E’
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Mitjancant I’eléctrode normal d’hidrogen, es pot determinar el potencial estandard de

., . 2+ .
reduccié de qualsevol parell redox. Per exemple, per determinar g”cg es construeix la

pila de la Figura. La reaccio que es produeix en aquesta pila eléctrica és Cu**(aq) + Hay)

— Cugs) + 2H"(aq) i el potencial estandard de la pila és ¢° = e”cgi - e"cgh .

Els parells redox que en condicions estandard oxiden I’hidrogen a protons tenen el
potencial estandard de reduccio positiu, i els parells redox que en condicions estandard
redueixen els protons a hidrogen tenen el potencial estandard de reduccié negatiu.
Quant més gran és el potencial estandard de reduccié d’un parell redox, més tendencia
presenta a reduir-se, i quant més petit és el potencial estandard de reduccié d’un parell
redox, més tendeéncia presenta a oxidar-se.

(V)
N
H2(g)

P=1at /‘\

Pont sali

Y ———— ——» H2(9)

P=1at

™M

Cul+
Pt
& [~]

I_C_u—l

4.19. Serie electroquimica: En la série electroquimica, els parells redox es disposen per
ordre decreixent de potencial de reduccio (Taula segiient). Un agent oxidant fort és la
forma oxidada d’un parell redox que presenta el potencial de reduccié molt gran i
positiu, 1 un agent reductor fort és la forma reduida d’un parell redox amb un potencial
de reduccié molt gran i negatiu. Aixi, son agents oxidants forts, per exemple, el fluor
(F2), el permanganat (MnOy"), ¢l clor (Cl,) i el dicromat (Cr,07%); i sén agents reductors
forts, per exemple, el magnesi (Mg), el sodi (Na) i el liti (Li). Quan dos parells redox
reaccionen es redueix el que presenta el potencial de reduccidé més gran perque
d’aquesta manera el potencial electric de la pila associada a la reacci6 redox és més gran
que zero (e>0) 1 la variacié de ’energia lliure de Gibbs de la reaccio és més petit que
zero (AG, <0). Per exemple si posem en contacte els parells redox Clo/Cl" (¢° = 1,36 V)

1 Bro/Br (¢° = 1,09 V) en condicions estandard, el clor es reduira a clorur i el bromur
s’oxidara a brom.
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Parell redox Semiequaci6 de reducciod e’,V
F./F Fog +2¢ > 2F g +2,87
Au'/Au Au'ug + 1le = Aug +1,69
Ce*'/Ce* Ce*' g+ le > Ce* g +1,61
MnOy, H/Mn* MnO4.(aq) + 8H+(aq) +5¢e > Mn%(aq) + 4H20(aq) +1,51
CL/CI Clyg) +2e > 2Cl g +1,36
Cr,07~, H'/Cr** Cr2072+(aq) + 14H (g + 66 —> 2Cr3+(aq) + 7H20@g | 11,33
0,, H'/H,0 Oz + 4H ag) + 4¢ = 2H,0q) +1,23
Br,/Br By + 2e = 2Briag +1,09
NOs, H/NO NO;5 g + 4H (ag) + 3¢ = NO(g) + 2H200q) +0,96
AgVAg Ag+(aq) +1le > Agy +0,80
L/T L +2e = 2lag +0,54
Cu**/Cu Cu2+(aq) + 2e > Cuyy +0,34
H'/H, 2H aq) +2¢ = Hyg) 0
Pb*'/Pb Pb* g + 26 = Pbgy -0,13
Sn*'/Sn Sn*' g + 2 = Sngy) -0,14
Fe*'/Fe Fe?' g + 2¢ = Fegy -0,44
Zn**/Zn Zn*' g +2e = Zng -0,76
APY/AL Al g + 3e > Al -1,66
Mg*" /Mg Mg g + 26 - Mgy -2,36
Na'/Na Na'ag + le > Nag -2,71
K'/K K+(aq) +le— K(s) -2,93
Li*/Li Li+(aq) +le > Li(s) -3,05

4.20. Desproporcions 1 comproporcions:

En una reaccid

de desproporciéo (o

d’autooxidacid-reduccid), una mateixa espécie quimica s’oxida i es redueix. Una
reaccid de comproporcid és una reaccio redox en la qual el producte d’oxidacio i de
reduccidé coincideixen. La Figura mostra exemples de reaccions de desproporcié i de
comproporcid. El catié6 mercuri(I) desproporciona en preséncia d’anions clorur perque

el mercuri(Il) forma un complex molt

estable amb aquest

catio [l’anid

tetracloruromercuriat(Il)], i el clor desproporciona en medi basic per formar clorur i
hipoclorit, perd 1’anié clorur i 1‘acid hipoclords comproporcionen en medi acid per

formar clor.

Reaccions de desproporcio:

2Cu(OH)(s) + 2H(aq) = Cugs) + Cu?*(ag) + 2H20(aq)
Hgo* (aq) + 4Cl aq) — Hg(s) + [HgCls]* (aq)

Cla(ag) + OH (ag) = Cl'ag) + ClO(aq) + H'(aq)
Reaccions de comproporcio:

Hgo) + Hg* ag) = Hg2* (ag)

Cl(ag) + HCIO(aq) + H'(aq) = Claag) + H20(aq)
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4.21. Diagrames de Latimer: En els diagrames de Latimer es disposen d’esquerra a dreta
i per ordre decreixent d’estat d’oxidaci6 els diferents compostos que forma un element
quimic indicant entre cada parell de compostos el potencial de reduccié. La Figura
mostra els diagrames de Latimer del clor i del manganés en medi acid i en medi basic.
Els diagrames de Latimer permeten determinar les espécies quimiques que
experimenten desproporcié i comproporcié. La Figura indica algunes de les
desproporcions i comproporcions que experimenten els compostos de clor i de
manganes. Si A, B 1 C son tres espécies consecutives d’un diagrama de Latimer, B
desproporciona en A i C si €°?A/B < ¢°B/C, 1 A i C comproporcionen per formar B si
e°A/B > ¢°B/C.

Medi acid (pH = 1) COmproporcio

£°(HCIO/Cl,) > £(CL/CI)
5 G

121 1,64 1,360
co; 2% cio; = Hao, 22s uoio 8. o, B9 o

0,564 0,95 1,51 -1,18
MnO, > MnO42’ 22 B8 MnO, —— [Mn(H;0)4] P+ = [Mn(H20)6]2+ ———> Mn

e . % NP

desproporcid
£°(MnO,/MnO,%) < £%(MnO,>/MnO,)

desproporcid
£°(MnO,/[Mn(H,0)4]**) < £2(IMn(H,0)¢]**/[Mn(H,0)¢]**)

desproporcid
Medi basic (pOH = 1) £°(CIO™/Cl,) < £°(Cl,/CI)
036 033 066 R R /\
Cclo, ——» ClOy —> CIO, - CIO" - Cl, 1,360
0,558 0,603 -0,25 0,15 -1,55

MnO, —— MnO,* ——> MnO, — = Mn(OH); ——> Mn(OH), —=—> Mn

e NP

desproporcid
£°(MnO,/Mn(OH);) < e°(Mn(OH)3/Mn(OH),)

Els diagrames de Latimer tamb¢ permeten determinar potencials de reducci6 de parells
redox, per exemple per determinar el potencial de reduccid de MnOs a Mn?* en medi
acid es construeix el cicle de la Figura. Aleshores, AG:V = AG:I + AGII + AGIII +
AG:IV, i substituint en aquesta reaccid AG; per -nF €° resulta que —5Fe°V = -Fg°l + -
2Fe°ll + -Fe°lll + -Fe°lV, de maera que €°V (el potencial estandard de reduccio de

%1 +2e°Il + €I + €°IV

MnOs a Mn?* en medi acid) és £V = S

. En aquestes formules I, II,

III, IV 1 V so6n les reaccions de la Figura.
1 1I 11 v

MnO, ——> MnO,>—— MnO, —» [Mn(H,0)¢** — [Mn(H,0)4**

| }
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4.21. Disgregacions acides, basiques i basiques oxidants: Alguns oxids metal-lics per un
proces termic o d’envelliment no s’ataquen ni amb acids aquosos ni amb bases aquoses.
Aleshores per a dissoldre’ls amb aigua s’han de disgregar. Una disgregacié és un
tractament a alta temperatura d’un d’aquests 0xids amb una sal acida, basica o amb un
agent oxidant o reductor. Després de la disgregacid, 1’0xid metal-lic es transforma en
una sal soluble en aigua. Les disgregacions es poden classificar en acides, basiques i
basiques oxidants. La Figura mostra exemples de disgregacions. Els productes de les
disgregacions son sals (sulfat de titanil, ortosilicat de sodi i cromat de sodi) que sén
solubles en aigua

TiOxs) + 2KHSO4s) + A — TiOSO4s) + K2SOu(s) + H2O(e) (disgregacio acida)

SiOxs) + 2NaxCOs(s) + A — NagSi04(s) + 2COx(g) (disgregacio basica)

Cr203() + 3Na2Ozs) + A = 2NaxCrO4) + NaxOys) (disgregacio oxidant)

PbO(s) + C(s) + NaCl(s) (fundent) + A — CO(g) + Pb(1) (disgregacio6 reductora)

4.22. Propietats quimiques dels elements en relaci6 amb la seva posicid en la taula
periodica.

I) Estructura en estat solid i tipus d’enllag: Els gasos nobles, I’hidrogen, els halogens,
I’oxigen i el nitrogen formen cristalls moleculars constituits per atoms, en el cas dels
gasos nobles, i per molécules diatomiques, en el cas de I’hidrogen, els halogens,
I’oxigen 1 el nitrogen. A més a més, I’oxigen presenta una altra forma al-lotropica
molecular, I’0z6, constituit per molécules triatdmiques. El sofre es presenta en formes
al-lotropiques de caracter molecular constituides per molécules cicliques de formula Sy
(6 < n <20), sent el sofre ortorombic (Sg) el més estable. El sofre amorf presenta una
estructura covalent 1D formada per molécules helicoidals infinites (S«»). El fosfor
presenta una forma al-lotropica molecular constituida per molécules de féormula P4 de
geometria tetra¢drica, 1 formes al-lotropiques covalents 2D (fosfor negre) i 3D (fosfor
vermell). El seleni, el tel-luri i el poloni presenten una estructura 1D helicoidal similar a
la del sofre amorf en les que augmenta el caracter metal-lic del seleni al poloni.
L’arsénic, I’antimoni i el bismut presenten estructures covalents 2D similars a les del
fosfor en les que augmenta el caracter metal-lic de 1’arsénic al bismut. El carboni
presenta dues formes al-lotropiques covalents, el carboni diamant, amb estructura 3D, i
el carboni grafit, amb estructura 2D. A més, el carboni presenta formes al-lotropiques
moleculars constituides per molécules esferiques, sent les més estables el Ceo 1 €l C7o. El
silici, el germani i I’estany-o. presenten 1’estructura del carboni diamant. En aquesta
estructura el caracter metal-lic augmenta del silici a ’estany-o.. L’estany presenta una
altra forma polimorfica metal-lica, I’estany blanc, que presenta una estructura cubica. El
bor presenta una gran varietat de formes al-lotropiques de caracter covalent, basades en
icosaedres Bi2 que s’uneixen entre si per generar I’estructura 3D. La resta d’elements
son metal-lics 1 presenten estructures 3D metal-liques.
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En avangar en la Taula periddica a través de la diagonal heli, fluor, sofre, arsénic i
estany, es passa d’estructures moleculars (grups 18 1 17), a estructures covalents 1D
(grup 16), a estructures covalents 2D i 3D (grups 15 i 14) i, finalment, a estructures
metal-liques 3D. Aquest comportament s’explica per 1) la configuracio electronica dels
atoms, 2) la disminucio6 de la tendéncia a formar enllagos 7 en passar del segon al tercer
periode i superiors - conseqiiencia de la disminucio de la integral de recobriment entre
els orbitals px i px per una banda i els orbitals py 1 py per altra, si es considera I’eix
interatomic 1’eix z, en passar del segon periode al tercer periode i superiors -, i 3)
I’augment del caracter metal-lic.

Les Figura mostra I'estructura d’algunes de les molécules que constitueixen les formes
al-lotropiques moleculars d’elements quimics.

He :

S—S
o0 gasos nobles / \
:X: X=Ne, Ar KroXe S S
cC | | Sofre Sg
oo W oo . S s
:X—X: X=F,Cl,Brol halogens \ Vi
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0=—0 oxi gen
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¢ N=N: nitrogen

P
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La Figura mostra l'estructura d'algunes formes al-lotropiques covalents 1D, 2D i 3D
d’elements quimics.
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IT) Estats d’oxidacio: A 1I’Annex 3 es mostra els estats d’oxidacié més importants que
presenten els elements quimics 1, també, s’indiquen els més estables
termodinamicament. S’observen les segiients tendéncies:

1) Per als elements dels grups A, I’estat d’oxidacié maxim coincideix amb el nombre
del grup A corresponent. Per als elements del grup 16 i 17, ’estat d’oxidaci6 maxim
coincideix amb el nombre del grup A corresponent a partir del tercer periode. En el
segon periode, per a I’oxigen 1’estat d’oxidacido maxim és +II en el compost OF> i per al
fluor I’estat d’oxidacié maxim és zero quan es presenta en forma lliure (F2).

