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41

L’enllag quimic. Aspectes energetics. Classificaadéls enllacos segons
I'electronegativitat dels atoms que el formen. Ediwel tipus d’enllag
segons les propietats de les substancies.

41.1 L’'enllac quimic com una conseqiiéncia del prindpiminima energia

L'existencia d’especies poliatomiques estables, sjguin elementals o
compostes, implica que els atoms poden interadote si per formar agregats que
tenen una energia més baixa que els fragmentsagep@uan aquesta disminucié de
I'energia excedeix 10kcal/mol d’atoms aproximadaimdiem que existeixen enllacos
guimics doncs es produeixen especies que teneriefatsp quimiques definides i
caracteristiques. Una reaccié quimica és un prgo@scanvia un cert ordenament
d’enllacos per un altre.

No només la propia formacié de I'enlla¢ s’expliea termes energetics, si no
gue totes les seves caracteristiques: tipus dertbagitud d’enllac i angles d’enllac
s’explica en termes de disposicions de minima eserg

Cada atom posseeix una determinada configuraetiréhica, que s’especifica
indicant quins orbitals atomics ocupen els eledrdils electrons de la capa més
externa tenen energies mes grans i reben el ndectians de valéncia. Els electrons
de la capa de valencia son els que intervenen femneacio de I'enlla¢ entre dos o meés
atoms i per tant son els que en determinen lesqiedp quimiques.

Quan dos atoms s’apropen, resulta que la configude minima energia deixa
de ser la configuracio electronica que cada at@sgmtava per separat. Els electrons de
valéncia, que sbn els electrons més externs i raB#ntent lligats presenten energies
relativament grans. Aquests electrons poden réaseva energia passant a ocupar uns
nous orbitals, els orbitals moleculars que donea # la formacié del que s’anomena
enllag covalent.

41.1.1 Formacio de I'enllac

Hi ha varies descripcions possibles de I'enllacatent. La més senzilla de totes
és 'anomenada teoria de I'enlla¢ de valéncia. gureat model, els orbitals moleculars
es formen per la superposicio (suma) de dos osbital valencia de dos atoms. Aixo
implica una acumulacié de densitat electronicaeedtrss nuclis. Aquest fet és d’'una
importancia fonamental. L’energia potencial defesiza és més baixa quan els electrons
sén molt a prop de qualsevol dels dos nuclis o gs&m en una regidé que esta
relativament a prop dels dos nuclis alhd?rar tant 'ocupacio d’orbitals moleculars per
dos electrons permet disminuir I'energia total dariolécula, i per tant, es forma un
enllac. Es en aquest sentit doncs que és possible afigmarun enlla¢ suposa la
comparticio d’'una parella d’electrons per dos raucli
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Sempre hi ha una distancia optima entre els dobsnemsllacats en qualsevol
enllag covalent. A mesura que els atoms s’apropgmanta la superposicié, augmenta
la densitat electronica entre els nucli
I'energia disminueix fins a un cert minim ¢ QD 90 Q9
anomenem energia denllag. La dista
internuclear en la que l'energia és min
representa la longitud d’enlla&i els nucli
s’apropen més apareixen forces de rep
electrostatiqgues que fan que l'energia
rapidament. Aixi doncs, la longitud d’enl
correspon a un equilibri entre for
d’atraccio entre carregues diferents (elect
i nuclis) i forces de repulsié entre carregues
iguals (electré-electro i nucli-nucli).

o
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Anem a veure algun exemple. En la figura podem evdarformacié de la
molecula d’hidrogen. Al superposar-se els orbit@sjensitat electronica es concentra
entre els nuclis. Com que ambdés electrons soénsasimultaniament pels nuclis,
mantenen units als atoms i es forma un enllag eotvalUn altre exemple pot ser la
molécula HCI. Tots els orbitals de valéncia delr agbstan plens amb excepcid de
I'orbital 3p que conté un sol electrd. Aquest ale@t’aparella amb I'inic electré de
I’hidrogen per formar I'enllag. A la figura es peture la superposicié de I'orbital 1s de
I'nidrogen amb el 3p del clor. Analogament es pegatiure la molecula de clor com a
superposicid dels orbitals 3p de tots dos atoms.

Los dtomos se aproximan
i,
» “ b * H cl cl cl

‘i .I \ 1s 3p 3p 3p

N Region de traslape
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41.1.2 Geometria Molecular TABLA 9.1 Geometrias de los pares electrénicos en funcién del nimer,
de pares de electrones
L, B Ntmero de pares Acomodo de pares Geometria de pares  Angulos de
El mOdeI mes senzi II q UE€ electrénicos electrénicos electrénicos enlaces predichog
explica la geometria de les molécult 2 1607 Lineal 180°
és el model de Repulsi6 del Pare “

Electronic del Nivell de Valencis
(RPENV). Hem vist en les molécule ’
diatomiques que els atoms s’'uneixt
entre si compartint parells d’electror
del nivell de valencia. En un:
molecula els parells d'electrons ¢
repel-leixen entre si. Per tant |
geometria d’'una molécule
correspondra a la que minimitzi |
repulsio entre els parells d’electron
és a dir, la geometria d’'una molécu ;
correspondra a la que perme
minimitzar I'energia potencial dels
electrons i per tant de la molecuRer
tant depenent del nombre de pare
d’electrons les molécules adoptar:
geometries diferents tal i com veiem s
la figura.

