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42

Enlla¢c covalent: orbitals moleculars. Diagrames d'ergia. Geometria
Molecular. Estructura i Propietats de les substaasicovalents.

42.1 L'enllac covalent. Orbitals Moleculars. Les moltesuH’, Ho, He' i He,.

L’enllag covalent és el tipus d’enllag tipic enfoms d’elements no metal-lics
amb electronegativitats semblants.

Comencarem estudiant I'enlla¢ covalent més serdliltle la molécula de
Aquesta molécula admet un tractament matematicexAgoartir de I'estudi d’aquesta
molecula traurem conclusions que tindran una vsdidgeneral. Després abordarem
diversos métodes aproximats per poder tractar mi@eenés complicades.

La molécula H" és la molécula més senzilla de totes. Aquestaaulsiés troba
en les descarregues eléctriques a través del damybin. L'enllac del b és molt fort,
es necessiten 64 kcal/mol per dissociar la moledidaseparacié d’equilibri dels dos
nuclis és de 1.07 A, una distancia que és semaldiaitres moléecules.

La mecanica quantica permet un tractament exaetelad molécula K.
D’aquesta manera resulta possible el calcul deetgia d’enllag i la longitud de
I'enllag, que coincideixen amb el que es troba erpentalment. Quan es calcula la
probabilitat de trobar I'electré en un lloc detemati de I'espai es troba que l'electré es
reparteix simetricament al voltant d’ambdos nudkisla molecula. Per tant diem que
I'electré es mou en uarbital molecular La distribucio electronica exacta esta d’acord
amb el concepte qualitatiu de que I'enlla¢ covaéentina comparticio d’electrons.

Tal i com veiem a la figura, si e
compara la distribucié de I'electré quan forn
part dels atoms no enllacats i quan si que
forma part s'observa que la formacié « )
I'enllac desplaca en part la densitat electron -
de les regions externes als nuclis cap a les
regions properes i intermitges dels nuclis. L'ereemptencial del sistema és més baixa
guan l'electré és molt a prop de qualsevol delsmiadis 0 quan esta en una regioé que
esta relativament a prop dels dos nuclis alhorafdrmacié de I'enllag suposa la
comparticid d'un electré per dos nuclis, cosa geemet a I'electr6 mantenir-se en
regions de I'espai on I'energia potencial és metitp, disminuint aixi I'energia total de
la molecula.

L’orbital molecular que hem estat estudiant fina &s I'orbital de més baixa
energia i donat que la seva ocupacio implica utagergstable I'anomenerarbital
molecular enllacantEn el B I'electr6 també pot ocupar orbitals molecularsnaés
alta energia. A l'estat excitat de més baixa emefglectrd6 passa la major part del
temps en les regions periferiques, relativamemntylld’ambddés nuclis. Aixo fa que
existeixi una potent forca de repulsié entre els d@agments. Per tant aquesta
distribucio electronica excitada rep el norortital antienllacant
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Resulta interessant observar cC g caijmol
varia I'energia de la moléculaHen
funcio de la distancia entre els nuclis.
la distancia entre els nuclis és gri '
I'energia és zero. Quan els nuclis est sof-
a prop l'un de laltre hi ha due: | o
possibilitats. Si l'electr6 esta en u

160 —

. \ . H*+H

orbital enllacant I'energia total de ° N

sistema és menor que quan esl -4 .

separades. EI minim de lenergi _gl 1T 1+ 1 1 1 | | " (A)
1 2 3 4 5 6 7

correspon a la configuracié més estab.. °
i representa la distancia d’equilibri de I'enll&}.I'electré ocupa I'orbital antienllacant
I'energia total de bf a qualsevol distancia finita és superior a la delslis per separat,
el que implica forces de repulsio.

En la molécula d’hidrogen, els dos electrons podeupar 'orbital enllacant
sota la condicié que els spins dels dos electratiguen aparellats. L'efecte sobre
I'enllagc és notori. Es necessiten 104 kcal/mol @issociar I'hidrogen i la separaci6
internuclear és de 0,7A. Per tant I'energia d’enéa més gran i la longitud d’enllag és
més curta que en el cas def'HEls dos electrons estan més capacitats per vémcer
repulsid nuclear couldombica i aproximar els doslisua menys de la separacio
d’equilibri del H*. La majoria d’enllagos covalents implica la papécié de dos
electrons per unir dos atoms.