2) 1) Per als elements dels grups A de caracter metal-lic més elevat, I’estat d’oxidacio
més estable és positiu i1 correspon a ’estat d’oxidacid maxim del grup. Per exemple,
I’estat d’oxidacié més estable dels alcalins és +1 i el dels alcalinoterris +2. ii) Per als
elements dels grups A de caracter no metal-lic més elevat, 1’estat d’oxidacié més estable
¢és negatiu i correspon a N-8, sent N el nombre del grup A corresponent. Per exemple,
I’estat d’oxidacid6 més estable de 1’oxigen és —2 i el dels halogens és —1. Aquestes
tendeéncies estan d’acord amb I’increment del potencial d’ionitzacid i de D’afinitat
electronica a I’augmentar el caracter no metal-lic d’un element quimic.

3) En els grups 13, 14 1 15 del bloc p i per als elements del periode 6 1’estat d’oxidacid
més estable que correspon a ’estat d’oxidacié maxim del grup menys dues unitats, +1,
+2 1 +3, respectivament. Aquest fet es conseqiiencia de I’efecte del parell inert. Els
elements T1, Pb i Bi presenten les configuracions electroniques:

TI: (Xe)4'45d19s26p!
Pb: (Xe)4f!1*5d!1%6s26p?
Bi: (Xe)4f45d!%6526p°

Els electrons fi d d’aquestes configuracions no sén molt apantallants, de manera que els
electrons 6s noten una carrega nuclear efectiva elevada, la qual cosa resulta en una
contraccié d’aquest orbital. El resultat es que els electrons 6s son poc externs, fet que
dificulta la seva participaci6 en la formaci6 d’enllagos.

4) Els elements del bloc d des del grup IIIB fins al grup VIIB aconsegueixen adquirir
I’estat d’oxidacid6 maxim (igual al nombre del grup B corresponent), perd a partir del
grup VIIB, s’estabilitzen estats d’oxidacid més baixos, +3 i +2 a la primera série de
transicio, 1 D’estat d’oxidacid 0 a la segona i tercera scrie de transicid. Aquestes
tendencies estan d’acord amb 1’augment de la carrega nuclear efectiva i la disminucio
del radi atomic en passar en una serie de transicio del grup 3 al grup 12 i el consequent
increment del potencial d’ionitzacid que representa.
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5) En el bloc d en passar en un grup B del periode 4 al 6, s’estabilitzen estats d’oxidacid
alts. Per exemple els compostos de Pt(IV) sén més estable que els de PA(IV) i els de
W(VI) sé6n més estables termodinamicament que els de Cr(VI). Aquest fet s’explica per
I’increment del radi atomic que es produeix en un grup B en passar del periode 4 al
periode 6. Aquest augment del radi atomic afavoreix nombres de coordinaci6 alts que
estabilitzen els estats oxidacio alts.

6) Per als lantanids 1’estat d’oxidacié més estable és el +3, i per als actinids, inicialment,
coincideix amb 1’estat d’oxidacié maxim del grup, i després s’estabilitza 1’estat
d’oxidaci6 +3.

IIT) Diferéncies entre els elements del segon periode i els elements del tercer periode i
superiors

1) En el grup 14, I’energia de dissociaci6 de I’enllag senzill E-E - E representa un atom
d’un element del grup 14 - disminueix gradualment del periode 2 — C - al periode 5 — Sn
-. Aquest fet és conseqiiéncia de la disminuci6 de la integral de recobriment entre els
orbitals atomics ns i np, de la capa de valéncia dels atoms E si es considera que I’eix
interatomic és 1’eix z, a mesura que augmenta el valor de n.

2) En els grups 15, 16 1 17, a partir del tercer periode I’energia d’enllag E-E disminueix
de forma gradual. Pero els enllagos E-E del segon periode son més febles per les
repulsions entre parells d’electrons no enllagants (Taula).

Grup 14 Grup 15 Grup 16 Grup 17
g(C-C)=346 e(N-N) =160 e(0-0) =146 e(F-F) =159
CH;——CHjy .o o o0 00 o0 o0

H T T : C|>—C|) : : F—F ;

H H H H

g(Si-Si) =226 | g(P-P) =209 e(S-S) =266 e(CI-Cl) = 243
£(Ge-Ge) = 186 | g(As-As) =180 €(Se-Se) =192 | &(Br-Br) = 193
€(Sn-Sn) =151 |--- === e(I-I) =151

Energies d’enllag 6 E-E en kJ-mol™.

3) En els grups 14, 15 i1 16, disminueix la tendéncia a formar enllagos  en passar del
segon al tercer periode i superiors. Aquest fet s’explica per la disminucié de la integral
de recobriment entre els orbitals px 1 px per una banda 1 els orbitals py 1 py per altra, si es
considera que I’eix interatomic €s I’eix z, en passar del segon periode al tercer periode i
superiors.
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4) Els elements dels grups 1 al 18 del tercer periode i superiors poden expansionar
I’octet cosa que no poden fer els del segon periode. Des del punt de vista de la teoria
d’enllag-valéncia, I’expansio de 1’octet s’explica per la participacio dels orbitals atomics
nd de la capa de valéncia dels atoms d’aquests elements en la formaci6 d’orbitals
atomics hibrids.

IV) Relacions de grup: Per als elements normals destaquen: 1) L’augment del caracter
metal-lic en baixar en un grup. 2) La discontinuitat de les propietats quimiques de
I’element del primer periode, en relacio, a les de 1’element del segon periode (en els
grups 1 1 18), i la discontinuitat de les propietats quimiques de ’element del segon
periode en relacid a les dels elements del tercer periode i superiors. 3) La variaci6 de les
propietats quimiques de forma més uniforme a partir de I’element del tercer periode. Per
als elements del bloc d destaquen: 1) La diferéncia entre les propietats quimiques de
I’element de la primera série en relacio a l‘element de la segona série. Aquesta
diferéncia en les propietats quimiques és conseqiiencia de ’augment de volum que es
produeix en passar del periode 4 al periode 5. 2) La similitud de propietats quimiques
entre I’element de la segona série i el de la tercera série a partir del grup 4. Aquest fet és
conseqiiencia de la contraccido dels lantanids que produeix que aquests elements
presentin volums atomics molt similars.

V) Relacions diagonals: Els parells de cations Li* i Mg?", i Be?" i AI**, presenten una
relacid geatio/Teatic molt similar. Aquest fet produeix que la quimica del liti(I) sigui similar
a la del magnesi(Il) i la del beril-1i(Il) sigui similar a la de I’alumini(IIl). Noteu per
exemple que mentre que els oxids de liti i magnesi son basics els oxids de beril-li i
alumini son amfoters.

VI) Analogies entre els grups A i B: Hi ha una similitud quimica entre els elements d’un
grup B i els elements del corresponent grup A. Aixi, els elements dels grups IB, IIB i
[IB formen cations monovalents (Cu’, Ag", Au"), divalents (Zn**, Cd** i Hg?") i
trivalents (Sc**, La*" i Ac*"), respectivament, com els elements metal-lics dels grups IA,
ITA 1 ITIA. Els elements del grup IVB formen compostos que presenten similituds amb
els del grup IVA, per exemple el TiCls és un compost molecular de geometria
tetra¢drica, com el meta o els tetrahalurs de carboni. Els elements dels grups VB, VIB i
VIIB formen oxoanions, com el VO3, el CrOs* i el MnOy’, equivalents als oxoanions
NOs3°, SO4* i ClO4 dels grups VA, VIA i VIIA. Els metalls dels grups VIIIB de la
segona 1 tercera scrie transicid son bastant inerts quimicament i s’anomenen metalls
nobles. Noteu que els elements del grup VIIIA son els gasos nobles.
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VII) Caracter idnic-covalent de 1’enllag en les combinacions binaries dels elements
quimics: El caracter ionic-covalent de les combinacions binaries dels elements quimics
depen del caracter metal-lic - no metal-lic dels elements que es combinen. Aixi un
element no metal-lic quan es combina amb un element metal-lic forma un compost idnic
1 quan dos elements no metal-lics es combinen entre si formen un compost covalent.
Noteu que en les combinacions binaries metall - no metall el caracter covalent augmenta
amb 1’estat d’oxidacié del metall. Aquest fet es relaciona amb ’augment del caracter
polaritzant del centre metal-lic a mesura que augmenta el seu estat d’oxidacio. Per
exemple, el MnO forma un cristall idonic, el MnO> forma un cristall idnic-covalent i el
Mn>O7 forma un cristall molecular. Aquesta gradacio s’explicaria per I’augment del
caracter polaritzant dels hipotétics cations Mn?**, Mn*" i Mn’* que formarien aquests
oxids. Noteu que el caracter acid d’un oxid augmenta amb el seu caracter covalent.
Aquest fet explica, les seglients gradacions acides: el CO2 és més acid que el SiO; o el
CrO és un oxid basic, el Cr203 és un oxid amfoter i1 el CrO3 és un oxid acid.
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Tema 5. Quimica Descriptiva.
5.1. Hidrogen.

I) Propietats 1 estat natural: Els atoms d’hidrogen presenten la configuracié electronica
1s! i es poden presentar en tres formes isotopiques 'H (H o proto), 2H (D o deuteri) i *H
(T o triti). El 99,85% d’atoms d’hidrogen son de 'H, i el 0,15% de *H. El triti és molt
poc abundant. A la natura es presenta combinat, basicament en forma d’aigua (H20).
Lliure és un gas constituit per molecules diatomiques de formula H>. L’hidrogen no es
pot classificar ni com un halogen ni com un alcali. La configuracié 1s' dels atoms
d’hidrogen, I’hi confereixen propietats d’ambdos tipus d’elements. Per exemple, com en
el cas dels halogens, esta constituit per molécules diatdmiques amb un enllag senzill i
forma una gran varietat de compostos moleculars en els quals s’uneix mitjan¢ant un
enllag senzill a atoms d’elements no metal-lics i també es presenta en forma de 1’ani6
hidrur equivalent a I’ani6 halur dels halogens; pero forma el catié protd, equivalent als
cations monovalents dels alcalins.

IT) Métodes d’obtencio i reactivitat: L hidrogen a escala industrial s’obté per reaccid
entre alcans de massa molecular baixa, presents en el gas natural o que s’obtenen del
cracking del petroli, i aigua. Aquesta reaccio esta catalitzada pel niquel metal-lic i es
produeix a 800 °C, i dona lloc a la formacié de CO i Ha. Els gasos calents de CO i Hz es
refreden a 400 °C i es fan reaccionar amb

més aigua amb un catalitzador de ferro i Ni. 800 °C
. . H H : CO, + 3H
coure per formar CO2 i Hz. Finalment, el CHyg + K0 ® 2
> alimi : Fe, Cu, 400 °C
COz s’elimina fent bombollejar els gasos CO + HyOpy » COy) + Hyy,

per una solucié basica de KoCOs3 o
d’etanolamina (Figura). Alternativament,
I’hidrogen es pot obtenir de I’electrolisi

COyy) + base(aq) ————> HCO5" )

i o base = K,CO; o etanolamina
d’una solucid aquosa acidificada.

A escala de laboratori I’hidrogen es prepara per reaccid entre el cinc metal-lic i I’acid
clorhidric diluit, segons la reaccié de la Figura.

Znes) + 2HClag) = ZnClaaqg) + Hag)

L’hidrogen reacciona de forma violenta amb 1’oxigen i els halogens i redueix oOxids
metal-lics. També quan es fa bombollejar per solucions que contenen cations metal-lics,
els redueix (Figura).

Hag) + 1/202) — H20(g)

Hag) + Xo@) > 2HX () (X =F, Cl, Bro )
NiOg) + Hag) = Ni) + H2Oq

Cu*'(ag) + Hag) = Cus) + 2H ag)
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III) Hidrurs: L’hidrogen es combina amb la majoria d’elements metal-lics i no
metal-lics per formar els corresponents hidrurs. Els hidrurs es classifiquen en funcié de
I’enllag que presenten en estat solid en moleculars, covalents, salins 1 intersticials.

Hidrurs moleculars: Els elements no metal-lics formen amb [I’hidrogen hidrurs
moleculars que estan constituits per molécules, que en estat solid estan unides per forces
de London o de van der Wals. Els hidrurs dels elements no metal-lics més
electronegatius (N,O, F) formen en estat liquid i en estat solid enllag d’hidrogen. Els
hidrurs moleculars més importants son els halurs d’hidrogen (HX, X = F, Cl, Br, 1),
I’aigua (H20), el peroxid d’hidrogen (H20>), el sulfur d’hidrogen (H2S), I’amoniac
(NH3), la hidrazina (N2H4), la fosfina (PH3), el dibora (B2Hs) 1 els hidrocarburs, que
constitueixen la base de la quimica organica. Les propietats quimiques dels hidrurs
moleculars son molt variades, per exemple: El HF és un acid protonic i una base de
Lewis, H,O> és una base de Lewis 1 un agent oxidant feble, i el NoHs és una base de
Lewis 1 un agent reductor feble (s’oxida a N2). A més a més, el bor i ’alumini formen
hidrurocomplexos de formula M[BH4] o M[AIH4] (M = Li o Na,) que sén donadors
d’anions hidrur i actuen com a agents reductors.

Hidrurs covalents: El beril-li i ’alumini formen hidrurs covalents. L’hidrur de beril-li
(BeH2)., presenta una estructura 1D covalent infinita formada a partir d’enllagos de tres
centres i dos electrons H..Be..H (Figura). Per a

’hidrur d’alumini també es proposa una estructura %, H o
covalent polimérica (AlH3).. Cal indicar que en estat "“Be/ \Be’y “a e/
gas s’han detectat molécules monomeres de féormula / - \ / \
AlH3 1 dimeres de formula Al,Hg similars al bora i al H H

dibora.