Plana 120°
trigonal

Tetraédrica 109.5°

Bipiramidal 120°
trigonal 90°

Octaédrica 90°
180°

Quan en una molécula hi ha parells delectrons nblagants o enllagos
multiples s’observen petites desviacions en el¢éeargjenllac que hem comentat abans.
Els parells d’electrons enllacants sén atrets geks nuclis dels atoms enllacats. En
canvi, I'linica influencia sobre el moviment deleatons no enllacants és I'atraccio
d’'un sol nucli i per tant ocupen una extensio maporl'espai.El resultat és que els
parells d’electrons no enllacants exerceixen foegepulsi6 més intenses sobre els
parells d’electrons adjacents i per aquest mohdea&en a comprimir els angles que hi
ha entre els parells enllacants, de manera queriensigui minima.

Anem ara a veure com es construeixen els orbitafdlac a partir dels orbitals
atomics per tal de poder explicar la geometriaedenholécules. Per a aquest motiu cal
introduir el concepte d’orbital hibrid. Un orbitatomic hibrid és el resultat d’'una
combinaci6 lineal de dos o més orbitals atomics.

Hibrids sp. Geometria LineaSi es suma un orbital s i un p resulta una nowvecid
hibrida. Si restem obtenim una segona funcio habrilquestes funcions hibrides
s’anomenen orbitals hibrids sp i son equivalertgall en un gir de 180°. Amb aquests
orbitals és facil d’explicar I'enllac de molécule®als, tipus HgGl BeR,

Hibrids sp. Geometria Trigonal Plandi ha tres maneres possibles de combinar un
orbital s i dos orbitals p per produir tres orlsitalbrids equivalents SfEls tres orbitals
hibrids s6n identics en tot llevat de l'orientaditdncs presenten un gir de 120° entre
ells. Amb aquests orbitals es descriuen molécutels geometria trigonal plana, com
ara BR, BCl;, B(CH).
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Hibrids sp. Geometria Tetraédric#i ha quatre maneres independents de combinar un
orbital s amb tres orbitals p per produir 4 nousitats hibrids equivalents $pCada
orbital hibrid sp es dirigeix cap al vértex d’un tetraedre regulaquests hibrids
permeten descriure molécules com araCIHCF,;, CHy, NH,', BHy4.

Hibrids dsp. Geometria Bipiramidal Trigonal.La combinacié d'un orbitald , un

orbital s i tres orbitals p dona lloc a un conjdattres orbitals hibrids equivalents situats
en un pla equatorial formant angles de 120° i ddstads hibrids més allargats
perpendiculars als orbitals equatorials. Aquestaidacié permet descriure geometries
bipiramidals trigonals com les de les moléculessPCI

Hibrids d'sp’. Geometria Octaédricha combinacié de dos orbitals d, un s i tres padon
lloc a 6 orbitals hibrids equivalents dirigits calpvertex d’'un octaedre regular. Permet
descriure molecules com ara ekSF

Els orbitals hibrids estan formats per lobuls g@stenen a major distancia del
nucli que els propis orbitals atomics a partir dplsls es formen. Aixo fa que siguin
capacos de superposar-se amb orbitals d’altressadenmanera molt més efectiver
tant els enllacos formats per orbitals hibridsramdenergies més baixes, és a dir, seran
més forts que els enllagos formats per simplesasbatomics.

41.1.3 Polaritat de I'enllac

Per descriure la polaritat de I'enlla¢ és necedszavallar amb un tractament més
rigorés de lenlla¢c covalent. Es possible aconsegwmia descripci6 matematica
relativament senzilla i aproximada considerant glseOrbitals Moleculars es poden
escriure com Combinacio Lineal d’Orbitals Atomic&ixo significa que per obtenir la
funcio d’ona d’un orbital molecular es consideradanbinacio lineal (sumant o restant)
de la funcié d’ona de l'orbital atomic d’'un atomaab la funcié d’ona de I'orbital
atomic d’un altre atom b. Comencem suposant quéosisitoms sén d’hidrogen:

ols Dﬁ[é@ (15) +wb(1$]
o*1s Dﬁ[% (19)-w,(19]

Els factors ]/,/2(1+ S) s6n factors de normalitzacio; S és la integrallgeosicio:

S = Iwawb dV
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Quan es sumen les dos funcions 1s, es reforcest #oct, perdo més notablement
en la regio compresa entre els dos nuclis, cosacguiibueix a minimitzar I'energia
potencial couldombicaPer tant aquest orbital té caracter enllacast denota peols.
Quan es resten, apareix un pla nodal entre elswddss i la funcié ondulatoria és de
signe oposat a les dues bandes del pla
A la regid internuclear es produeix u !
deficit de probabilitat que contribuei: - | @ o
a elevar [l'energia potencial de l'
sistema i el node produeix un augme e %
de l'energia cinética de l'electr6. E
consequencia l'energia total €
elevada i per tant I'orbital resultant €
antienllacant. Aquest orbital es deno  Orbitales atémicos de H Orbitales moleculares de H,
como*1s.