Considerem ara la construccié d’una molécula iz de He Els dos primers
electrons ocuparan l'orbital enllacant i els dostaets hauran d’ocupar l'orbital
antienllacant. L’efecte dels electrons antienllagsads més fort que el dels electrons
enllagants i en conseqiiéncia existeix una forca |
repulsid quan els dos atoms s’apropen a distan | \
per sota de 2A. -

La molécula Hg té dos electrons en ui | 2
orbital enllacant i un en un orbital antienllacar | V4
cosa que fa que s’estableixi un enllag estal [ ||| /
encara que amb una energia d’enllag inferior &le |
la molécula de H£. —s}-

5
: ' ' ()

En el grafic es pot veure com varia I'energ
amb la distancia entre els nuclis per a totes | | /%
molécules que hem estudiat. ~100F

En general, als orbitals enllagants amb simetrigetlelucio se’ls anomena orbitadsi
als corresponents orbitals antienllagants se’lsremac*.
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42.2 Orbitals Moleculars: Combinacié Lineal d'Orbit#idmics.

Es possible aconseguir una descripcid matematdativament senzilla i
aproximada considerant que els Orbitals Molecwdarpoden escriure com Combinacio
Lineal d’Orbitals Atomics. Aixo significa que pebtenir la funcié d’ona d’un orbital
molecular es considera la combinacio lineal (sunmangéstant) de la funcié d’ona de
I'orbital atdomic d’'un atom a amb la funcio d’onaldwbital atomic d’'un altre atom b:

1
ols0——— 1s)+y, (1s
I2(1+ S) [[//a( ) wb( )]
1
o*ls[l——— 1s) -y, (1s
/2(1+ S) [wa( ) wb( )]
Els factors ]/,/2(1+ S) son factors de normalitzacié; S és la integralupegoosicio:

S = Iwawbdv

Quan es sumen les dos funcions 1s, es reforcest #od, pero més notablement
en la regié compresa entre els dos nuclis, cosacqo#ibueix a disminuir I'energia
potencial coulombica. Per tant aquest orbital r&ctar enllacant i es denota pEls.
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 regio internuclear es produeix u !
deficit de probabilitat que contribuei: - '. W 0%
a elevar [l'energia potencial de l'
sistema i el node produeix un augme e @
de I'energia cinetica de l'electr6. E 7 iy
consequéncia l'energia total ¢€
elevada i per tant I'orbital resultant ¢
antienllagant. AqueSt orbital es deno Orbitales atémicos de H Orbitales moleculares de H,
comao*1s.

Noldo

Energia

91

s

Resumint, la combinacio lineal de dos orbitalsmaéd produira dos orbitals
moleculars, un d’energia més alta i un d’energia begixa que la dels orbitals atomics.
Si l'orbital molecular té un node entre els nusksa antienllacant i si hi ha un augment
de la densitat de probabilitat entre els nucligital sera enllagant.

42.2.1 OM de les molécules diatomigues homonuclearsetgs periode

Els orbitals 1s d’aquests atoms sén molt propersueli i per tant amb prou
feines son afectats pel fet que I'atom estiguirdlio enllacat quimicament. Per tant
aguests electrons es consideren no enllagants.

Per la combinaci6 lineal d'orbitals 2s de dos a&ami b obtenim els orbitals
moleculars:
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o2s]

\/7[40 23 'H//b ):I
J*ZSD\/m[z// ~i,(29)]

Tant en l'orbital enllacand2s com en I'orbital antienllacaot2s hi ha una superficie
nodal que envolta als nuclis (tal i com passa a calital atomic 2s).

Pasem ara a combinar orbitals 2p.
Considerem  primer  orbitals 2p®@ o
Mitjancant la combinacio lineal d’aquest - W";“‘W 7
orbitals obtindrem un orbital enllacar @&+ - — !
o2p;, en el que es produeix un augme
considerable de la densitat electroni
internuclear, i un orbitad*2p,, en el que ®
apareix un pla nodal entre els nuclis i
augment de la densitat fora de la rec
internuclear. "

2p, 2p,

/
\
A partir dels orbitals 2p 2, 2,

s'obtenen orbitals moleculars que r
tenen simetria cilindrica, i reben el noi g
d’'orbitals = En resulta un orbital
enllacantm2p, i un orbital antienllacant
™*2py. Analogament a partir dels orbite
2p, s’obtenen orbitals molecular®p, i
T*2py que tenen exactament les mateixes
caracteristiques que els orbitaf&p, i T*2py.