Hidrurs salins: Els alcalins 1 alcalinoterris formen amb 1’hidrogen hidrurs ionics de
formula MH i MH». Aquests hidrurs ionics contenen anions hidrur i cations alcalins M*
o alcalinoterris M?" a la seva estructura. Aquests hidrurs son bons agents reductors i els
que s’utilitzen més com a agents reductors son I’hidrur de sodi (NaH) i I’hidrur de calci
(CaH»).

Hidrurs intersticials: Els elements del bloc d formen hidrurs moleculars, com el [ReHo]*
, 1 hidrurs intersticials. Els hidrurs intersticials son no estequiometrics, es formen per
reaccid entre I’hidrogen i alguns metalls del bloc d. L’estructura dels hidrurs
intersticials consisteix en un empaquetament compacte d’atoms metal-lics amb atoms
d’hidrogen que ocupen forats tetraeédrics. El seu aspecte és metal-lic i no perden la
conductivitat electrica.
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5.2. Elements dels grups 112 - Alcalins i alcalinoterris -.

I) Propietats, estat natural, métodes d’obtencio i reactivitat: Els elements del grup 1
presenten la configuracio electronica ns' a la capa de valéncia i els del grup 2 la
configuracid electronica ns?. Tots son metalls molt electropositius, i per tan agents
reductors molt enérgics. Reaccionen amb [’oxigen per formar oxids, peroxids o
superoxids (segons el metall i les condicions de reaccid). També, reaccionen amb
hidrogen o halogens per formar els corresponents hidrurs o halurs alcalins de formula
MX (M =Li, Na, K, ...; X=H, F, Cl, Br o I) i alcalinoterris de formula MX, (M = Be,
Mg, Ca, ...; X =H, F, Cl, Br o I). El liti, el beril-li i el magnesi reaccionen lentament
amb aigua, pero la resta d’alcalins i d’alcalinoterris reaccionen de forma violenta amb
aigua. Les reaccions dels alcalins i dels alcalinoterris amb aigua produeixen els
corresponents hidroxids i hidrogen, segons les reaccions de la Figura.

Mgs) + Ho Oy = M(OH)aq) + 1/2 Hag)
M) + 2H200) = M(OH)z2(aq) + Hage)

Els metalls alcalins, i en menys extensio els alcalinoterris, es dissolen en amoniac liquid
formant solucions paramagnétiques de color blau que conten cations alcalins o
alcalinoterris solvatats 1 electrons solvatats (Figura). Els metalls alcalins i els
alcalinoterris es manipulen en atmosfera inerta o submergits en ¢ter de petroli (una
mescla d’alcans) per tal d’evitar el seu atac per 1’aigua o per I’oxigen.

Na(s) + NH3(1) — Na+(solvatat) + € (solvatat)

Els compostos dels alcalins i dels alcalinoterris s6n idnics en un grau molt elevat, pero
els de liti, magnesi i beril-1i presenten caracter iOnic-covalent, en els que en una serie de
compostos comparables augmenta la covaléncia en el sentit: compostos de liti(I) =
compostos de magnesi(Il) < compostos de beril-1i(II). D’acord amb aquesta seqiiéncia
s’observa que 1’0xid de beril-li és amfoter, pero els oxids de liti i magnesi so6n basics.
Aquest fet esta d’acord amb el caracter més polaritzant del catié beril-1i(I) en relacid
els cations liti(I) 1 magnesi(Il). També, la similitud del caracter polaritzant dels cations
Li'* i Mg?', i Be?" i AI** explica la relacio diagonal que s’observa entre els compostos
de liti(I) 1 de magnesi(Il) per una banda, i els de beril-li(I) i d’alumini(IIl) per altra
banda.

Els elements alcalins i alcalinoterris es presenten combinats a la natura en forma de
diferents sals, com NaCl, KCI, CaCOs,...; i els metalls lliures s’obtenen per processos de
reducci6 electroquimics o quimics molt enérgics. Per exemple el sodi es prepara per
electrolisi d’una mescla fosa de NaCl 1 CaCly; 1 el potassi fent reaccionar a temperatura
elevada i contra corrent clorur de potassi i sodi metal-lic.
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IT) Principals compostos dels alcalins i dels alcalinoterris: Els principals compostos dels
alcalins i dels alcalinoterris des d’un punt de vista de les seves aplicacions industrials o
en un laboratori quimic son: NaCl, NaOH, KOH, CaO, Ca(OH),, NaxCO3, NaHCO3,
CaCO3, CaClz, Nast4, CaSO4, NaH i CaH,.

El NacCl és el producte de partida per a 1’obtencio del clor (seccié 5.7). El CaCOs i el
CaSOs es comenten en les seccions 5.4 1 5.6. El NaOH i el KOH so6n bases fortes. Una
soluci6 aquosa de NaOH s’obt¢ al final de I’electrolisi d’una soluci6 aquosa de NaCl en
el procés de produccio del clor, si a la cuba electrolitica es substitueix la soluci6é aquosa
de clorur de sodi per una solucié aquosa de clorur de potassi, al final de 1’electrolisi
s’obté¢ una solucid6 de KOH. Concentrant aquestes solucions finalment precipiten
I’hidroxid de sodi o I’hidroxid de potassi. L’0xid de calci (la flor de calg) 1 I’hidroxid de
calci (la calg morta) presenten aplicacid en la construcci6. El carbonat de sodi s’utilitza
per realitzar fusions alcalines, i també és una base que s’utilitza en els laboratoris
quimics. L’hidrogen carbonat de sodi s’utilitza com a un antiacid en farmacia. El
carbonat de sodi i I’hidrogen carbonat de sodi es preparen a escala industrial en el
procés Solvay (Figura). El clorur de calci i el sulfat de sodi anhidres s’utilitzen com a
agents deshidratants, i I’0xid de calci per eliminar traces d’acid o 1’aigua de solvents
organics. E1 NaH 1 el CaH»> s’utilitzen com a agents reductors energics tant en el
laboratori com en la industria metal-lurgica.

CaCOs) + A = CaOgs) + COx(g)

CO2g) + NHz(g) + H2Oy &> NH4(HCO3)aq)

NaClag) + NH4(HCO3)(aq) = NaHCOs3(s) + NH4Cl(ag)
2NaHCO3) + A = NaxCOs35) + CO2(g) + H2O(g)

CaOgs) + H2O@q) = Ca(OH)xs)

2NH4Claq) + Ca(OH)2s) + A = 2NHj3(g) + CaClagag) + 2H20(aq)

Reaccio global del procés Solvay: CaCOs + 2NaCl — NaCOs + CaCl,
5.3. Elements del Grup 13 - bor i alumini -.

I) Propietats, formes al-lotropiques, estat natural, metodes d’obtencid i reactivitat: Els
elements d’aquest grup presenten la configuracio electronica ns’np! a la capa de
valencia. El bor es classifica com un semimetall pel seu color gris, encara que la resta de
les seves propietats corresponen a les d’un no metall. El bor presenta una gran varietat
de formes al-lotropiques covalents 3D que es generen a partir d’icosaedres de formula
Bi2. L’alumini, el gal-li, I’indi i el tal-li son metalls. Aquests elements es presenten a la
natura combinats formant borats, en el cas del bor, 1 0xid d’alumini i aluminosilicats, en
el cas de I’alumini. Els compostos de TI(III) sén oxidants molt enérgics i es redueixen
facilment a compostos de TI(I). L’efecte del parell inert explica aquest fet.
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L’alumini és un metall de baixa densitat, conductor térmic i resistent a la corrosio.
Aquestes propietats fan que aliatges d’alumini amb petites quantitats d’altres metalls
(que modulen les propietats de 1’alumini) s’utilitzin per fabricar contenidors i
components de cotxes, vaixells 1 avions. L’alumini s’obté per electrolisi d’una mescla
fosa d’oxid d’alumini(IIT) (Al,O3) 1 criolita {hexafluoruroaluminat(Ill) de sodi,
(Nas[AlFs]}. Aquest procés consumeix molta energia eléctrica. L’0xid d’alumini(III) i
la criolita es preparen a partir de la bauxita que és un mineral de formula AIO(OH)
segons les reaccions de la Figura.

medi basic . i &ci A
AIO(OH)g ML, [AIOH) I ag T8 ALOsxH0 S AlOge + xHxO
bauxita i) HF
ii) NaOH
Nas[AlFG](S)
criolita

L’alumini és un metall molt electropositiu (so% =-1,66V ) perd no reacciona amb aigua,

ja que una pel-licula d’oxid d’alumini(IIl) impedeix el contacte directe entre el metall i
els protons de I’aigua. L’alumini reacciona directament amb I’oxigen a alta temperatura
i amb els halogens en fred, i s’ataca amb acid clorhidric o amb una solucié d’hidroxid
de sodi, segons les reaccions de la Figura.

2Als) + 3/202() — 2A1,05()

2Als) +3X2 = 2A1X3 (X =F,CL Br,01)

Als) + 3HClag) = AlCl3(aq) + 3/2H2(g)

Als) + NaOHaq) + 3H20@q) = Na[AI(OH)s]aq) + 3/2Hz )

IT) Principals compostos de bor i d’alumini: Els principals compostos de bor i alumini
son el dibora (B2Hs), els tetrahidruroborats de liti i de sodi (M[BH4]; M = Li o Na), els
tetrahidruroaluminats de liti i de sodi (M[AlH4]; M = Li o Na), els trihalurs de bor (BX3,
X =F, Cl, Br o I), I’0xid d’alumini(III), I’acid boric [B(OH)3] i els aluminosilicats. Els
aluminosilicats es comenten a la seccid 5.4.

El dibora és un compost deficient d’electrons (I’estructura s’ha comentat en la secciod
2.9) i les seves principals caracteristiques quimiques son el seu caracter reductor i d’acid
de Lewis. Els tetrahidruroborats i tetrahidruroaluminats de sodi i de liti s utilitzen com a
agents reductors (son fonts d’anions hidrur). L’estructura dels trihalurs de bor s’ha
comentat en la seccid 2.9. La seva principal caracteristica quimica és que son acids de
Lewis.
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El principal mineral de 1’0xid d’alumini(III) és el corindd que és incolor i correspon a
un empaquetament hexagonal compacte d’anions oOxid amb dos tercos dels forats
octaedrics ocupats per cations alumini(IIl). Si a I’estructura del corind6 es substitueixen
cations alumini(IIl) per altres cations di, tri o tetravalents es formen diferents gemmes,
com el robi que és de color vermell per la preséncia de cations crom(IIl). Una forma
hidratada de 1’0xid d’alumini(IIl) de formula Al,O3-xH>O, que s’anomena alimina i es
prepara tractant una soluci6é aquosa d’alumini(IIl) amb una solucié aquosa d’amoniac,
s’utilitza com a agent absorbent i com a fase estacionaria en les técniques
cromatografiques. L’alimina també s’utilitza com a antiacid en farmacia.

L’acid boric és un acid molt debil poc soluble en aigua que actua com a acid captant
anions hidroxid de ’aigua. La seva solubilitat en aigua augmenta en medi basic, ja que
aleshores s’estableix el seglient equilibri: B(OH)3s) + OH (aq) <= [B(OH)4] (aq).

5.4. Elements del grup 14 — carboni, silici, germani, estany i plom -

I) Propietats, formes al-lotropiques, estat natural, metodes d’obtencid i reactivitat: Els
elements d’aquest grup presenten la configuracio electronica ns’np? a la capa de
valéncia. El carboni és un no metall, el silici i el germani sén semimetalls, i ’estany i el
plom sén elements metal-lics. Aquesta variacido de les propietats no metal-liques —
metal-liques s’explica mitjancant la teoria de bandes (seccio 3.6).

El carboni presenta dos formes al-lotropiques covalents, el carboni diamant i el carboni
grafit, 1 diferents formes al-lotropiques moleculars que s’anomenen fularens, la més
important d’aquestes és el Ceso (seccid 4.22). El carboni diamant presenta una estructura
3D en la qual cada atom de carboni presenta una hibridacio sp® i s’enllaga mitjangant
enllagos senzills carboni-carboni a quatre atoms de carboni més. El carboni diamant és
incolor, molt dur i conductor térmic. S’utilitza en joieria i en eines de gravacié o de
tallar. El carboni grafit presenta una estructura 2D formada per una xarxa d’atoms de
carboni amb hibridaci6 sp?> que s’uneixen entre si mitjangant enllagos senzills carboni-
carboni. A més aquesta xarxa presenta un sistema m deslocalitzat. L’estructura 3D
correspon a un empaquetament ABAB ... de les capes de manera que atoms alternats de
la capa B es situen sobre els centres dels hexagons de la capa A, i les capes estan unides
entre si mitjancant forces de London. El carboni grafit és de color gris, condueix
I’electricitat 1 és facilment exfoliable. A escala industrial, s’utilitza per fabricar
electrodes i com a lubricant.
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El carboni a la natura es presenta combinat o lliure. Combinat forma part dels éssers
vius, del CO,, de carbonats, principalment de carbonat de calci (CaCOs), i dels
hidrocarburs presents en el petroli i en el gas natural. També es presenta lliure en forma
de carbo (substancia fossil formada a partir de vegetacid morta en un procés anaerobic
en el periode carbonifer), carboni grafit i carboni diamant. El carbd també es pot
preparar mitjancant la combustié incompleta de la fusta i quan es tracta a alta
temperatura en abséncia d’aire produeix el carbd de coc (similar al carboni grafit) que
s’utilitza com a agent reductor en la industria metal-largica.

La combusti6 de combustibles fossils per produir energia genera grans quantitats de
CO: i I’augment de la concentraciéo de CO> a I’atmosfera produeix 1’efecte hivernacle.
Els combustibles fossils contenen petites quantitats de sofre i nitrogen i en cremar-los
produeixen dioxid de sofre (SO2) i oxids de nitrogen (NO i NOz) que sén els
responsables de la pluja acida.