Noldo

Energia

1s 1s

O1s

Resumint,la combinacié lineal de dos orbitals atomics praglwos orbitals
moleculars, un d’energia més alta i un d’energia beixa que la dels orbitals atomics
Si I'orbital molecular té un node entre els nusksa antienllagant i si hi ha un augment
de la densitat de probabilitat entre els nucligdital sera enllagant.

Analogament es pot considerar la combinacio lidé&sdtres orbitals atomics. Per
exemple, en les molecules diatomiques homonuctigrsegon periode, els orbitals 1s
d’aquests atoms sén molt propers al nucli, tenenanergia molt baixa i per tant amb
prou feines son afectats pel fet que I'atom estigue o enllagat quimicament. Per tant
aquests electrons es consideren no enllacantsal€sthores considerar els orbitals
moleculars que s’obtenen a partir de la combinéwéal d’orbitals 2s i 2p.

Per establir les aproximacions de la CLOA hem feinlsinacions lineals
d’orbitals atomics del mateix tipus, per poder @mar la simetria de la moleculgls
orbitals moleculars de les molécules heteronuclaearsén simetrics. Si la molecula
diatomica esta formada per atoms de nombres at@inukars, com ara el CO, NO i
CN, la asimetria no és pronunciada i es pot descréatisfactoriament I'estructura
electronica en termes d’orbitals moleculars sentblafs que s’utilitzen per descriure
les molecules diatomiques homonuclears.

Considerem la molecula de BN. Podem formar oba@k i 0*2s a partir dels
orbitals 2s dels dos atomSom que el nitrogen té més carrega nuclear, l'akitomic
2s d’aquest nucli és de menor energia que I'orBgadel nucli de boiEn conseqiencia,
esperem qudorbital de més baixa energia, o orbital enllacantormat per aquesta
combinacio estara principalment concentrat propadem de nitrogen, ja que aquesta
és la regié de més baixa energia potenéigliesta asimetria es pot produir sumant els
orbitals amb els coeficients adequats:

025= Gy (29+ Gee(29
0*25= Ce(29- Gue(2 3

on Gy > Gg. El corresponent orbital antienllagant ha de tenimode entre els nuclis i
ser de més alta energia, per tant esperem quetdbemtienllacant estigui concentrat
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prop del nucli de bor majoritariament. Per tang € C’y. Amb la resta d’orbitals
moleculars ocorre el mateix.

Quan la diferencia entre els nombres atomics &s els orbitals moleculars es
formen per la combinacio dels orbitals d’energmailsir. Un exemple és la molécula de
HF. L’energia de l'orbital 1s de I'hidrogen i I'ergga dels orbitals 2p del fluor son prou
similars i donen lloc a un parell d’'orbitals enda¢-antienllagant. Els orbitals ,2p2p,
del fluor queden com orbitals atomics no enllaga@tsm l'orbital 2p del fluor té una
energia inferior al 1s de l'hidrogen, s’espera caieparell d’electrons de [l'orbital
enllacanto de HF estigui més temps prop del nucli de flugué en consequéncia la
molecula del HF ha de ser pqltal i com s’observa.

Un exemple de comparticio extremadament desigu#h @solecula gasosa de
florur de liti LiF. En aquest cas es genera urelpd’orbitalso-c* a partir de I'orbital
2s del Li i un orbital 2p del fluor. Com que I'egex de l'orbital 2p és molt inferior a la
del 2s el parell d’electrons de I'orbital enllagaminan quasi tot el temps prop de I'atom
de fluor. Com que el LiF és una molécula tan petadiu que I'enllag és ionic,, i que el
Liti ha cedit un electr6é al fluorL’enllac ionic s’entén, doncs com un cas extresn d
I'enllag covalent polar.

Per tant, el fet que els electrons tendeixin aidigt-se al voltant de les zones
on I'energia potencial és minima, fa que els enBageteronuclears siguin en major o
menor mesura enllacos covalents pol&rs 'apartat segient s’estableix una magnitud
anomenada electronegativitat que ens permetrarpgadiitativament la polaritat dels
enllacos.

41.2 Classificacioé dels enllacos seqgons I'electronegatidels atoms que el formen

Es diu que un element és electronegatiu quan ensésgs interaccions
guimiques té més tendéncia a adquirir electronsagqperdre'ls. L’electronegativitat
descriu, doncs l'atraccié que exerceix un atom esais electrons d’enllag. S'han fet
diversos intents per crear una escala quantitdtelactronegativitat.