/
\

El seglent pas és ordenar en ordre d’energiaesreds 8 orbitals moleculars
dels que disposem per descriure les moléculesaHiids regles Gtils per a dur a terme
aguesta tasca:

1. L’energia dels orbitals moleculars depén en gramsurge dels orbitals atomics a
partir dels quals han estat construits.

2. Si dos orbitals atomics no es superposen extensaratgshores els orbitals
moleculars als que donen lloc no sén ni fortamemnifagants ni fortament
antienllagants.

3. Sidos orbitals atomics es superposen extensaaleshores els orbitals moleculars
als que donen lloc sén fortament enllacants i foetat antienllacants.
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42.2.2 Descripcio de les molécules de,lBe), By, G, No, O i Fp

L’energia dels orbitals per a aquest
molécules ve donada pel dibuix. En princi
semblaria que l'orbitab2p, hauria de tenir
una energia inferior als orbital®p. Degut,
perd a que lorbitalo2p, comparteix el ,
mateix espai que l'orbitab2s, la repulsié '

~ \
-

entre els electrons provoca una elevacio _[
I'energia. Aquest efecte disminueix en el ( )
I en el k, degut a que I'energia dels orbita [
2s és bastant baixa i els electrons es tro L
confinats majoritariament al voltant de
nucli. Per tant en les moléecules de G~ ,
I'orbital o2p, té una energia inferior a I —
dels orbitals2p.

Energia

\

s
L]

\
i
’

A partir d’aqui anem a examinar I'estructura el@gira i d’enllag agregant un a
un el nombre apropiat d’electrons en els nivellsrgétics del dibuix del costat.

Comencem pel kj que té un total de 6 electrons. 4 d'aquests relest
corresponen a orbitals 1s, perd com I'energia é$ Ibaixa i estan confinats a regions
molt properes al nucli no contribueixen a I'enliggimic i per tant seran ignorats en
aquesta moléecula i en totes les altres. Ens qudaerlectrons aparellats que es situen
en l'orbital02s.

Al Be; hi ha 4 electrons de valéncia i per tant 2 essita I'orbitalo2s i 2 a
I'orbital 0*2s. L'efecte és similar al del Heé per tant no existeix.

Al B,, que és una molécula que existeix en forma gds, asegeixen dos
electrons més de valencia que es situen en ekslei2p, i T2p,; aquests dos electrons
gueden, doncs desaparellats. E} Be4 electrons en orbitals enllacants i 2 elestrem
orbitals enllagants, que dona una quantitat nefalectrons enllagcants. Per tant podem
dir que en el Bghi ha un enllag simple.

La molécula de £existeix en les flames i en les descarreguesrigjaes a
través de gasos que contenen carboni. La molééBaetectrons de valéncia i la seva

configuracio electronica és(aZs)z(0*25)2(n2px)2(ﬂ2py)2. La quantitat neta
d’electrons enllacants és de 4 i per tant equivahadoble enllag. La configuracio
(02s) (o *2s) (m2p,)(m2p,) (0 2p,) esta només 2,3kcal/mol per sobre de la

configuracio de més baixa energia, la qual cosdicapue I'energia dels orbitai®p i
o2p és molt semblant.

La molécula seguent és el,NLa seva configuracio electronica és
(0’25)2(U*ZS)Z(HQpX)Z(ITZpy)Z(O'sz)z, gue correspon a un enllag triple. En aquesta

molecula els parells enllacant-antienllaca@s-0*2s poden practicament considerar-se
com si fossin dos orbitals no enllagants 2s, noffeéggerament deformats per la
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interaccié d’un amb I'altre. D’aquesta manera lfagiltriple consisteix en dos enllacms
I un enllagco. En el N tots els orbitals enllacants ja es troben plepssielectrons
addicionals de les seguents molécules hauran diesmtrorbitals antienllagants.

La molécula d’oxigen té 12 electrons de valenogds dos ultims van a parar als
orbitals antienllacantst*2p. L’ordre energétic dels orbitals com ja hem eoat
canvia, i per tant la configuracio electronica deésmbaixa energia és:

(025)2(0*23)2(02p2)2(772px)2(712py)2(7'[*2px)1(ﬂ*2py)1 . Hi ha una quantitat

neta de 8-4 = 4 electrons enllacants, que equivalen doble enllag. L’oxigen és una
molecula paramagneética degut al desaparellamenetidtrons en els orbitais.