El silici i1 el germani presenten 1’estructura del carboni diamant, I’estany presenta una
forma al‘lotropica amb estructura carboni diamant i un altre amb una estructura
metal-lica. El silici es presenta combinat formant silicats que soén els components de
molts minerals. L’estany i el plom soén metalls electropositius. L’estany s’ataca amb
clorhidric 1 el plom amb acid nitric diluit (Figura). El plom es passiva amb acid
clorhidric diluit, ja que precipita clorur de plom que es diposita sobre la superficie del
metall.

Sn(s) + 2HClag) = SnClagag) + Hag)

3Pbs) + 8HNO3(aq) = 3Pb(NO3)2(aq) + 2NO(g) + 4H20(aq)

El plom ¢és un metall toxic que pot contaminar I’aire o 1’aigua, les sals de plom(II) sén
poc solubles perod petites concentracions de Pb(Il) en aigua son toxiques. Metalls toxics
que s’utilitzen a la industria quimica son també el mercuri i el crom. L’efecte del parell
inert produeix que els compostos de Pb(IV) siguin oxidants molt enérgics i que es
redueixin facilment a compostos de Pb(II).

El silici es prepara per reduccio de la silice amb carbd de coc en un forn eléctric. El
silici impur de la reducci6 anterior es tracta amb clor per obtenir el tetraclorur de silici
que es destil-la i es redueix amb magnesi metall per obtingut silici d’alta puresa, segons
les reaccions de la Figura. El silici d’alta puresa es pot refinar pel metode de fusio per
zones quan es necessita silici molt pur com en el cas de la industria informatica. El
metode de purificacid per zones consisteix a passar una flama molt energetica al llarg
d’una barra metal-lica de manera que es produeixen una série d’equilibris liquid — solid.
El resultat és que les impureses s’acumulen en I’extrem de la barra més calent.

Si0ys) + 2C(s) + A = Si) + 2CO(y)

Si(s) + 2Clag) — SiClagy

SiClaqy + 2Mg(s) — Sis) + 2MgClags)
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IT) Hidrurs 1 halurs: El carboni presenta una gran tendéncia a la concatenacio6 (formacio
de cadenes mitjancant enllacos senzills carboni-carboni) i forma una gran varietat
d’hidrocarburs que constitueixen la base de la Quimica Organica. El silici presenta una
menor tendéncia a la concatenacié que el carboni perd es coneixen compostos com el
disila que és equivalent a 1’eta. Del carboni i del silici es coneixen tots els tetrahalurs. El
germani, 1‘estany i el plom poden formar dihalurs o tetrahalurs, pero el plom no pot
formar ni el tetrabromur ni el tetraiodur de plom(IV) pel caracter d’oxidant fort que
presenta el plom(IV).

Els fluorocloroalcans de cadena curta (alcans de cadena curta amb substituents cloro o
fluoro) que s’utilitzen en sistemes de refrigeracio o de propulsié son responsables de la
destruccio de la capa d’0z6 de I’estratosfera.

Els halurs de metalls i no metalls amb un caracter covalent elevat reaccionen de forma
violenta amb I’aigua per formar el corresponent Oxid i halur d’hidrogen. Exemples
d’aquestes reaccions es mostren a la Figura.

SiClaqy + 2H200) — SiOzs) + 4HCl (g
TiClaqg) + 2H20q) = TiOxs) + 4HCl g
PClss) + 4H20q) = H3POugag) + SHCl(g)

IIT) Oxids: Els principals oxids d’aquest grup sén el CO, el CO», i el SiO2. El CO i el
CO; s’obtenen per combustié del carboni depenent de 1’estequiometria de la reaccio. El
CO és un gas incolor, verinds, poc soluble en aigua i que no presenta propietats acid-
base. El CO; es un gas incolor, lleugerament soluble en agua on forma el CO; hidratat,
el qual és comporta com a un acid feble ja que capta OH™ de I’aigua, segons la reaccio:
CO2(aq) + 2H20(aq) <= HCO37(aq) T OH (aq). La solubilitat del CO> augmenta notablement
en medi basic per les reaccions d’equilibri acid-base de la Figura.

COZ(aq) + OH_(aq) <> HCO3_(aq)
HCO53 (aq) + OH (ag) <> CO3%(ag) + H20(aq)

El CO; en el laboratori s’obté en el laboratori tractant el marbre (carbonat de calci) amb
acid clorhidric diluit, segons la reaccio: CaCOs) + 2HClag) = COz) + CaClyag) +
HZO(aq).

El SiO; es troba a la natura en forma de diferents minerals, el més important és el quars
que s’utilitza per fabricar lents optiques. Una forma hidratada del dioxid de silici de
formula SiO2-xH20, que s’anomena gel de silice i es prepara acidificant una solucid
aquosa de silicat de sodi, s’utilitza com a agent absorbent i com a fase estacionaria en
les técniques cromatografiques.
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IV) Oxosals: Les oxosals més importants d’aquest grup son els carbonats 1 els silicats.
La majoria de carbonats son insolubles, excepte els dels alcalins. El carbonat de sodi i
I’hidrogencarbonat de sodi (NaHCO3) s’han comentat en la seccio 5.2. El mabre €s una
de les formes en qué es presenta el carbonat de calci a la natura. Els silicats 1 els
aluminosilicats son els components més abundants de 1’escorga de la terra i son molt
importants a escala industrial, ja que les industries del ciment, la ceramica i el vidre es
basen en la quimica d’aquests compostos. Els silicats presenten una gran varietat
d’estructures en les quals s’observen subestructures anioniques covalents OD, 1D o 2D
que es generen a partir d’anions tetraédrics SiO4* per comparticio dels seus vértexs
(Figura). Quan les unitats SiO4* comparteixen tots els vértexs es generen les diferents
estructures del SiO». Els aluminosilicats deriven de les formes del SiO> per substitucid
d’atoms de silici per atoms d’alumini. Alguns d’aquests aluminosilicats presenten
estructures 3D molt obertes (com la zeolita), la qual cosa els hi confereix propietats
absorbents molt importants.

V) Silicones: Tractant silici amb clorur de metil (MeCl) a 300 °C i utilitzant com a
catalitzador pols de coure metal-lic s’obté una mescla de Me3SiCl (I), Me>SiCl, (IT) i
MeSiCls (III), entre altres productes, sent el producte principal de la reaccid6 MeSiCl,.
Els clorometil silans I, I i III son liquids i es poden separar per destil-lacio. La
hidrolisi de mescles d’I i1 II produeix polimers lineals (compostos A) i la hidrolisi de
mescles d’L, II i III produeix polimers lineals entrecreuats (compostos B) (Figura). Els
compostos A i B s’anomenen silicones i les seves propietats es poden regular segons els
valors de n i el grau d’entrecreuament de les cadenes.

) . IYIe I\I/Ie I\Ille
2Me3SiCl + nMe,SiCl, +( n+1)H,0 Me-Si-O1Si—OfFSi-Me + 2(n+1)HCI
I I I
Me |[Me Me
n
A

l\llle I\I/Ie I\Ille [ I\(Ie I\Ille
Me—SIi—O §i—0 Si—O——§i-O—SIi—Me

Me |[Me Me _yMe

Mo |Ma | | [Me | K
Me—SIi—O §i—0 §i—0——§i-O—S|i—Me
Me |[Me L Me Me |, Me

4Me3SiCl + 2MeSiClg + 4nMe,SiCl, + ( 4n+5)H,0 +(8n + 10)HCI

B dn=x+y+z+u

Les silicones son materials hidrofugs i molt resistents térmicament, si son liquides soén
viscoses 1 si son solides son elastiques. Les silicones s’utilitzen com lubrificants i per
segellar i aillar de 1’aigua. Silicones d’alta puresa i de plasticitat adequada també
s’utilitzen en cirurgia estetica.
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5.5. Elements del grup 15 — nitrogen i fosfor -.

I) Propietats, formes al-lotropiques, estat natural, metodes d’obtencid i reactivitat: Els
atoms dels elements d’aquest grup presenten la configuracié electronica ns’np* a la capa
de valéncia. El nitrogen és un gas constituit per molécules diatdmiques que presenten un
enllag triple nitrogen — nitrogen. Aquest fet explica que la molécula de dinitrogen sigui
molt estable i per tant molt poc reactiva. El nitrogen és el principal component de ’aire
(78 % del volum) i s’obté mitjancant la liquacié de 1’aire i la posterior destil-lacid
fraccionada de I’aire liquid. El nitrogen gas s’utilitza quan es necessita una atmosfera
inerta, i el nitrogen liquid per disminuir I’evaporacié de I’heli liquid i per mantenir en
bones condicions mostres biologiques.

El fosfor presenta tres formes al-lotropiques: el fosfor blanc, el fosfor vermell i el fosfor
negre. El primer és un solid molecular constituit per molécules tetra¢driques de formula
P4 (Figura), mentre que el fosfor vermell 1 el fosfor negre son solids amb estructures
covalents 3D i1 2D, respectivament (seccid 4.22). El fosfor blanc és verinds i s’absorbeix
per la pell, i és la forma al-lotropica més reactiva del fosfor. Aixi, reacciona de forma
violenta amb 1’oxigen i els halogens formant els corresponents oxids i halurs en estat
d’oxidacio6 +III o +V, depenent de 1’estequiometria de la reaccio6 (Figura).

Paes) + 5/202(g) = P4Os(s)
Pa(s) + 502(g) = P4O10s)
P4(s) + 6Clag) — 4PClss)
P4y + 10Clog) — 4PClsgs)

El fosfor a escala industrial es prepara per reducci6 del fosfat de calci amb carbd de coc
en preséncia de silice en un forn eléctric a alta temperatura segons la reaccid de la
Figura. Els vapors de fosfor blanc que s’obtenen es refreden amb aigua per tal de
condensar el fosfor blanc.

2Ca3(PO4)2 + 6Si02 + 10C — P4 + 6CaSiOs; + 10CO

L’arsénic, I’antimoni i el bismut presenten estructures covalents 2D similars a les del
fosfor negre, en les que augmenta el caracter metal-lic de I’arsenic al bismut. Noteu que
el bismut és un element metal-lic i que I’efecte del parell inert produeix que els
compostos de Bi(V) siguin oxidants molt enérgics i es redueixen facilment a compostos
de Bi(III).
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IT) Hidrurs: El principal hidrur d’aquest grup és ’amoniac (NH3). L’amoniac a nivell
industrial es prepara mitjan¢ant una reaccid catalitzada per ferro entre el nitrogen i
I’hidrogen (procés Haber — Figura).

Fe (catalitzador), 500 °C, 200 at
Na(g) + 3Hz(q) 2NHg(g)

L’amoniac és un gas d’olor penetrant, verinds i molt soluble en aigua. En solucio
aquosa es comporta com a una base débil segons 1’equilibri: NH3aq + H20q) <=
NHj4'(aq) + OH(ag). En el laboratori I’amoniac gas es prepara fent reaccionar en calent
oxid de calci amb una soluci6 aquosa concentrada de clorur d’amoni, segons la reaccid
de la Figura.

Ca(OH)z(s) + 2NH4Claq) + A = CaClagag) + 2H20(aq) + 2NH3(g)

L’amoniac és la base debil que trobem més freqlientment en el laboratori 1 a nivell
industrial s’utilitza en grans quantitats per preparar fertilitzants i explosius.

IIT) Oxids: Els principals oxids son ’0xid de nitrogen(II) (NO), I’0xid de nitrogen(IV)
(NO2) 1 I’0xid de fosfor(V) (P4O10). L’0xid de nitrogen(II) i 1’0xid de nitrogen(IV) sén
productes de reduccio de I’acid nitric. E1 NO i el NO2 es presenten en estat gas en
condicions ambientals, el NO és incolor 1 el NO; és de color marrd6. El NO és
paramagnetic tant en estat liquid com en estat gas 1 s’oxida en contacte amb 1’aire a
NO,. L’0oxid de nitrogen(IV) en estat liquid es diamagnétic i esta constituit per
molecules de formula N>Os. En estat gas presenta un equilibri entre les molécules de
formula N2Os 1 les molecules de formula NO; segons 1’equacio: NoOsg) <= 2NOx(). El
P4O10 és un solid molecular de color blanc que reacciona amb aigua per formar 1’acid
fosforic i s’utilitza com a agent deshidratant.

IV) Oxoacids: Els principals oxoacids d’aquest grup son 1’acid nitrés (HNO), 1’acid
nitric (HNO3) 1 I’acid fosforic (H3PO4). L’acid nitrés no és estable i experimenta una
reaccid d’autooxidacio-reduccié que produeix acid nitric 1 NO. L’acid nitros s’oxida o
redueix facilment amb agents oxidants o reductors adequats, a acid nitric o monoxid de
nitrogen (NO), respectivament. En medi basic, 1’acid nitrés forma 1’ani6 nitrit que és
estable. L’acid nitric és un oxidant fort i el producte de reduccioé depen de les condicions
de reaccio. Aixi concentrat i calent es redueix a NO: i diluit es redueix a NO. L’acid
nitric ataca a la majoria d’elements quimics, excepte els metalls més nobles, com el
plati. Alguns elements quimics en contacte amb el nitric es passiven, com I’alumini i el
ferro. A escala industrial, I’acid nitric es prepara mitjancant el procés Ostwald, segons la
seqiiencia de reaccions de la Figura.