El procediment més senzill potser fos el de R.Sikkil, que suggeri que
I'electronegativitat és proporcional al promig denérgia d'ionitzacio i I'afinitat
electronica.

La més usual és la de Pauling. Pauling va obteslors d’electronegativitat
comparant I'energia d’enlla¢ entre atoms desiguwss,amb les energies mitjanes dels
enllacos de Ai B,. Si, per exemple, HF formés un enlla¢ covalerias#esperar que
I'energia d’enlla¢ HF fos proxima al promig (mitgraritmética o geometrica) de les
energies d'enllac de Hi F,. El que passa, pero, és que en molécules com $iF el
enllacos s6n més forts que els predits a partg pledmitjos. L'energia d’enlla¢ del HF
és de 565kJ/mol, mentre que les energies d’enkaébdi F>, sén 432 i 139 kJ/mol,
respectivament. La mitjana geomeétrica és de 24%KJ)/que és molt menor que
I'energia d’enllac observada en el HF. Aquestagaeat’enlla¢ extral d’'una molecula
AB se suposa que és una consequéencia del cardaieiparcial de I'enllag, deguda a la
diferencia  d’electronegativitats entre els dos elets La diferencia
d’electronegativitats entre els atoms A i B esgwdtnir com:
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1/2
|XA _)(B| = O.lOZx[DAB -(D,D BB)l/Z]

on Dag, Daa i Dgg sOn les energies d'enllac de les molécules digiggsi corresponents.
La rel quadrada s'utilitza perque proporciona unjaot de valors d’electronegativitat
més consistent. Com que en aquesta equacié noroésersn diferencies, s’ha
d’assignar a un atom un valor especific d’electpatigitat i aleshores es poden calcular
facilment els valors per als altres atoms. Al flukelement més electronegatiu se li
assigna un valor de 3,98.

L’electronegativitat és una mesura de l'atracci® dgxerceix un atom pels
electrons d'enllag que ha format amb un altra até&ts. electrons d’enllag de la
molecula HF son arrossegats cap a I'atom F, dedaitsava major electronegativitat.
L’enllag HF té caracter ionic parcial. La diferémacile les electronegativitats dels
elements que formen part d'una molécula té reldoigécta doncs amb els moments
dipolars, el tipus d'enllag i I'energia d'enllag.

Una diferencia de més de 2,0 dona com a resultahlliag que es pot considerar
ionic; una diferencia en linterval 0,4-2,0 donarca resultat un enllag covalent amb
caracter ionic o enllag covalent polar. Una difer@mmenor de 0,4 déna com a resultat
un enllag que pot ser considerat com a covalent.

Veient aquesta taula s'observa que l'aptitud peu e i mantenir electrons
augmenta d'esquerra a dreta al llarg de qualséaolde la part inferior a la superior en
gualsevol columna de la taula periodica. Aix0 ésstsient amb les tendéncies de
I'energia d’ionitzacio i de I'afinitat electronica.

Electronegatividad
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41.3 L'’enllac ionic. Consideracions energétigues

L’enllag ionic es produeix quan hi ha una trangier& d’electrons entre atoms o
molecules, resultant-ne especies quimiques amiegzarelectrica ben definida que
s’anomenen ions i que quedaran unides per int€radectrostatica. Per tant estarem
parlant d’un tipus d’enllag fort i adirecciondles forces electrostatiques obliguen als
ions a formar estructures que maximitzin les foagaccio i minimitzin les forces de
repulsio, és a dir, a formar estructures que mizimi’energia potencial electrostatica.
Aquestes estructures son altament ordenades ispormen a ordenaments geometrics
infinits anomenats cristalls.

En el model de I'enllag ionic imaginem les partésukenllacades com si fossin
entitats esfériques que tenen una carrega netaéivposi negativa. Una distribucio
esférica de carrega es comporta com si la carreigaastigués concentrada en al centre
de l'esfera. Per tant la major simplificacio deldebde I'enllag ionic és que podem
calcular les forces electrostatiques que actuenme eelis ions utilitzant la llei de
Coulomb, com si els ions fossin carregues puntugdsiest enfoc no és exacte (pero
permet calcular correctament els ordres de magnitualra de ser refinat.

Les estructures dels solids cristal-lins son agse&lle permeten el contacte més
intim entre els ions, per tal de maximitzar lex<ésrd’atraccio i aconseguir la minima
energia possiblePer tant resulta interessant considerar la masrergue esferes de la
mateixa grandaria es poden disposar de la maner&ficéent possible, és a dir, deixant
el minim espai lliure possible. Hi ha dues manemsymenades empaquetament
hexagonal compacte i empaquetament cubic compketeaquests empaguetaments
existeixen tres tipus d’espais buits anomenatss ltdangulars, els llocs tetraédrics i els
llocs octaedrics, depenent del nombre i dispogieides esferes al voltant dels espais
buits. Les estructures cristal-lines de molts castg®obinaris dels tipus AB, AB A.B
estan relacionades de manera senzilla amb lexctsts d’empaguetament compacte.
Amb molta frequéncia, I'i6 B es pot representarjanigant esferes amb una estructura
d’empaquetament compacte mentre que I'ié A ocupangbrsticis o espais buits entre
les esferes de B.