La molecula de fluor té dos electrons més i pat la seva configuracié és:
(0’28)2(0’*28)2(JZpZ)Z(lTZpX)Z(HZpy)Z(ﬂ*ZpX)z(ﬂ*Zpy)zi per tant hi ha una
guantitat neta de 8-6 = 2 electrons enllacantsnérgia de dissociacio és petita, de

35kcal/mol, la qual cosa deu ser deguda a querbitals antienllacantst* tenen un
efecte superior als orbitals enllagarits

Tot el que hem dit d’aquestes moléecules queda riésumel quadre segient:

Interaccién 2s-2p grande Interaccion 2s-2p pequefia
B, C, N, o, F, Ne,
[ ]
o3, | 1 a3, . 1
[ [ | | |
Lt ! | L | T 1I1' ”’H '“"“’I
oW L ] i m o WIW] [ (]
[4T IETH IETRETH [] TR
my |11 il | e, [0 1] i
e D = . I = 1
on LV 1 1| o L 0
Orden de enlace 1 2 3 2 1 0
Energia de enlace (k] /mol) 290 620 941 495 155 —
Longitud de enlace (&) 1.59 131 1.10 1.21 143 —
Comportamiento magnético Paramagnético Diamagnético Diamagnético Paramagnético Diamagnético -

Fixem-nos en que en aquesta descripcié de l'erdag@lent es prediu que
determinades molecules presenten parells d’electaesaparellats. Aquest fet té
importants consequencies en les propietats magestig'aquestes molécules. Les
molecules que tenen electrons desaparellats séampaetiques. Les que tenen
electrons aparellats sén diamagnétiques.
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42.2.3 Molécules diatomigues heteronuclears

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

Considerem la molecula de BN. Podem formar obd@k i 0*2s a partir dels
orbitals 2s dels dos atoms. Com que el nitrogenés carrega nuclear, I'orbital atomic
2s d’aquest nucli és de menor energia que I'orBgadel nucli de bor. En consequéncia,
esperem que l'orbital de més baixa energia, o arleitllacanto format per aquesta
combinacid estara principalment concentrat profadem de nitrogen, ja que aquesta
és la regi6 de més baixa energia potencial. Aquesiaetria es pot produir sumant els
orbitals amb els coeficients adequats:

025 = Collty (25)+ Cytls ( 29)
0*25= ClLpy(25) — Cit (29)

on Gy > Gg. El corresponent orbital antienllacant t
de tenir un node entre els nuclis i ser de més
energia, per tant esperem que l'orbital antienfiac
estigui concentrat prop del nucli de b
majoritariament. Per tant £ > C'y. La resta
d’orbitals moleculars s’obtenen de la matei
manera. Un possible diagrama de nivells d’ener
és el de la figura del costat, on B és un atom r
electronegatiu que A. D’aquest diagrama pod
deduir que la configuracid electronica de ia

molécula BO es pot escriure COI’T(UZS)Z(O'*ZS)Z(ITXZp)Z(ﬂyZp)Z(0'2p)1.

Energia —

—

a
configuracic del BN, tot i que no és evident delaglama, és:
(0’25)2(0’*28)2(ZTXZp)Z(ITyZp)l(O'Zp)l.

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 enllaca@em que el fluor és més
electronegatiu, s’espera que el parell d’electiad orbital enllacant de HF estigui
meés temps prop del nucli de fluor i que en consecjada molecula del HF ha de ser
polar, tal i com s’observa.
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42.3 Geometria Molecular

FinS ara hem tractat mOIéCL”E TABLA 9.1 Geometrias de los pares electronicos en funcién del niimey,

diatdbmiques senzilles. Anem ara de pares de electrones 4

. . . Numero de pares Acomodo de pares Geometria de pares  Angulos de
eStUdIaI’ qumeS geometl’leS a.dopt electronicos electrénicos electronicos enlaces predichg,
molécules més complexes i despr: 180° Lineal 180°

explicarem aquestes geometries _ﬁ.

termes d’orbitals moleculars.
Plana 120°
trigonal

El model més senzill que
explica la geometria de les molecule
eés el model de Repulsid del Pare
Electronic del Nivell de Valencis
(RPENV). Hem vist en les molécule
diatbmiques que els atoms s’uneixe
entre si compartint parells d’electror
del nivell de valencia. En uni
molecula els parells delectrons ¢
repel-leixen entre si. Per tant |
geometria d’'una moléecule
correspondra a la que minimitzi |
repulsio entre els parells d’electron
Per tant depenent del nombre «
parells d’electrons les molécule 4
adoptaran geometries diferents tal
com veiem a la figura.