Pt /Rh (catalitzador), 5at, 800 °C
4NHg(g) +502() ( ) 4NO(g) + 6H,0(g)

NO(g) + 1/202(g) > NOx(g)
2NOzg) + H20a) = HNO3(aq) + HNO2(aq)
3HNO2(q) = HNO3(ag) + 2NO(g) + H20q)
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L’acid fosforic és un acid debil triprotic i es prepara fent reaccionar fosfat de calci amb
acid sulfuric diluit, segons la reaccid de la Figura.
Caz(POa)2s) + 3H2SO04(aq) = 2H3PO4(aq) + 3CaSOs4s)

V) Oxosals: Les principals oxosals d’aquest grup son els nitrats i els fosfats. Els nitrats
son solubles en aigua i els fosfats son insolubles en aigua, excepte els fosfats dels
alcalins que son solubles. El nitrat d’amoni s’utilitza

com fertilitzant, encara que s’ha de manipular amb NH,NO, 200-260 °C N,O + 2H,0

molta precaucid, ja que experimenta reaccions - 300 °C

2NH4N03 2N2 + 02 + 4H20

d’autooxidacié-reduccio6 explosives (Figura).

Els fosfats s’utilitzen per a la produccio de fertilitzants i detergents. Una concentracio
elevada de fosfats, nitrats i de catié6 amoni en rius 1 llacs produeix un augment de la
poblacio de bacteris i de vegetals de manera que disminueix la concentracié d’oxigen en
aigua, la qual cosa pot produir el col-lapse del seu ecosistema.

5.6. Elements del grup 16 — oxigen i sofre -.

I) Propietats, formes al-lotropiques, estat natural, metodes d’obtencid i reactivitat: Els
atoms dels elements del grup 16 presenten la configuracio electronica ns’np* a la capa
de valencia. Aquest fet i la preferéncia per la formaci6 d’enllagos o en lloc d’enllagos ©
en passar del segon periode al tercer periode i superiors, explica les diferents formes
al-lotropiques en les quals es presenten. Aixi, I’oxigen en forma lliure es presenta en
forma d’un gas constituit per molécules diatdmiques que contenen un enllag doble
oxigen-oxigen. A més a més, I’oxigen presenta una altra forma al-lotropica molecular,
’0z6, constituit per molécules triatomiques (seccio 4.22). El sofre lliure es presenta en
formes al-lotropiques moleculars constituides per molécules cicliques de formula S, (6
< n < 20), sent el sofre ortorombic (Sg) el més estable (seccido 4.22). El sofre amorf
presenta una estructura covalent 1D formada per moléecules helicoidals infinites (S«)
(seccio 4.22). El seleni, el tel-luri i el poloni presenten una estructura 1D helicoidal
similar a la del sofre amorf, en la que augmenta el caracter metal-lic del seleni al poloni.

L’oxigen a la natura es presenta lliure a I’atmosfera en forma d’O; i a ’estratosfera en
forma d’0z6. També es presenta combinat en forma de H>O i de diferents minerals com
silicats 1 oxids metal-lics. L’oxigen s’obté de la liquacidé i posterior destil-lacio
fraccionada de I’aire liquid. L’0z6 es forma a I’estratosfera per accié de la llum ultra
violeta sobre I’oxigen. A escala industrial, ’0z6 es prepara mitjangant una descarrega
electrica continua en un tub metal-lic que conté oxigen. L’oxigen és un agent oxidant
energic pero es lent cinéticament. En canvi, 1’0z6 €s un agent oxidant més enérgic que
I’oxigen 1 molt més rapid cineticament. L’oxigen en estat liquid reacciona de forma
violenta amb la materia organica. L’0z6 liquid és inestable i pot descompondre de forma
explosiva, formant oxigen. L’0zd s’utilitza per desinfectar les aigiies minerals
comercials.
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El sofre es presenta en forma lliure en  aigua sobrecalentada
diposits minerals o combinat en forma de sofre(l)
sulfur d’hidrogen, sulfurs metal-lics 1 sulfats ' -
metal-lics. El sofre lliure s’extreu dels seus lalre e
diposits minerals mitjangant el meétode
Frasch (Figura). .22 g
L’oxigen forma oOxids amb la majoria
d’elements quimics per reaccid directa entre
els elements. Una via alternativa per
preparar oxids metal-lics és la precipitacio

d’un hidroxid metal-lic i la seva posterior —
deshidratacio (Figura).

Cis) + O2g) + A = COxg)

Ca*ag) + 20H () — Ca(OH)) + A >

CaOg) + H2O(y)

sofre(s)

Els oxids es classifiquen segons els tipus de cristall que formen en moleculars (COz),
covalents (Si0O;) i ionics (CaO). En la seccio 4.22 s’ha comentat el caracter iOnic-
covalent dels oxids metal-lics i les seves conseqliéncies en les seves propietats acid-
base.

El sofre forma també sulfurs per reaccid directa entre els elements tant amb elements
metal-lics com amb elements no metal-lics. Una via alternativa per preparar sulfurs
metal-lics és la seva precipitacid fent bombollejar sulfur d’hidrogen a través de
solucions que contenen cations metal-lics (Figura).

Fe) + Ss) + A — FeSg)

Pb*"(ag) + H2S(ag) —> PbS(s) + 2H" aq)

Els sulfurs es classifiquen segons els tipus de cristall que formen en moleculars (CS>),
covalents (BeS) 1 idnics (Na2S). En la seccio 4.22 s’ha comentat el caracter ionic-
covalent de les combinacions binaries que son d’aplicaci6 també en els sulfurs.
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IT) Hidrurs: Els principals hidrurs del grup 16 son 1’aigua (H20), el peroxid d’hidrogen
(H202) 1 el sulfur d’hidrogen (H2S). Les propietats de I’aigua com a solvent en les
reaccions inorganiques i les seves propietats acid-base s’han presentat en la seccid 4.4.
Només afegirem que en els laboratoris s’utilitza aigua destil-lada o desionitzada per
realitzar les reaccions, ja que 1’aigua corrent presenta anions i cations en solucid, com
Cl i Ca®" entre altres. El peroxid d’hidrogen industrialment s’obté segons la reaccio de
la Figura en la que

I’antraquinol s’oxida a e 0

antraquinona i 1’oxigen es Et
redueix a peroxid

. . + 0 —
d’hidrogen. Quan finalitza &

la reaccio, el peroxid

d’hidrogen s’extreu amb OH S
aigua 1 P’antraquinona es antraquinol
redueix a antraquinol amb

hidrogen i un catalitzador de pal-ladi.

antraquinona

En el laboratori es pot preparar peroxid d’hidrogen tractant peroxid de bari amb acid
sulfuric diluit (Figura).
BaOss) + H2SO4(aq) = BaSOss) + HaO2(ag)

L’aigua oxigenada (una solucidé aquosa de peroxid d’hidrogen) no és molt estable i
experimenta autooxidacio-reduccioé a H>O i oxigen segons la reaccio de la Figura.
H202(29) = H20@ag) + 1/202(g)

L’aigua oxigenada ¢és un oxidant moderat i oxida, per exemple, en medi acid el iodur a
iode. Els agents oxidants forts poden oxidar 1’aigua oxigenada a oxigen, per exemple
I’ani6 permanganat (MnO4’) en medi acid oxida ’aigua oxigenada a oxigen. Solucions
diluides d’aigua oxigenada s’utilitzen com a agent desinfectant farmaceutic.

El sulfur d’hidrogen es prepara tractant pirita, disulfur de ferro(Il), amb acid clorhidric
diluit, segons la reaccio de la Figura.
FeSas) + 2HClaq) = FeClaag) + Sis) + H2S(g)

En forma lliure és un gas d’olor pudent, molt toxic i relativament soluble en aigua. En
solucid aquosa forma 1’acid sulfhidric que és un acid feble. Aquest acid s’oxida
lentament per accié de 1’oxigen de I’aire a sofre lliure. La solubilitat del sulfur
d’hidrogen en aigua augmenta notablement en medi basic, ja que en aquest cas I’especie
predominant és 1’anié hidrogensulfur (HS"). Els sulfurs metal-lics son tots insolubles en
aigua excepte els sulfurs dels alcalins.

Et

+ H,0,
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IIT) Oxids, oxoacids i oxosals: Els principals oxids del grup 16 sén el dioxid de sofre
(SO») i el trioxid de sofre (SO3). El dioxid de sofre es forma en la reaccié de combustio
del sofre i també en la reaccid de combustio dels sulfurs metal-lics, segons les reaccions
de la Figura.

Ses) T O2e) + A — SOxy)

MSs) + 3/202() + A = SO2g) + MOgs) (M = cati6é metal-lic)

El dioxid de sofre és un gas d’olor picant soluble en aigua. En solucié aquosa I’espécie
principal és el SO hidratat que posteriorment reacciona amb aigua per establir
I’equilibri amb I’ani6 hidrogensulfit i el catido oxoni. La solubilitat del SO: en aigua
augmenta notablement en medi basic, en aquest cas I’especie que predomina en solucio
¢és 1’ani6 hidrogensulfit (Figura).

SO2(g) + H20a) <> SO2(g) + 2H20(g) <> HSO37aq) + OH (ag)

SO2(aq) + OH (aq) <> HSO37(aq)

El SO, s’oxida facilment a sulfat (SO4>) i, per exemple, oxidants com el iode (1), el
ferro(1IT) (Fe*"), el permanganat (MnOy") i el dicromat (Cr,07*) oxiden el SO; a sulfat.

El SOs; a nivell industrial s’obté fent reaccionar el SO2 amb oxigen a 500 °C i utilitzant
com a catalitzador V205 [0xid de vanadi(V)]. La reaccié €s molt exotérmica. El SO3 a
escala industrial és molt important perqué a partir d’ell per reaccidé amb sulfuric
concentrat es forma I’0leum, que conté una mescla d’acids polisulfurics, que quan es
dilueixen amb aigua donen lloc a I’acid sulftiric concentrat.

L’oxoacid més important d’aquest grup és 1’acid sulfaric (H>SO4). Es un acid diprétic,
la primera ionitzaci6 és forta i la segona debil. Concentrat i calent és un acid oxidant i es
redueix a SO2, pero en les solucions diluides, I’espécie que actua d’agent oxidant és el
proto.

Les oxosals més importants son els sulfats. Els sulfats dels alcalins son solubles en
aigua 1 els dels alcalinoterris insolubles en aigua. Els sulfats dels blocs d i p presenten
una solubilitat molt variable. Per exemple el sulfat de coure(Il) és soluble i el sulfat de
plata(I) és insoluble. El sulfat de calci (CaSOs), el guix, s’utilitza en la construccio i el
sulfat d’amoni [(NH4)>SO4] s’utilitza com fertilitzant. El tiosulfat de sodi (Na2S203) és
un reductor feble i s’oxida a tetrationat de sodi (Na2S4Os). La reduccio del iode a iodur
mitjancant tiosulfat és la base de les valoracions iodométriques (Figura).

ox +2I' > red + I,

28203% (ag) + Intaq) = S406> (aq) + 2T (aq)

Les solucions aquoses de tiosulfat de sodi també s’utilitzen en fotografia per eliminar el
bromur de plata que no ha reaccionat amb la llum, segons la reacci6 de la Figura.
AgBr(s) + 282057 (ag) —> [Ag(S203)2]* (ag) + Br'ag)
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5.7. Elements del grup 17 — Halogens -.

I) Propietats, estat natural i metode d’obtencio: Els haldogens presenten la configuracio
electronica ns?np’ a la capa de valéncia. En forma lliure estan constituits per molécules
diatomiques amb un enlla¢ senzill halogen-halogen. En condicions ambientals el fluor i
el clor son gasos, el brom és un liquid i el iode un solid. Aquesta gradacio esta d’acord
amb 1’augment de les forces de London entre les molécules diatomiques en passar del
fluor al iode. Aquest fet produeix una estabilitzacid de les fases condensades.

Els halogens lliures son poc solubles en aigua i s6n solubles en solvents organics - el F»
reacciona de forma violenta amb els solvents organics i els oxida -. Aquest fet esta
d’acord amb el seu caracter apolar. Els halogens son oxidants i es redueixen als
corresponents anions halur (X°). El caracter oxidant dels halogens segueix la gradacio F»
> Cl2 > Brz > L». El fluor és un dels oxidants més enérgics que es coneix, oxida I’aigua a
Oz i els hidrocarburs a perfluorohidrocarburs. Reacciona directament amb quasi tots els
elements metal-lics i no metal-lics per formar els corresponents fluorurs. El clor també
¢s molt reactiu i reacciona amb molts elements metal-lics i no metal-lics per formar els
corresponents clorurs (Figura).

P4s) + 10Clog) — 4PClsgs)

2Fe(s) + 3Cla) — 2FeCls(s)

El clor a escala industrial s’utilitza per preparar clorurs metal-lics i no metal-lics,
derivats organics clorats - com el clorur de vinil - i1 per desinfectar I’aigua de consum
domestic. El iode es un oxidant feble que s’utilitza com desinfectant farmaceutic.

Els halogens a la natura es presenten en forma d’halurs, el més important és el NaCl que
es troba dissolt en I’aigua de mar o en diposits minerals. El fluor s’obté per electrolisi a
250 °C d’una mescla equimolecular de KF i HF, el Cl, per electrolisi d’una solucio
aquosa de NaCl. Aquest procés és molt important a nivell industrial ja que produeix Cla
en I’anode, Ha en el catode, 1 en la cubeta electrolitica s’obté una solucido de NaOH. El
brom s’obté de I’aigua de mar per oxidacié amb Cl> de I’ani6 bromur present a 1’aigua
de mar, i el iode per reduccid de minerals que contenen 1’ani6 iodat (I03”) amb SO»,
mitjancant les reaccions de la Figura.