La relacio de radis entre els ions A i B determima,a grandaria maxima que
s’ha d’establir per a que els ions més petits eagrigen els llocs buits, si no que
determina a partir de quin radi s’hi col-loquenxdEgs aixi en la majoria dels casos,
perqué d’aquesta manera els ions grans amb casredastiques s’han de separar
(disminuint les repulsions) per permetre la cabdeéss ions petits. D'altra banda
I'apropament entre els ions de diferent carregan@sim (maximitzant les forces
d’atraccio).La relacio entre els radis dels ions, doncs deterral nombre maxim de
coordinaci6 o nombre de veins immediats que podgnpar-se al voltant d’'un i6
central per tal d’aconseguir que I'energia deltatisigui minima.

41-9 17/457



Eduard Carcolé i Carrubé Fisica i Quimica. Tema 41 Pagina 10

41.3.1 Calcul de I'energia de la xarxa cristal-lina

Comencem amb la reaccié de formacié del NaCl tiiistapartir dels elements:
Na(9 +3 C} = NaC[ 3

Aquest és un procés molt complex. Fixem-nos eergilant grafic:

Na(g)+ C( 9 (N7 A Na(9)+ cr(9
AH,, (Na) +1 D(Cb) u
Na(9+2 Cl( d J Naci(s
AH{[NaCl(9)]

El canvi d’entalpia per la ruta directa és el caleriformacié del NaClI(s):
Na(9+4 CL= NaC($ A H[ NaQl §=-410.9 k

Veiem que el procés de formacio es pot desglossties etapes:

1. El primer pas consisteix en la vaporitzacio deli soetal-lic i la dissociacié del clor
en atoms. Per tant aquest primer pas mostra cataligitat del sodi metal-lic i de
les molécules de clor afecten I'energia alliberpéiala reaccio total.

Na(9 O O- N9 A H[ Ng 9] =107.7 k.
1Cl,0 O CI(g) AH{[CI(g)] =121.7J
2. En el segon pas, es converteixen els atoms daedrgams. Per fer aixo es necessita

gue posem en el sistema una quantitat d’energi guenergia d’ionitzacié del
sodi menys I'afinitat electronica del clor.

Na(g) O O- Na(9+ €& A H= J( Ng=496 kJ
Cl(g)+e O3 CI(g AH= E( C) =-349kJ
3. En el tercer pas, els ions es condensen a la kastal-lina. L'energia alliberada pel
sistema en aquest pas s’anomenargia ionica de la xarxa cristal-lin@&s una
mesura directa de I'estabilitat del cristall. Dé ée defineix I'energia ionica de la

xarxa com l'energia necessaria per separar totalelecompost ionic en els ions
gasosos:

Na'(g)+ CI (900 NaC($ A H= -4 H,,,=?
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L’energia de la xarxa no es pot calcular directaimneero és possible utilitzar la llei
de Hess per sumar cada pas de tal manera que wdtingenergia de la xarxa; al fer
aixo estem construint el que s’Tanomena com un Biota-Haber.

La suma de tots els passos del cami indirecte ls@idequivalent al cami directe
| per tant:

AH?[NaCI(9]=AH[ N& 9] +A H[ Cl 9]+ J( Na- B Q-A H,,
AH =10&J + 12XKJ+ 49&kJ- 34%FH 41kF 788J

Xarxa

O sigui que I'energia de la xarxa del clorur dei gsdde 788 kJ/mol.

41.3.2 Formaci6 de I'enllac ionic

Examinarem ara la formacié del clorur de sodi dippdels atoms en estat gasos.
D’aquesta manera ens centrarem Unicament en eétgdanergetics que influeixen en
la formacié de I'enllag ionic: no ens haurem deoptgar per I'enllag del sodi metal-lic
o del clor molecular. Imaginarem aleshores queristatl es forma en tres etapes: la
primera la formacio dels ions gasosos a partir dedsns; la segona la formacié de
molécules diatobmiques gasoses a partir dels idas;éra la formacio del cristall ionic.