Tetraédrica 109.5°

Bipiramidal 120°
trigonal 90°

Octaédrica 90°
180°

42.3.1 Efectes dels electrons no enllacants i dels evdlanultiples sobre els angles
d’enllag.

Quan en una molécula hi ha parells d’electronsentiacants o enllagos
multiples s’observen petites desviacions en eléeardjenllac que hem comentat abans.

Els parells d’electrons enllacants sén atrets deks nuclis dels atoms enllacats. En
canvi, I'iinica influéncia sobre el moviment deleatons no enllacants és l'atraccio
d’'un sol nucli i per tant ocupen una extensid maorl’espai. El resultat és que els
parells d’electrons no enllacants exerceixen fodesepulsid meés intenses sobre els
parells d’electrons adjacents i per aquest motidéexen a comprimir els angles que hi
ha entre els parells enllagants.
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TABLA 9.2 Geometrias de los pares de electrones y formas moleculares para moléculas con dos, tres TABLA 93 G ias de pares de el y formas moleculares para moléculas con cinco y seis
¥ cuatro pares de electrones alrededor del dtomo central pares de electrones alrededor del dtomo central
Total de Geometria Nimero de Geometria de
pares de de pares de Pares Pares no Geometria pares de pares de Pares Pares no Geometria
electrones 1 1 lecul Ejempl 1 1 1 lecul Ejemplo
electron®
2 pares m 2 0 B g iy H—c—b
Lineal Lineal
- 5 pares 5 0 P,
. L
1
| Bipiramidal Bipiramidal
}\ LB trigonal trigonal
3 pares 3 0 @' F F
I"lana trigonal Plana trigonal
_ 4 1 ‘!] ¢ SF,
N
[- 7N :l @
o 0 -
2 1 @' Rk Balancin
Angular
. t y S g~
< %
v’-'..‘ AN
4 pares ) 0 ® H ]_‘[ H Formade T
Tetraédrica Tetraédrica

‘j

I,

-

e

o

c-f-e

3 1 H Lineal
Piramidal
trigonal
6 pares 6 0 [ % S,
8 o
2 2 ® HE Octaédrica Octaédrica
Angular

BrF,

*

Piramidal
cuadrada

EE

XeF,

Cuadrada
plana

Els enllagos mudltiples contenen una densitat deega
electronica més alta que els enllacos senzillmb&afecten als angle CL —124.3°
d’enllag. Un exemple n'és la molécula de fosgenleCO, que té un 11.e C=Q
doble enlla¢ amb l'oxigen i enllacos simples amblet. L’angle entre /< 1343
un enllag doble i un enlla¢ simple és de 124.3%treeque l'angle
entre els enllacos simples és de 111.4°.

42.3.2 Polaritat de les molécules

La geometria d'una molécula i la polaritat delsllagms determinen
conjuntament la polaritat d’'una molécula. Un enlag particular és polar si els dos
atoms que s’uneixen tenen electronegativitats elitst A cada enlla¢ doncs, s’hi pot
associar un moment dipolar. El moment dipolar deddéecula es podra calcular fent la
suma vectorial dels moments dipolars de cada edkaa molécula. Es pren com a
unitat de moment dipolar el Debye (1D=3.34%%0-m). Dues carregues +e i —e
separades una distancia de findrien un moment dipolar equivalent a 4.79D.
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42.4. Geometria Molecular raonada mitjancant hibridatarbitals

42.4.1 Teoria de I'enllac de valéncia

Ara tractarem d'explicar la geometria de les moalés a partir d’'un model
d’orbitals moleculars. Utilitzarem, perd un modetsrsenzill que I'anterior, anomenat
teoria de I'enllag de valéncia. En aquest modsloebitals moleculars es formen per la
superposicio de dos orbitals de valéncia de dassatdixo implica una acumulacio de
densitat electronica entre dos nuclis. La supecpgbsl’orbitals permet, doncs, a dos
electrons amb espi oposat compartir I'espai contfeeados nuclis i formar un enllag
covalent.