105 + 3802 + 3H20 — I + 3SO4* + 6H"

105"+ 5I' + 6H" — 31, + H,O

IT) Solubilitat en aigua: El clor, el brom i el iode sén poc solubles en aigua, perd la seva
solubilitat augmenta notablement en medi basic, ja que experimenten les reaccions
d’autooxidacié-reduccio de la Figura.

1) X2@aq) + 20H (ag) ¢> X'(ag) T XO(ag) + H20(aq)

2) 3XO(ag) > 2X (ag) T XO37ag)
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Aquestes reaccions estan molt afavorides termodinamicament, perd la cinctica de
reaccid depen de I’halogen. El clor en medi basic experimenta autooxidacio-reduccié a
clorur i hipoclorit, el brom a una mescla de bromur, hipobromit i bromat i el iode a
iodur i iodat. Les reaccions son reversibles, de manera que en medi acid es regeneren els
halogens lliures. Cal indicar que el lleixiu és una soluci6 aquosa de clor en medi basic.

La solubilitat del iode en aigua en preséncia de ’anid iodur també augmenta
notablement per la formaci6 de 1’ani6 triodur, segons la reaccié de la Figura:
Lo + Fag) <> I57@q)

IIT) Hidrurs: Els halogens reaccionen amb H> per formar els corresponents halurs
d’hidrogen. Els halurs d’hidrogen sén gasos constituits per molécules diatomiques de
formula HX (X = F, Cl, Br, I) 1 son molt solubles en aigua on formen els acids hidracids
corresponents. L’acid fluorhidric és un acid débil i I’acid clorhidric, I’acid bromhidric i
I’acid iodhidric sén acids forts. Aquests acids hidracids son acids no oxidants i
reaccionen amb metalls electropositius per formar els corresponents halurs metal-lics
(Figura).

Fes) + 2HCl(aq) > FeClaag) + Ha(g)

En el laboratori es prepara el clorur d’hidrogen tractant clorur de sodi amb acid sulfuric
concentrat (Figura).
NaCls) + HoSO4conc.) = HCl(g) + NaHSOxs)

La sal fumant és acid clorhidric concentrat.

IV) Compostos interhalogenats: Els halogens reaccionen entre si i formen compostos
interhalogenats que estan constituits per molecules de formula XX’y (n=1,3,50 7), on
X 1 X’ son atoms d’halogens i X’ és un halogen més electronegatiu que X. EI més
important es el clorur de iode(I) (ICI) que s’utilitza com a font de cations I*.

V) Halurs: Els halogens formen halurs amb tots els elements excepte amb els gasos
nobles més lleugers i poden ser moleculars (UFs, TiCls, PCl3), covalents (BeClz) o
ionics (NaCl). El caracter ionic-covalent dels halurs segueix les tendéncies indicades per
les combinacions binaries en la seccido 4.22. Els halurs de caracter covalent poden

experimentar reaccions d’hidrolisi molt exotérmiques tal com s’ha comentat en la seccid
5.4.

VI) Oxids: Els oxids dels halogens no soén molt estables i tenen tendéncia a
descompondre de forma explosiva en els seus elements. D’aquests compostos només té
importancia el monoxid de clor (C12O) que s’utilitza com a agent blanquejant.
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VII) Oxoacids i oxosals: Els principals oxoacids dels halogens son HOX (X = Cl, Br o
I) (acids hipohalosos), HCIO: (acid cloros), HXOs (X = CI, Br o I) acids halics, HXO4,
(X = Cl, Br o I) acids perhalics i HelOs (acid ortoperiodic). El més important és I’acid
percloric que és un acid fort, i concentrat oxida de forma violenta la materia organica.
De les oxosals les més importants son el KIO3 que és un patrd primari de iode, el KCIO;
que s’utilitza a la industria pirotécnica i el perclorat de plata que s’utilitza per
intercanviar un ani6 clorur per un ani6 perclorat en una sal ionica soluble en aigua,
aprofitant que el clorur de plata és insoluble en aigua. Els perclorats metal-lics s’han de
manipular amb molta precaucid, ja que poden experimentar reaccions d’oxidacio-
reduccio6 de forma violenta.

VIII) Pseudohalurs: Alguns ions poliatdmics com el cianur (CN") o el tiocianat (SCN")
s’anomenen pseudohalurs per la similitud de propietats quimiques que presenten amb
els anions halur. Cal indicar que els cianurs de potassi i sodi son extraordinariament
verinosos, de la mateixa manera que el cianur d’hidrogen que s’obté tractant cianur de
sodi amb sulfuric diluit.

5.8. Elements del grup 18 - gasos nobles -.

I) Propietats, estat natural 1 métode d’obtencié: Els gasos nobles (He, Ne, Ar, Kr 1 Xe)
son en condicions ambientals gasos monoatomics. Els seus punts d’ebullicié sén molt
baixos. L’heli és la substancia que presenta el punt d’ebullicié més baix (-269 °C). Els
punts d’ebullici6 augmenten amb el volum atomic. Aquest fet és conseqiiéncia de
I’increment de les forces de London. En estat solid presenten una estructura
corresponent a un empaquetament ciibic compacte.

El neo, I’argo, el cripto i el xend s’obtenen de la liquacié de 1’aire i de la seva posterior
destil-laci6 fraccionada. L’heli s’obté del gas natural. L’heli s’utilitza en la refrigeracio
de superconductors, el ned en la fabricacid de llums fluorescents i I’argd quan es
necessita una atmosfera no oxidant i cal substituir al nitrogen en aquesta funcio6.

Quan es congela aigua en preséncia de gasos nobles a alta pressid s’obtenen clatrats de
composicid limit Ar-6H>O, Kr-6H,0 i Xe-6H»O.

Els gasos nobles son molt inerts quimicament. Especialment 1’heli i el ned6 que
presenten les configuracions electroniques de capa tancada 1s?> i (He)2s*2p®,
respectivament. A partir de I’argo, la configuracid ns?np® és de capa oberta i en baixar
en el grup disminueix el potencial d’ionitzacio i I’energia de la subcapa nd. Aquests fets
expliquen la reactivitat quimica que presenta el xen6. Noteu que el xen6 reacciona amb
fluor fotoquimicament o térmicament formant fluorur de xend moleculars de formula
XeFn(n=2,4006).



IT) Fluorurs de xend: El difluorur de
xend (XeF2) es prepara en una reaccio,
activada fotoquimicament per llum del
ultraviolat, entre el xendé 1 el fluor.
També, es prepara en un reaccio
catalitzada per niquel metal-lic entre el
xend 1 el fluor a 400 °C. Si no es
controla  I’estequiometria  d’aquesta
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h
Xe+Fy —— > XeF,

Ni, 400 °C
Xe+F, —— > XeF,

Ni, 400 °
Xe + 2F, (excés) ﬂ, XeF,

Ni, 300°C, 50 at__

Xe + 3F, (excés gran) XeFg

reaccio, s’obtenen mescles de difluorur de xen6 (XeF») i de tetrafluorur de xeno6 (XeFa).

El tetrafluorur de xend (XeF4) s’obté en una reacci6 catalitzada pel niquel metal-lic

entre el xeno 1 el fluor a 400 °C, utilitzant un excés de fluor; i el hexafluorur de xeno

(XeFs) s’obté en una reaccid catalitzada per niquel metal-lic entre el xend i el fluor a

300 °C, utilitzant un gran excés de fluor i treballant a una pressié de 50 atm (Figura).

Els fluorurs de xend son solids moleculars. L’estabilitat termodinamica d’aquests

fluorurs es relaciona amb el fet que la reaccié d’autooxidacio-reduccid que regeneraria
xend 1 fluor no esta afavorida perque és dificil oxidar el fluorur a fluor.

El XeF2 i XeFs son donadors d’anions
fluorur i reaccionen amb acceptors
d’anions fluorur com els compostos
MFs (M = P, As o Sb), el XeF4 és
menys reactiu en aquest sentit. El XeFs
tamb¢é presenta caracter d’acceptor
d’anions fluorur (Figura).

El XeF, reacciona amb aigua de
forma lenta, i el XeFs4 i el XeF¢ de
forma més enérgica i violenta, segons
les reaccions de la Figura.

XeF, + MF; —> [XeF]*[MFg]
XeFg + MFg ——> [XeFs][MFg]

M=P, Aso Sb
A
XeFg+ MF —— M'[XeF;]” ——> 1/2XeFg + 1/2My[XeF]
M=K, RboCs
XeF, + H0 > Xe + 1/20, + 2HF

6XeF, + 12H,0

» 2XeOj + 4Xe + 24HF + 30,
XeFG + 3H20 _— > X903 + 6HF

El XeOs ¢és un solid blanc explosiu i en mitja basic fort forma hidrogenxenats (HXeOs3").

L’hidrogenxenat experimenta una reaccidé d’autooxidacid-reduccidé que dona lloc a la
formacié del perxenat (XeOs*). Tots els compostos de xend son oxidants forts i, per
exemple, el perxenat oxida el Mn?" a MnOx".
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Tema 6. Compostos de coordinacio i elements de transicio.

6.1. Compostos de coordinaci6 classics (compostos de coordinaci6 de Werner): Els
compostos de coordinaci6 es poden dividir en classics o no classics. En aquest curs ens
centrarem en [’estudi dels compostos de coordinacid classics. Un compost de
coordinaci6 classic és una agrupacié constituida per un catidé central envoltat per
lligands neutres o anionics que s’uneixen a I’atom central mitjangant un enllag covalent

datiu de dos centres 1 dos electrons.
cati6 central
., Cr 1 (acid de Lewis)
La reaccio de formacié d’un compost de

coordinaci6 es pot interpretar com una \
reaccio acid-base de Lewis, en la qual els
lligands actuen de bases de Lewis, el catio M™ ) + Nl ML.]™ )
actua d’acid de Lewis, i el compost de
coordinacié d’adducte de Lewis (Figura).
Aixi, I’enllag entre el catié central i un
. s . ., , ligands
lligand s’explica per la formaci6 d’un (bases de Lewis)

enlla¢g covalent datiu per interaccid entre
un orbital atomic buit del catié i un orbital atomic ple del lligand, si el lligand és
monoatomic, o un orbital molecular ple localitzat sobre un dels atoms del 1ligand, si el
lligand és una molécula o un 10 molecular.

Els atoms dels lligands que es poden unir directament al cati6 central s’anomenen atoms
coordinadors. El nombre d’atoms coordinadors enllacats al cati6 central s’anomena
nombre de coordinacid. Els nombres de coordinacié varien entre 2 1 9, sent els més
habituals 2, 4 1 6. Els compostos de coordinacié poden ser neutres o ionics, per exemple
[PtCIo(NH3) 2] (I) és un compost de coordinacio neutre, [Fe(H20)6]*" (IT) és un compost
de coordinaci6 cationic; i [CuClz] (III) és un compost de coordinacioé anionic. Segons
el nombre de centres metal-lics que presenten, els compostos de

coordinacié es poden classificar en mononuclears, dinuclears o OH, OH,

. ., . H
polinuclears. Per exemple, els compostos de coordinacio I, II i TIT HZO\A!/O\ %
son compostos de coordinacié mononuclears mentre que el compost o el &
OH, OH,

IV de la Figura és un compost de coordinacié dinuclear.

v
Els lligands es classifiquen en neutres o anionics, segons la carrega,
en mono-, di- o polidentats segons el nombre d’atoms coordinadors que es poden
coordinar al cati6 central, i en oxigen, sofre, nitrogen, fosfor, clor, ... donadors segons
els tipus d’atoms coordinadors que presenten. Per exemple, dels lligands Cl-, H>O i
NH>-CH>-CH2-NHa», el primer és anionic, monodentat i cloro-donador, el segon ¢és
neutre, monodentat i oxigen-donador; i el tercer €s neutre, didentat i nitrogen-donador.
A més a més, un lligand es classifica en terminal o pont segons s’uneixi a un Unic catid
metal-lic o actui de pont entre 2 0 més cations metal-lics. Per exemple en el compost IV
les molécules d’aigua actuen de lligands terminals mentre que els anions hidroxid
actuen de lligands pont.

OH,

OH,

4+
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6.2. Nomenclatura dels lligands neutres i anionics. Les molecules neutres quan actuen
com lligands conserven el nom. Per exemple, quan les molecules PH3 NEt; o PPh;
actuen com lligands reben els noms fosfina, trietilamina o trifenilfosfina. Hi ha
molécules neutres que no segueixen la regla anterior i reben noms especials. Aixi, les
molecules d’aigua (H20), d’amoniac (NH3), de monoxid de carboni (CO) i d’oxid de
nitrogen(Il) (NO) quan actuen com lligands reben els noms aqua, ammina, carbonil i
nitrosil, respectivament. Els anions quan actuen com lligands s’anomenen substituint la
terminacio ur, it o at del seu nom per les terminacions uro, ito, o ato, per exemple:

Anio Nom quan actua com anié | Nom quan actua com lligand
NOj5 nitrat nitrato

SO sulfat sulfato

NOy nitrit nitrito

H hidrur hidruro

F fluorur fluoruro

Cr clorur clororuro

Br bromur bromuro

I iodur ioduro

OH hidroxid hidroxido

0* oxid oxido

0, peroxid peroxido

S* sulfur sulfuro

HS hidrogensulfur hidrogensulfuro
CN cianur cianuro

6.3. Determinaci6 de la carrega del cati6 central d’un compost de coordinacid: Per
determinar la carrega del cati6 central d’un compost de coordinaci6 es fa un balang de
carrega mitjancant la segilient equacio: carrega del compost de coordinacié = carrega del
catid + carrega dels lligands anionics.