En el primer pas, cal subministrar 118kcal/molatsms de sodi per a ionitzar-
los, mentre que els atoms de clor desprenen 8&aMni@ en absorbir un electrd. Per
tant per formar els ions a partir dels atoms c8cal/mol de parells ionics. Per tant,
si el sodi i el clor I'lnica cosa que fan és formatets complerts es requereix energia.
Aixi doncs els atoms no tenen cap impuls natueatidar a una estructura d’octets. Cal
una altra ra0 per a justificar la formacio de llaql

Ara considerem la formacio de la molécu’
gasosa a partir dels ions. L'energia potenc
disminueix conforme els ions s’apropen. Quan eks
ions s6n molt a prop, els electrons exteriors camen
a ocupar el mateix espai i es desenvolupa una tpc \ r—e
forca de repulsié, que es tradueix en un augmen®
I'energia potenciallLa distancia g a la qual I'energia //f
potencial és minima és la distancia denll&gr la | A1

1
%accién

Urepu]sién

|70 M4 X-
|
I

%\

forma de la corba de I'energia potencial podem &e |Vioa
gue l'energia potencial aprés quasi igual a le
contribuci6 deguda a latracci6  Unicamer.

Experimentalment s’ha trobat queo=2,380. L’energia denllag és molt
aproximadament de —139,3kcal/mol #4qeoro ). Aixi doncs, I'energia que s'allibera
guan es formen aquestes molecules a partir defssatasosos és de 35,0-139,3 = -
104,3 kcal/mol. Per tant I'energia del sodi i diglrdgonicament enllacats és més baixa
gue la dels atoms separats. Per tant, I'energiassada per formar els ions és més que
compensada per I'energia deguda a I'atraccié cobilcen
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Anem ara a centrar-nos en la formacio del cristalic. Per fer-ho senzill,
calcularem primer I'energia d’'un i6 sodi d’un caibtunidimensional, &s a dir una filera
on s’alternen ions clor i ions sodi separats perdistanciag.

Aleshores:

UNay=20% v 1 oty 1
4rE, <7 2nr, 4rE, & (dn+ 1),

U, (Na) :fi{i(—l)“(lﬂ - % opn(2)

OrO n=1 n 4]EO rO

U,(Na’) = —1.3864q—e

OrO

Per tant, fixem-nos que l'energia de l'i6 sodi é€smbaixa en aquest cristall
unidimensional que en la molecula diatomica. De emarsemblant podriem seguir
sumant totes les altres fileres que tindriem ercustall tridimensional real. Per a
gualsevol xarxa cristal-lina, I'energia es pot esercom:

2
U=-M-1
ATE,

on M s’anomena constant de Madelung. Per una >amaga com la del clorur de sodi
M=1.75, és a dirl'energia d’'un i0 sodi en una xarxa cubica és uto fhes baixa que
en la corresponent molecula diatomigguesta disminucioé addicional és deguda a que
en el cristall I'i6 sodi es troba enllacat amb tels ions clorur del cristall. La separacio
dels ions en el cristall de clorur de sodi és @&9Q@, una mica més gran que en la
molecula diatomica. Aleshores U=-207kcal/mol.

Fins ara hem tingut en compte nomeés I'energia deeguforces coulombiques
entre ions considerats com a carregues puntuatfutZela grandaria finita del navol
electronic al voltant de cada i6, existeixen fonegaulsives entre ions veins que no hem
inclos en el calcull’efecte d’aquestes repulsions és fer que I'energé de la xarxa
cristal-lina prop d'un 10% menys negativa que elowvadlonat per les forces
coulombiques soledD’aquesta manera, la veritable energia de laaxaristal-lina del
clorur de sodi és de -183 kcal/mol. La comparagukest nimero amb I'energia de la
molecula diatomica —139,5kcal/mol, deixa clar queristall és molt més estable i per
aquest motiu a temperatura ambient la pressio per\és molt baixa.

L’energia que s’allibera quan es forma la xarxatal-lina del clorur de sodi és
finalment de 35-183 = -148 kcal/mol. Per tant podér que el clorur de sodi cristal-li
€s mes estable que els atoms gasosos i que l'odiggnesta estabilitat és I'atraccio
coulombica dels ions de la xarxa cristal-lina.

Anem a veure ara com calcular I'energia ionicdadgarxa cristal-lina quan es
pren en consideracio la repulsio entre els iongisvelLa repulsio és deguda a la
grandaria finita dels ions i és de la mateixa red#ga que les repulsions de Van der
Waals entre atoms neutres. L'expressio6 refinad&dergia potencial és:
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2
u=-m-3_+8
4, 1"

El terme B/ representa a les repulsions dels atoms veingi@l de n oscil-la entre 9 i
12, segons el tipus de cristall. Generalment es galuar n a partir de la
compressibilitat del cristall. EI coeficient B mesua potencia de les forces repulsives i
és diferent per ions diferents. B es pot elimiraf’expressio si coneixem el valor de r
per al que el cristall és estable, doncs aleshdres un minim:

2

2
dr 4rEN, T,

M o .-
A

n 47z,

Substituint B a I'expressioé de I'energia:

() =M% (1—1)

A7E,r, n

Com que n és aproximadament 10, veiem que I'enéigia xarxa cristal-lina és a prop

d’'un 10% inferior a I'energia deguda Unicament @ntaraccié coulombica. En general

hi ha una concordanca molt satisfactoria entreatsrs calculats i mesurats de la xarxa
cristal-lina dels halogenurs dels metalls alcalins.