Sempre hi ha una distancia optima entre els dobsnemsllacats en qualsevol
enllag covalent. A mesura que els atoms s’apropgmanta la superposicio, augmenta
la densitat electronica entre els nucli
I'energia disminueix fins a un cert minim, QR 90 Q9
representa la longitud d’enllag. Si els nt
s’apropen mes apareixen forces de rep
electrostatigues que fan que l'energia
rapidament. Aixi doncs, la longitud d’enl
correspon a un equilibri entre for
d’atraccio entre carregues diferents (eleci
i nuclis) i forces de repulsié entre carreg
iguals (electré-electro i nucli-nucli).

|
|
|
|
|
T

o

Energia (k] /mol) —>

I
I
I
1
|
T
|
|
|
|
!
|
|
I
1
1

—436

0.74A
Distancia H-H——>

Anem a veure algun exemple. En la figura podem evdarformacié de la
molecula d’hidrogen. Al superposar-se els orbit@Esjensitat electronica es concentra
entre els nuclis. Com que ambddés electrons soénsasimultaniament pels nuclis,
mantenen units als atoms i es forma un enlla¢ eavalJn altre exemple pot ser la
molécula HCI. Tots els orbitals de valéncia delr gdstan 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 pature la superposicio de I'orbital 1s de
I'hidrogen amb el 3p del clor. Analogament es pegatiure la molecula de clor com a
superposicio dels orbitals 3p de tots dos atoms.

Los dtomos se aproximan
ST ey
» w b * H cl cl cl

‘- 5 . # 1s Ip 3p 3p

N Region de traslape
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42.4.2 Hibridacio6 d’orbitals

Anem ara a veure com €S CONStrueiXen TABLA 9.5 Acomodos geométricos caracterfsticos de los conjuntos
de orbitales hibridos

orbitals d’enllag a partir dels orbitals atomics p -

. . Conjunto de Conjunto de
tal de poder explicar la geometria de | omwitlesatmicos orbitales hibridos Geometria Ejemplo
molécules. Per a aquest motiu cal introduir -
concepte d’orbital hibrid. Un orbital atomic hibri_, Doy e BeE, 1,

és el resultat d'una combinacio lineal de dos o r
orbitals atomics.

Lineal

Tres sp* BF,, 50,

Hibrids sp. Geometria LinealSi es suma un®**
orbital s i un p resulta una nova funcié hibrida. —
restem obtenim una segona funcid hibric trigonal
Aquestes funcions hibrides s’anomenen orbit
hibrids sp i s6n equivalents llevat en un gir
180°. Amb aquests orbitals és facil d’explic
I'enllag de molécules lineals, tipus Hg(BeF,

L 1095

sppp Cuatro sp? CH,, NH,, H,0, NH,*

Tetraédrica

Hibrids sp. Geometria Trigonal Plan#li ha tres

maneres possibles de combinar un orbital s i «

orbitals p per produir tres orbitals hibrics,pa Cinco sp%
equivalents sp Els tres orbitals hibrids s6l

identics en tot llevat de [lorientacio, donc

presenten un gir de 120° entre ells. Amb aqu i i
orbitals es descriuen molécules amb geome
trigonal plana, com ara BFBCl;, B(CH)s.

DPE,, SF,, BrF,, SbCl.>~

sppp.dd Seis spd? _

SF,, CIF,, XeF,, PF,
90°

Hibrids sp. Geometria Tetraédricadi ha quatre
maneres independents de combinar un orbite
amb tres orbitals p per produir 4 nous orbit: Octaédrica

hibrids equivalents §pCada orbital hibrid Spes -

dirigeix cap al vertex d'un tetraedre regular. Aspgehibrids permeten descriure
molécules com ara GBI, CF,, CHs, NH4", BH,'.

Hibrids dsp. Geometria Bipiramidal Trigonal.
La combinacié d'un orbitadi , un orbital s i tres orbitals p dona lloc a un caoiju

de tres orbitals hibrids equivalents situats eplarequatorial formant angles de 120° i
dos orbitals hibrids més allargats perpendiculdss cabitals equatorials. Aguesta
hibridacié permet descriure geometries bipiramidiadgpnals com les de les molécules
PCb.