Per exemple en els compostos [CoCI(NH3)s]** (IV) i [PtBrCI(NH3)2] (V), la carrega del
catio6 central és:

compost IV
+2 = carrega del cati6 central + (-1 del lligand cloruro)
carrega del catid central = +3

compost V
0 = carrega del catio central + (-1 del lligand bromuro) + (-1 del lligand cloruro)
carrega del cati6 central = +2
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Noteu que: i) Coneguda la carrega del catido central, es pot determinar la seva
configuracid electronica (seccid 1.15). Aixi, per exemple, un atom de cobalt neutre i
aillat presenta una configuracio electronica (Ar)3d’4s? i un atom de plati neutre i aillat
presenta una configuracio electronica (Xe)4f1*5d%6s!, de manera que un catié cobalt(III)
presenta una configuracio electronica (Ar)3d® i un catid plati(Il) presenta una
configuracid electronica (Xe)4f'*5d®. També diem (seccid 1.15) que el catid cobalt(IIT)
és un cati6 d° i que el catio plati(Il) és un catié d®. ii) El centre atdmic en un compost de
coordinacid no classic pot ser també un atom neutre o un ani6, per exemple [Ni(CO)4]
(VI) o [Fe(CO)4])* (VIN). iii) L’estat d’oxidaci6 del centre atomic d’un compost de
coordinaci6é coincideix amb la seva carrega. iv) El centre atomic d’un compost de
coordinacié s’especifica indicant el nom de 1’atom i el seu estat d’oxidaci6. Aixi es
parla de compostos de coordinacio de cobalt(IIII), plati(Il), niquel(0) o, ferro(-I1); quan
el centre atomic del compost de coordinacio €s un catié cobalt(IIl), un catié plati(Il), un
atom de niquel neutre o un anid ferro(-1I), respectivament.

6.4. Formulacio de compostos de coordinacio: Per formular un compost de coordinacid
es segueixen les segilients regles: 1) D’esquerra a dreta s’escriu: i) el simbol de 1’atom
central, ii) les formules dels lligands anidnics (ordenats per ordre alfabétic del simbol de
I’atom coordinador) i iii) la formula dels lligands neutres (ordenats per ordre alfabétic
del simbol de I’atom coordinador). 2) En el cas de lligands moleculars la férmula del
lligand es situa entre paréntesis. 3) El nombre de lligands d’un mateix tipus s’indica
mitjancant un subindex a la dreta de la formula del lligand. 4) La féormula global del
compost de coordinaci6 es situa dins de claudators. 5) Si el compost de coordinacio és
ionic, s’indica la carrega del compost de coordinaci6 amb un superindex a la dreta.
Formules correctes de compostos de coordinacid seguint aquestes normes son
[CoCI(NH3)s]*" i [PtBrCI(NH3)2].

6.5. Nomenclatura de compostos de coordinacié: La ITUPAC accepta diferents maneres
d’anomenar els compostos de coordinacid. Segons la nomenclatura Stock per anomenar
un compost de coordinacio, primer s’anomenen els lligands per ordre alfabétic del seu
nom i després el nom de I’atom central, indicant entre paréntesis el seu estat d’oxidacio.
El nombre de lligands del mateix tipus s’indica amb els prefixos di, tri, tetra, penta,
hexa, ... 0 bis, tris, tetrakis, pentakis, hexaquis, ... si els primers estan inclosos en el nom
del lligand. Si s’utilitzen aquests ultims prefixos el nom del lligand es situa entre
paréntesi. A més a més: 1) Si el compost de coordinacid €s cationic, s’afegeix la paraula
catié davant del seu nom 1 si el compost de coordinaci6 es anionic, s’afegeix la paraula
ani6 davant del seu nom. 2) Si el compost de coordinacid €s anionic el nom del catid es
substitueix per la rel del nom del catid6 més la terminacié at, excepte en el cas de
compostos de coordinacié anionics dels cations coure(I), coure(Il), plata(I), or(l),
or(Il1), plom(Il) i plom(IV) per als que s’utilitzen els noms cuprat(l), cuprat(Il),
argentat(I), aurat(I), aurat(Ill), plumbat(Il) i plumbat(IV) per indicar el catié central.
Noms correctes de compostos de coordinacié segons la nomenclatura Stock sén catid
pentaamminaclorurocobalt(IIT), diamminabromurocloruroplati(II),
tetracarbonilniquel(0), ani6 tetracarbonilferrat(-1I).
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6.6. Nombres de coordinaci6 i geometries dels compostos de coordinacid

Nombre de coordinacié 2: Aquest nombre de coordinacié el
presenten compostos de coordinacié de geometria lineal o
angular. Els cations d'°, com Cu(I), Ag(I), Au(l) i Hg(II)
formen compostos de coordinaci6 de geometria lineal.
Exemples d’aquests compostos son [CuCly]” [Ag(NHz).],
[Au(CN).] i [HgCl].

Nombre de coordinacid 3: Aquest nombre de coordinacid és
poc freqiient i el presenten compostos de coordinacié de
geometria plano-triangular o piramidal. Aixi els compostos
[Hgls] 1 [SnCl3] presenten, respectivament, geometria plano-
triangular 1 piramidal. La Figura mostra les geometries lineal,
plano-triangular i piramidal de compostos de coordinacio.

Nombre de coordinacio 4: Aquest €s un nombre de
coordinacié que es presenta amb freqiiéncia. Les geometries
més habituals son la tetraédrica i la plano-quadrada (Figura).
Els cations d%, com Pd(II), Pt(II), Au(IIl) presenten en molta
freqiiéncia la geometria plano-quadrada. Exemples de
compostos de coordinacié amb una geometria tetra¢drica son
[AIH4] i [CoCls]* i de compostos de coordinacié amb
geometria plano-quadrada sén [MCls]* (M = Pd o Pt).

Nombre de coordinaci6 5: Aquest nombre de coordinacid
¢s poc freqiient. Les geometries més habituals son la de
bipiramide trigonal i la de piramide de base quadrada
centrada a la base (Figura).
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Nombre de coordinaci6 6: Aquest nombre de coordinacid L . L
é¢s molt freqiient. La geometria més habitual és L\ ‘ /L \l\/i:/L
I’octaedrica. Una altra geometria possible, encara que poc /'\"'\ Vi \L
freqiient, és la prismatica-trigonal (Figura). Exemples de L L b E
compostos de coordinacié octaédrics sén [Co(NH3)e]*" i
[Ni(NH3)6]*". octaedrica prismatica trigonal

Nombres de coordinacio 7, 8 1 9: Aquests nombres de coordinaci6 son poc freqiients. En
el cas del nombre de coordinacid 7, les geometries més habituals son la de bipiramide
pentagonal i la de prisma trigonal apicat en una cara rectangular. En el cas del nombre
de coordinacio 8, les geometries més habituals deriven de la geometria cubica i son les
geometries cubica, antiprismatica i dodecaedrica. En el cas del nombre de coordinacio
9, la geometria més habitual és la prismatica trigonal amb les tres cares rectangulars

apicades.
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6.7. Isomeria: Aspectes generals: Els isomers d’un compost quimic es poden dividir en
isomers estructurals i estereoisomers, segons I’ordre de connexio6 entre els atoms que el
constitueixen sigui diferent (isomers estructurals) o el mateix (estereoisomers). Els
estereoisomers es diferencien entre si en la disposicio relativa a I’espai dels atoms. Els
estereoisomers d’un compost quimic es divideixen en diastereoisomers i
enantioisomers. Dos estereoisomers d’un compost quimic son diastereoisomerics, si la
imatge especular d’un d’ells no coincideix amb 1’altre; 1 so6n enantioisomerics, si la
imatge especular d’un d’ells coincideix amb 1’altre.

6.8. Quiralitat Un compost quimic que presenta una estereoformula (formula d’un
compost quimic que indica I’ordre de connexid entre els atoms i la seva disposicié a
I’espai) que no és ideéntica a la seva imatge especular es diu que és quiral. Els compostos
quirals es poden presentar en forma de dos enantioisomers i quan es presenten en forma
d’un sol enantioisomer es diu que soén purs Opticament. Aconseguir compostos purs
opticament €s un objectiu prioritari de la Quimica Farmaceéutica pero els seus metodes
d’obtenci6 estan fora de 1’abast d’aquest curs.

6.8. Isomeria estructural en els compostos de coordinacié Els primers exemples
d’isomeria estructural en compostos de coordinacid es van observar en compostos amb
el lligand nitrito. El lligand nitrito actua de manera monodentada pero es pot coordinar
per I’atom de nitrogen o per un dels atoms d’oxigen. Per diferenciar aquests dos isomers
estructurals es parla del 1ligand N-nitrito quan es coordina per 1’atom de nitrogen i del
llignad O-nitrito quan es coordina per un dels atoms d’oxigen. La Figura mostra les
formules estructurals dels cations pentaammina(/N-nitrito)cobalt(IIl) i pentaammina(O-
nitrito)cobalt(III).

1 ] B T2
NH, e NH, o
NH; O ‘ NH; N
4 -
H3N Co N\ HsN Co ) o)
(@)
HsN HsN
NH3 NH3
catié pentaammina(N-nitrito)cobalt(Il1) catié pentaammina(O-nitrito)cobalt(I11)

6.9. Diastereoisomeria en els compostos de coordinacid: Els primers exemples de
diasteroisomeria en compostos de coordinacié es van observar, en compostos plano-
quadrats de formula [MX>L>] i ocatedrics de formula [MXsL4] o [MX3L3] (X representa
un lligand monodentat monoanionic i L un lligand monodentat neutre). Els compostos
plano-quadrats de formula [MX>L.] i octaédrics de formula [MX>L4] poden presentar-se
en forma de dos diasterecoisomers segons si els dos lligands X ocupen posicions
contigiies de 1’esfera de coordinaci6 (isomer cis) o posicions oposades de I’esfera de
coordinaci6 (isomer trans) (Figura segiient).
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X X
X L X
\ L L
F 4 v /
M M X /M 8 L /M L
X \L L/ \ K L
L X
cis trans cis trans
« g , X X
Els compostos octaedrics de formula [MX;3L3]
també es poden presentar en forma de dos L o
: . : . / 7
diastereoisomers segons si els tres lligands X  x M L L M L
ocupen les posicions que determinen una cara de / ‘ / ‘

I’octaedre de coordinaci6 (isomer facial o X
isomer fac) o un meridia de I’octaedre de

coordinacié (isomer meridional o isomer mer)

(Figura).

6.10. Enantioisomeria en els
compostos de coordinacio: Els
primers exemples
d’enantioisomeria en compostos
de coordinaci6 es van observar en
compostos octaédrics de formula
[M(L-L);] (L-L representa un
lligand didentat). Aquests
compostos estan constituits per
dos enantioisomers que
s’anomenen dextro o levo segons
si la corba helicoidal que
determinen es dextrogira o

levogira (Figura). L’isomer dextro és simbolitza per A i I’isomer levo per A. Una corba

helicoidal és dextrogira si mirada des de fora s’enfila d’esquerra a dreta i és levogira si
mirada des de fora s’enfila de dreta a esquerra.

6.11. Sintesi de compostos de coordinacié: Un compost de coordinaci6 classic sovint es

prepara en solucid aquosa, fent reaccionar una sal del catié metal-lic amb els lligands
adequats. En aquest cas la reacci6 de formacié del compost de coordinacié és una
reaccid de substitucid de les moleécules d’aigua coordinades al catid6 metal-lic pels
lligands. Els cations metal-lics dels elements del bloc d en estats d’oxidacid +2 i +3,
generalment, en solucidé aquosa es presenten en forma d’aquacomplexos de formula

[M(H20)6]™" (n=2 0 3) (secci6 4.4).
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Per exemple, el catié hexaamminaniquel(Il) es prepara dissolent una sal de niquel(II) en
la minima quantitat d’aigua i tractant la solucidé resultant amb amoniac concentrat. El
niquel(Il) en soluci6é aquosa es troba en forma del catid6 hexaaquaniquel(Il) i en afegir
I’amoniac es substitueixen les molécules d’aigua per les moleécules d’amoniac. Aquestes
reaccions de substitucio es produeixen en etapes successives, generalment reversibles,
en cada una de les quals es substitueix una moleécula d’aigua per una molécula de
lligand. La formaci6 del cati6 hexaamminaniquel(Il) a partir del catio
hexaaquaniquel(Il) es produeix segons les reaccions de la Figura.

1) [Ni(H20)6]*"(ag) + NH3(ag) <> [Ni(NH3)(H20)s5]*"(ag) + H2Otaq)

2) [Ni(NH3)(H20)s5]*"(aq) + NHs(aq) > [Ni(NH3)2(H20)4]*"(aq) + H2O(aq)

3) [Ni(NH3)2(H20)4]*" (ag) + NH3(ag) <> [Ni(NH3)3(H20)3]*" (ag) + H2Oaq)

4) [Ni(NH3)3(H20)3]*"(ag) + NH3(aq) <> [Ni(NH3)a(H20)2]*" (aq) + H2O(aq)

5) [Ni(NH3)4(H20)2]**(aq) + NH3(ag) <> [Ni(NH3)s(H20)]*" (ag) + H20(aq)

6) [Ni(NH3)s(H20)2]*" (aq) + NH3(ag) ¢> [Ni(NH3)6]*" (aq) + H2O(aq)

ReaCCIé glObal. [Ni(HZO)6]2+(aq) aF 6NH3(aq) <> [Ni(NH3)6]2+(aq) AF 6H20(a_q)

Cadascuna de les reaccions reversibles 1 — 6 esta regida per una constant d’equilibri que

es representa per K. Per exemple, per a la reacci6 4 pren [’expressio:
[[Ni(NH;), (H,0), 1]

[ INiONH) 5 (1,00, 1] [NH, ],

. La constant d’equilibri de la reacciéo global es

i=6
representa per Pk 1 pren ’expressio B, =HKi. Les reaccions 1-6 estan controlades
i=1
entalpicament, ja que 1’energia d’enllag Ni-O és inferior a I’energia d’enllag Ni-N, i la
seva variacid d’entropia €és aproximadament zero, ja que en aquestes reaccions no
augmenta significativament el desordre molecular. L’entalpia de la reaccio global
expressada en funcié d’energies d’enllag és -6(y,_y —&yio) (seccid 2.2) i la seva
variacié d’entropia és aproximadament zero. En les reaccions 1 - 6 i en la reacci6 global
de la Figura anterior es compleix que AG, =~ AH.