L’energia de la xarxa cristal-lina augmenta ampretiucte de les carregues dels
dos atoms.Aix0 suggereix que, en els compostos ionics cada eha de tractar
d’assolir una carrega tant gran com sigui possifpiesta tendéncia esta limitada pels
valors creixents de les successives energies tamido dels atomsAixi doncs, la
maxima carrega positiva esta limitada pel nombetedtrons de valéncia i la carrega
maxima negativa esta limitada pel nombre de vacgués hi ha en els orbitals de
valencia de més baixa energia. Normalment I'eneigida xarxa no sol compensar la
formacio d’'ions amb carregues majorstde

41.3.3 Efectes de la grandaria dels ions sobre el normdbreoordinacid, I'estructura
cristal-lina i sobre I'energia

Es poden utilitzar els radis ionics per comprendes exemple, les variacions en
les energies de la xarxa cristal-lina dels halogealcalins. Per qualsevol i6 positiu
donat, I'energia de la xarxa cristal-lina es fa pésta a mesura que l'i0 negatiu es fa
més gran. La mateixa tendéncia es troba si s’examils compostos d'un i6 negatiu
qualsevol: I'energia de la xarxa cristal-lina disogix a mesura que augmenta la
grandaria de I'ié positiu. Aixo és logic si pensene I'energia de la xarxa cristal-lina
depen de 1/¢#r).

Podriem suposar que l'augment del nombre de awaced hauria d’augmentar

I'estabilitat de la xarxa. En el clorur de cesinembre de coordinacié és 8, la constant
de Madelung és de 1,763, mentre que pel cloruode amb nombre de coordinacio 6
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és 1,748. D’'aguesta manera, amb les mateixes distannternuclears, la xarxa
cristal-lina del clorur de cesi €s un 1% més esigidela del clorur de sodi.

La majoria dels halogenurs pero, cristal-litzenl'estructura de coordinacié 6
del clorur de sodi. Aix0 és degut a que quan Sisempaquetar 8 ions grans negatius
al voltant d’'un petit i0 positiu central, es troQae la distancia de major apropament
entre els ions positius i negatius no és determaimed r+r., Sin6 pel radi de I'ié negatiu
sol. Degut a la grandaria, 8 ions negatius es anckun amb I'altra sense que cap d'ells
guedi molt a prop de I'ié positiu. En aquesta sitddenergia de la xarxa cristal-lina no
€s tant gran com seria possible, ja que la distadire els ions positius i negatius no és
tant petita com.r#r. i @ més les forces de repulsio entre els ionsthegtan propers
seran grans. Si es posen menys ions negatius @nvale l'i0 positiu aleshores
I'apropament amb els ions negatius és més gran.éa, ta distancia entre els ions
negatius és més gran, disminuint aixi les reputsidd’aquesta manera, quan la
diferencia de grandaries entre els ions és prow, ganombre de coordinacié acostuma
a ser 6. Quan els ions son de grandaries sembtamts per exemple el CsCl, CsBr i
Csl, els ions poden gaudir de I'estabilitat llewwgeent major de la coordinacio 8.

Per tant, generalment els ions es disposen dmdakra que puguin estar en
contacte amb ions de carrega contraria i de maezaels ions amb carregues iguals
quedin relativament allunyats per tal de minimitzsmergia potencial.

41.4 Energies d’enllag. Consideracions Termodinamiques
Anem a veure com es calculen les energies asssadglenllacos.

41.4.1 Energies d'enllac en substancies covalents

La variacié d'energia en una reaccié quimica égdke fonamentalment a la
ruptura i formacié de nous enllacos quimics. L'gized'aquests enllacos es determina
generalment a partir del seguent cicle:

(o] . ..
AH atomitzacio

Substancia en Atoms en
estat gas » estat gas
AHof, molécula AHof, atoms
Elements en el seu estat
normal
Aleshores:
AH?° =AH° AH °

atomitzacio f, molecula f atomr

L'energia de trencament dels enllacos es deterammaels reactius i productes
en estat gas, per qué d'aquesta manera els camarigedcs sén deguts Unicament al
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trencament d'enllagos, no hi ha cap contribucite@etgia necessaria per separar les
molécules.

El valor exacte de I'energia d'enlla¢c entre dosnaten particular depen de la
molecula en la que es troben, pero aquesta depaad&nrelativament petita, cosa que
suggereix que els factors principals que determiiegrergia d’'un enllac particular son
les propietats intrinseques dels dos atoms erdlacatomés en menor grau, les
propietats de 'ambient proporcionat per la re&odns de la moléecula.