Hibrids dfsp’. Geometria Octaédrid:a combinacié de dos orbitals d, un s i tres padon
lloc a 6 orbitals hibrids equivalents dirigits capvertex 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 da partisdgals es formen. Aixo fa que siguin
capacos de superposar-se amb orbitals d’altressadenmanera molt més efectiva. Per
tant els enllacos formats per orbitals hibridsrsengs forts que els enllagcos formats per
simples orbitals atomics.
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42.5 Enllacos dobles i triples. Enllaco=sdeslocalitzats

Els enllacos dobles consten normalment d’un emlagn enllagrti els enllagos
triples consten d’un enllag i dos enllacost Anem a veure com a exemple molecules
d’hidrocarbur.

Per poder tractar molécules d’hidrocarbur, primer genera un sistema
d’enllacoso localitzats formant orbitals hibrids del carbonecgiguin apropiats per a la
geometria de la molécula i després es superposas@aohibrids per formar enllagos
amb els atoms d’hidrogen o de carboni. Després ezgerg el segon component
d’enllacos dobles per la superposicio dels orbipatiel carboni. Dos exemples en sén
I'etilé i 'acetilé:

H ' ' i o
o\ [od A“/_H e
HE 4 R u7 g
H Dos I6bulos
de un enlace

Aquest procediment va bé per descriure els enlldgbtes aillats que existeixen
en aquestes molecules i en d’altres, com per exemipl-bute o en el 1,4-pentadié:
CH,=CH-CH,-CH,, CH,=CH-CH,-CH =CH ,. Si els enllagos dobles soén

conjugats, és a dir, estan separats unicamentrpenlla¢ simple C-C, aleshores es
produeixen “efectes especials”, com en el 1,3-batad

CH, =CH —CH =CH,

Anem a analitzar aquesta molecul,

Comencem suposant que ja hem establer%%%% 8 8
sistema orbitalo i que hem de tractal AN

Gnicament amb un orbital atomic p de ca

atom de carboni. A partir dels 4 orbitals 8888
utilitzant el metode CLOA obtindrem ¢

orbitals moleculars en els que haure

d’acomodar 4 electrons. Els orbita

moleculars els veiem a la figura. En l'orbit:

de més baixa energia no hi ha nodes i

enllacant per a tots els nuclis. En el segu

orbital hi ha un node entre els atoms i 8
carboni interns: per tant aquest orbital + ¥ © 4
enllacant pels atoms a-b i c-d i és
antienllacant per b-c. En el tercer orbital veiene gs enllacant per b-c i antienllacant
per a-b i c-d. Finalment I'Gltim orbital, de mésaaknergia és antienllacant per tothom.

Com que en butadié hi ha 4 electrons, aquests@hsobcuparan els dos orbitals de més
baixa energia. L'efecte global sera el d’'un orbita&ntre a-b i c-d. Entre els atoms b i c

111

@3
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hi ha un lleuger efecte d’enlla¢ degut a que I'efeenllacant d’'un orbital és més fort
gue l'efecte antienllacant de I'altre.

Una altra molécula organica interessant és< I=
molecula de benzésHs. Comencem suposant col
abans l'existencia del sistema d’'enllaci de 6
orbitals p perpendiculars al pla de la moleculabAi
aquests 6 orbitals es poden establir 6 orbil
moleculars 1 que es poden veure a la figul
ordenats segons el nivell d’energia. El de mésabe
energia no té cap node. Els dos segients tene
mateixa energia i tenen un pla nodal; aque
orbitals son predominantment enllacants. Els ¢
seguents son de caracter antienllagant i tenel
mateixa energia; tenen tres plans nodals. Finaln
I'orbital de més alta energia té nodes entre ttds
nuclis. Els electrons ocupen els tres orbitals és 1
baixa energia, la qual cosa suposa 6 electr
enllacantstque cobreixen tota la molécula.

Energia

Una conseqliéncia molt important lligada a la faidad’enllagos Tt
deslocalitzats és la important disminucio de I'gigerd’enlla¢c en comparacié amb els
enllacos “localitzats”. Si intentessim descriure r@lécula de benzé en termes
d’enllagos simples i dobles la prediccid del calormal de formacié del benzé es sitla
al voltant de 230kJ/mol, quan a la realitat el calormal de formacié és de prop de
146kJ/mol. Aquesta disminucio d’energia s'Tanomerexr@a de resonancia.
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42.6 Estructura i Propietats de les substancies cotgwlen

42.6.1 Solids moleculars

Els solids moleculars consisteixen molécules unjakr forces intermoleculars:
forces dipol-dipol, forces de dispersié de Londgomts d'hidrogen. Com que aquestes
forces sén débils, els solids moleculars son totenén punts de fusid relativament
baixos (generalment menys de 200°C). Quasi totesubstancies que son gasos 0
liquids a temperatura ambient formen solids mobasuh temperatures baixes, com per
exemple Ar, CH, HO i CO,.