6.12. Efecte quelat: En reaccions de substitucio de lligands, generalment, els lligands
didentats o polidentats substitueixen a lligands monodentats. Aquest fet s’anomena
efecte quelat i s’observa amb més freqiiéncia quan els metal-locicles que formen els
lligands didentats o polidentats amb el catidé central son de 5 o de 6 membres. La
formacié d’un metal-locicle de 5 0 6 membres no produeix canvis significatius en les
distancies 1 angles d’enllag del lligand di- o polidentat quan es compara el lligand
coordinat amb el lligand lliure.
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Les reaccions de substitucid de o4
lligands di- o polidentats per
lligands monodentats freqlientment ‘
estan controlades entropicament. Hz—NiiNHz
Per exemple, la reacci6 entre el CNI—{ g :
., . , . 5

cati6 hexaamminaniquel(Il) 1 el B HoN—_4
lligand etilendiamina (en) forma el

catio6 tris(etilendiamina)niquel(II)
(Figura). segons la reaccio de la
Figura segiient. Aquesta reaccid estd controlada entropicament ja que augmenta el
desordre molecular de reactius a productes - en aquesta reacci6 es formen i es trenquen

catio tris(etilendiamina)niquel(ll)

enllacos senzills Ni-N de manera que I’entalpia de reaccid és aproximadament zero, i,
aleshores, es compleix que AGy =-TASj -.

[Ni(NH3)6]*"(aq) + 3€N(ag) <> [Ni(en)s]*"(ag) + 6NHs(ag)

6.13. Quimioselectivitat en les reaccions de substitucié: Quan diferents cations
metal-lics competeixen per un mateix lligand o diferents lligands competeixen per un
mateix catio; aleshores, en condicions de control termodinamic, les relacions dur-tou
determinen el producte de la reacci6 (seccio6 4.12).

6.14. Quimica descriptiva d’alguns elements dels blocs d i f: Les configuracions
electroniques, els estats d’oxidacid, les propietats periodiques per als elements dels
blocs d i f, i les relacions generals de grup per als elements del bloc d s’han comentat en
les seccions 1.15 1 4.22. Aqui es fara un breu estudi de la reactivitat quimica dels
elements de la primera serie de transicid, d’alguns elements de la segona serie i de la
tercera serie de transici6 (plata, pal-ladi, plati, or i mercuri) i del bloc f (ceri i urani).

Escandi: L’estat d’oxidacié més estable per a I’escandi és el +3. L’escandi és un metall
poc abundant i la seva quimica és molt similar a la de 1’alumini. Com en el cas de
I’alumini I’hidroxid d’escandi(IIl) és amfoter i 1’escandi metal-lic s’ataca amb una
soluci6é aquosa d’hidroxid de sodi. Tant el metall com els seus compostos presenten
poques aplicacions.

Titani: El titani es presenta a la natura en forma dels minerals ilmenita (FeTiO3) i rutil
(TiO2). El metall s’obté a partir del TiO,, transformant el TiO> en TiCls i reduint el
TiCls a titani metal-lic amb Mg. El titani s’ataca amb acid clorhidric i déna una solucid
aquosa de Ti** i Hy gas. Una disgregacio acida del TiO> (Figura 122) produeix una
solucié incolora que conté el catio titanil (TiO*) que quan es tracta amb hidrogen
naixent (que es produeix fent reaccionar cinc metal-lic amb acid clorhidric diluit) és
redueix a Ti** en una primera etapa i a Ti*" en una segona etapa. El Ti**(q) s’oxida
facilment a Ti(IV) amb 1’oxigen de I’aire i el Ti**(aq) és un agent reductor molt enérgic
que redueix 1’aigua a hidrogen. El titani metal-lic s’utilitza en la fabricacié d’acers durs
i1 no deformables (un acer és un aliatge de ferro i carboni i altres metalls) i el dioxid de
titani s’utilitza per fabricar pigments de color blanc.
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Vanadi: El vanadi és un element relativament abundant perd es troba disseminat a la
natura, de manera que €s com un subproducte d’altres processos metal-largics
industrials. Els estats d’oxidaci6 més importants del vanadi son +V, +IV, +II1 i +II. La
forma en que es presenta el vanadi(V) en solucié aquosa depen del pH. Aixi en medi
acid fort es presenta en forma del cati6 vanadil(V) - VO," - a pH aproximadament 7
precipita 1’0xid de vanadi(V) - V20s - 1 en medi basic fort es presenta en forma de 1’ani6
vanadat - VO4>" -. A pH acids existeixen un gran nombre de polivanadats. El catio
vanadil(V) es pot reduir en etapes successives amb hidrogen naixent al catié vanadil(IV)
- VO** -, al cati6é vanadi(IIl) i finalment al cati6 vanadi(Il). En solucié aquosa els
cations vanadi(Ill) i vanadi(Il) es presenten en forma d’hexaaquacomplexos. El
vanadi(Il) s’oxida en contacte amb 1’aire i redueix 1’aigua a hidrogen.

Crom: El crom s’obté del mineral cromita - FeCr,O4 - . Mitjangant una disgregacio
basica oxidant la cromita es transforma en cromat de sodi que és soluble en aigua i, en
medi acid, el cromat de sodi es transforma en dicromat de sodi que precipita ja que no
¢s tan soluble en aigua com el cromat de sodi. El dicromat de sodi es redueix amb carb6
a oxid de crom(IIl) i I’0xid de crom(IIl) mitjangant una aluminotérmia (una reduccio6
amb alumini metal-lic) es redueix a crom metal-lic (Figura).

1100 °C

2FeCr,0, + 8NaOH + 3/20, 4Na,yCrO, (soluble en aigua) + Fe;O3 (insoluble en aigua) + 4H,0

Na,CrOy(aq) + 2H*(aq)

N32CF207(S) + HZO(g)

NazCr207 +2C
Cr203 + Al

CI’203 + N32003 +CO
Cr+ A|203

Els estats d’oxidaci6 més importants per al crom sén +VI i +III. En I’estat d’oxidacio
+VI, la forma en qué es presenta en solucié aquosa depén del pH. Aixi en medi basic es
presenta en forma de I’anié cromat - CrO4> de color groc, en medi lleugerament acid en
forma de I’ani6 dicromat - Cr,O7* - de color taronja i en medi acid fort precipita 1’0xid
de com(VI) — CrOs - de color vermell. Molts cromats son insolubles en aigua, com el
cromat de plata (AgxCrOs) i el cromat de plom (PbCrOs). En I’estat d’oxidacio +III, el
compost més important és 1’0xid de crom(IIl) que és de color verd i s’utilitza per
fabricar pigments de color verd. El metall és resistent a la corrosié i es diposita
electroquimicament sobre la superficie d’altres metalls per protegir-los de la corrosio.

Manganes: El principal mineral de manganés és la pirolusita — MnO> -. La principal
aplicaci6 del metall és la produccid d’acers. Els acers que contenen manganes (fins a un
12%) sén molt durs i s’utilitzen per preparar eines destinades a la trituracid. Els
principals estats d’oxidacié del manganés séon +VII, +IV i +II. El permanganat de
potassi és el principal compost en I’estat d’oxidacié +VII, és soluble en aigua, on forma
una solucié de color violeta intens que en medi acid actua com agent oxidant enérgic.
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El principal compost en I’estat d’oxidaciéo +IV és el MnO:> que s’utilitza per preparar
clor en el laboratori segons la reaccid6 MnOx) + 4HCl(conc.) + calor = MnClaag) + Clag)
+ 2H20qq). Les principals sals de manganes(Il) son el clorur i el sulfat. Aquestes sals
son solubles en aigua, on el Mn?* es presenta en forma del cati6 hexaaquamanganés(1D).

Ferro: El ferro és el metall més important i a la natura es presenta en forma de diferents
minerals, com la hematita Fe;Os, la magnetita Fe3Os, la siderita FeCOs i la pirita FeS,.
La principal aplicacié del metall és la produccid d’acers (industria de la siderurgia). Un
acer trencadis s’obté quan es redueixen Oxids de ferro amb carboni a alta temperatura.
Aquest acer cont¢ Fe, C i elements no metal-lics com N, P i S. Per millorar les
propietats d’aquest material es fon i contra corrent es fa passar oxigen. Aquest
tractament oxida els elements no metal-lics N, P i S. El nou material que resulta esta
constituit basicament per Fe i C i és un acer molt mal-leable. Les propietats d’aquest
acer es poden modular afegint petites quantitats d’altres metalls, per exemple manganés
o crom. Els principals estats d’oxidacio del ferro son el +2 i el +3. El metall lliure
s’ataca amb clorhidric formant una solucié de color verd pal-lid que conté clorur de
ferro(Il) 1 hidrogen. El color d’aquesta soluci6 el produeix el catio hexaaquaferro(Il)
que en contacte amb 1’aire s’oxida al cati6 hexaaquaferro(Ill) que és de color groc.

Cobalt: El cobalt és un subproducte del procés d’obtencio d’altres metalls (coure, niquel
o plom). Els estats d’oxidaci6 més importants son el +II i el +III. El cobalt(Il) en
soluci6 aquosa es presenta en forma de 1’hexaquacobalt(Il) de color rosa. El Co**(q)
amb agents oxidants enérgics es pot oxidar a Co**, pero el catid hexaaquacobalt(IIl) és
un oxidant molt enérgic que oxida I’aigua a oxigen. Si ’oxidaci6é de Co** a Co** es fa
en presencia de lligands N-donadors, finalment s’obtenen compostos de coordinaci6 de
cobalt(III) estables.

Niquel, pal-ladi 1 plati: Aquests elements pertanyen al grup 10 de la Taula Periodica.
L’estat d’oxidacié més important és el +1I, encara que per al plati I’estat d’oxidacié +IV
també ¢és forca estable. El niquel forma una gran varietat de complexos de geometria
plano-quadrada, tetra¢drica o octaédrica en estat d’oxidacié +II. En canvi el Pd(Il) i el
Pt(II) formen compostos plano-quadrats. El pal-ladi i el plati son metalls nobles i tots
dos s’ataquen amb aigua régia (una mescla 3:1 en volum d’acid clorhidric concentrat i
acid nitric concentrat). El pal-ladi en aigua régia forma 1’acid tetracloropal-ladic
H>[PdCls] que és molt soluble en aigua i de color vermell, mentre que el plati forma
I’acid hexacloroplatinic H2[PtCls] també molt soluble en aigua i de color vermell. El
plati és un metall noble que s’utilitza en joieria. Els metalls lliures o compostos en estat
d’oxidacio 0 o +II d’aquests elements s’utilitzen com a precatalitzadors de reaccions
organiques d’interés industrial. A més a més, el compost cis-[PtClo(NH3)2] s’utilitza
com a agent quimioterapeutic.
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Coure, plata i or: Aquests elements pertanyen al grup 11 de la taula periddica. Tots tres
son metalls nobles. El coure s’utilitza per fabricar fils eléctrics, la plata en fotografia i
joieria i I’or, principalment, en joieria. El coure s’ataca amb nitric diluit formant una
soluci6 aquosa que conté nitrat de coure(Il). El color blau d’aquesta solucio ¢és
conseqiiéncia del catié hexaaquacoure(Il). La plata s’ataca amb acid nitric concentrat i
calent, formant una soluci6 aquosa incolora de nitrat de plata(I) i I’or s’ataca amb aigua
regia formant una solucio que conté I’acid tetracloroatric H{AuCls] que és molt soluble
en aigua i de color vermell. L’ or es troba en forma nativa a la natura.

Cinc 1 mercuri: Aquests elements pertanyen al grup 12 de la Taula Periodica. El cinc és
un metall molt electropositiu mentre que el mercuri és un metall noble. El cinc s’ataca
amb clorhidric diluit formant una solucié de clorur de cinc(Il) i hidrogen. El cinc també
s'ataca amb solucions d’hidroxid de sodi formant 1’ani6 tetrahidroxoxidocincat(Il) i
hidrogen. El mercuri s’ataca amb nitric formant una solucié de nitrat de mercuri(Il). El
mercuri és un dels pocs metalls que es presenta en estat liquid en condicions ambientals.
Noteu que tant el mercuri metal-lic com els seus compostos son molt toxics.

Ceri 1 Urani: El ceri presenta els estats d’oxidacio +IV i +III, en I’estat d’oxidacié +IV
actua com a agent oxidant. En soluci6 aquosa I’urani es presenta en forma del catié
UO,** de color groc. L’urani s’utilitza per produir energia nuclear mitjangant processos
de fissio dels seus isotops radioactius. En els reactors nuclears s’utilitza urani metal-lic
enriquit com a combustible perd actualment es tendeix a substituir-lo per UO> enriquit
que és menys reactiu quimicament.