Es util doncs, calcular un valor promig de I'enarde cada enllag i tabular-lo.
En concret es tabula I'energia mitjana necessagia tygncar un mol d'enllacos.
D'aquesta manera és possible fer una bona estirdadiéntalpia d'una reaccio a partir
de les energies d'enllag:

AH°=>"E(enllagos trencafs-)  E enllacos formp

41.4.2 Enerqgies reticulars

Analogament, també resulta util coneixer I'enengéessaria per formar un
cristall ionic a partir dels ions en estat gas. égja magnitud s'anomena energia
reticular. L'energia reticular no es pot avaluaeciament, si no a través del cicle de
Born-Haber.

o .
lons en estat AHC%eticutar Cristall
gas > ionic
AHof, ions AHof, cristall

Elements en el seu estat
normal

Per tant aleshores:

~AH?

f ions

=AH?

f,cristall

AH?

reticular
Si volem calcular I'energia reticular, fixem-noscre:

AHC,. .. =AU +PAV = AU +AnRT

AU =AH? —AnRT

reticular

on An seran els mols de gas desapareguts, i per tanusenombre negatiu. El que

interessa tabular pero 8dHC%cuiar @ partir de les quals calcularem els calors deciéa
guan intervenen substancies ioniques.
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41.5 Estudi del tipus d’enllac segons les propietatledsubstancies.

41.5.1 Substancies loniques

1. Les substancies ioniques son solids cristal-lins.

2. Son poc volatils i presenten elevats punts de fusid’ebullicio; aquestes
temperatures depenen de les carregues dels iorisa@l (carreguesl) té una
temperatura de fusié de 801°C mentre que el Mg@e@aest?2) fon a 2852°C.
Nomes presenten conductivitat eléctrica si estaoso

Moltes substancies ioniques sén solubles en aiguraliguids polars.

Son durs i fragils.

ok w

En molts casos es pot saber si un compost és Einmoneixem la seva
composicié. En general els cations son ions mie&lil els anions soén ions no
metal-lics. Per tant, els compostos ionics genenmairedbn combinacions de metalls i no
metalls.

41.5.2 Substancies Covalents

Es distingeix entre les substancies molecularsnddes per molécules discretes que
interactuen mitjangant forces de Van der Waalglids de xarxa covalent.

Solids moleculars

Els solids moleculars consisteixen en moléculgscément formades per no
metalls units amb enllacos covalents) unides perefointermoleculars: forces dipol-
dipol, forces de dispersié de London i ponts ddgén. Com que aquestes forces son
debils, els solids moleculars sén tous i tenen puid fusid relativament baixos
(generalment menys de 200°C). Quasi totes lesautiss que son gasos o liquids a
temperatura ambient formen solids moleculars a éeatpres baixes, com per exemple
Ar, CH,4, H,O i CQ..

Els solids moleculars acostumen a tenir una cdiviat térmica molt baixa i en
estat pur no sén conductors de I'electricitat. $6lsds moleculars poden ser amorfs
(com el vidre), cristal-lins (com el gel) o partafrpart cristal-li (HDPE).

L'energia d'enlla¢ dels cristalls moleculars és tnpw#tita comparada amb
cristalls ionics o cristalls amb enlla¢ covalentju&sts tipus de cristalls tendeixen a ser
volatils i posseeixen punts de fusio i d'ebullididixos. Els cristalls moleculars
tendeixen a ser tous, compressibles i facilmenordeibles. Sén, en general, bons
aillants de I'electricitat. Les molécules no teoamega electrica neta i per tant no poden
transportar electricitat. A més, com que el cristal composa de molécules discretes,
els electrons tendeixen a estar localitzats alambld'un grup especific de nuclis.
Exemples: HO, CGQ, I, naftalina, etc.

Solids de Xarxa Covalent

Els solids de xarxa covalent consisteixen en atamits en grans xarxes o
cadenes mitjancant enllacos covalents. Com querglacos covalents sén molt més
forts que les forces intermoleculars, aquests sajeheralment son molt més durs i

41-16 17/457



Eduard Carcolé i Carrubé Fisica i Quimica. Tema 41 Pagina 17

tenen punts de fusié més elevats que els solideaulalrs. Exemples tipics en son el
diamant, el carbur de silici SIC i el nitrur de H®N. Els cristalls covalents son mals
conductors de I'electricitat degut a que els etaxdren el solid estan localitzats en els
enllagcos covalents i no tenen llibertat de moudais del cristall.

En el diamant cada atom de carboni esta unit aegatoms de carboni formant
una matriu tridimensional interconnectada d'enBagenzills carboni-carboni. El punt
de fusi6 del diamant és de 3550°C.

En el grafit els atoms de carboni estan disposatsapes d’anells hexagonals
interconnectats. Cada atom de carboni esta unidles tres de la capa; la longitud de
I'enlla¢ és de 1.4Q. Els orbitals p formen enllagos moleculardeslocalitzats i aixo fa
gue el grafit sigui conductor de I'electricitat.d_eapes estan separades una distancia de
3.410 i es mantenen unides per forces de dispersié.capss llisquen facilment les
unes sobre les altres, cosa que fa apte al geafe ger utilitzat com a lubricant i per les
mines dels llapis.
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