Els solids moleculars acostumen a tenir una cdiuiliat termica molt baixa i en
estat pur no sén conductors de l'electricitat. #€lsds moleculars poden ser amorfs,
cristal-lins o part amorf part cristal-li.

42.6.2 Cristalls moleculars

L'energia d'enllag és molt petita comparada andiadi$ ionics o cristalls amb
enlla¢ covalent. Aquest tipus de cristalls tendeigeser volatils i posseeixen punts de
fusio i d'ebullicio baixos. Els cristalls molecudaendeixen a ser tous, compressibles i
facilment deformables.

Els cristalls moleculars sén, en general, bonkrd# de [l'electricitat. Les
molécules no tenen carrega electrica neta i pem@poden transportar electricitat. A
més, com que el cristall es composa de molécukesdales, els electrons tendeixen a
estar localitzats al voltant d'un grup especific mlelis. Exemples: $D, CQ, Iy,
naftalina, etc.

42.6.3 Els Polimers

Un tipus molt particular de solids moleculars stnpmlimers. Els polimers son
molécules amb una massa molecular molt gran fornaatpartir de la unio
(polimeritzacié) de monomers (molécules de pes oubde petit). Els polimers
acostumen a ser molécules molt llargues que emslgasos presenten ramificacions.
Aquestes molécules interactuen entre si mitjanfrawes intermoleculars com les que
ja hem explicat (de vegades, pero, també s'hi ef@gesubstancies que produeixen
enllagcos covalents entre les molécules, pero alawem aquesta possibilitat).

Molts polimers sén en gran part materials amorts dristal-lins). En lloc de
tenir fases cristal-lines ben definides, amb pdatfusié definits, els polimers s'estoven
dins d'un interval de temperatures. Molts polimarorfs poden posseir determinades
regions on les molécules estiguin disposades deafaegular. El grau d'aquest tipus
d'ordenament s'anomena cristal-linitat del polirgerles regions cristal-lines les forces
intermoleculars sén més fortes, doncs les caderepolimer es troben alineades.
Consequeéncia de la cristal-linitat és, doncs queokiner esdevé més dens, més dur,
menys soluble i més resistent a la calor. Un palianestal-li pot ser molt dur, pero
també molt fragil, per la qual cosa en molts cas®dta una cristal-linitat excessiva; les
zones amorfes permeten al polimer plegar-se seeseat-se. Per a la fabricacié de
fibres, en canvi, es necessita la maxima crisidahti possible. De fet, les fibres
sintétiques sén polimers disposats en cristall$ aogs.
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Un exemple important de polimer és el polietileje gés forma per la
polimeritzacio de molecules d'etilé. Les cadenepaletile interaccionen mitjangant
forces d'interaccio de London. En el mercat esngdjsixen dues categories basiques de
polietilé, el polietilé de baixa densitat LDPE iliptilé d'alta densitat HDPE. El LDPE
esta format per molécules amb una massa moledutattant de 16 uma i les cadenes
de polimer presenten ramificacions. Aquestes raatgfons impedeixen la formacio de
regions cristal-lines i redueixen la densitat datarial. EI LDPE és apte per a fer-ne les
bosses de plastic que tots fem servir. E| HDPE festaat per cadenes amb una massa
molecular superior, al voltant de ®l0uma. Aquestes cadenes tenen poques
ramificacions, la qual cosa en permet l|'aparicioregions cristal-lines. EI HDPE
s'utilitza per a la fabricacid6 d'envasos. Tambéhhi I'anomenat polietile de pes
molecular ultraalt UHMWPE, 6xfuma fet de cadenes lineals que formen cristalls, |
gual cosa li confereix una extraordinaria resiggenes fa servir per I'elaboracié de
fibres per a xalecs antibales. Es notable el fetjuak les forces d'interaccié entre les
molecules de polietilé sén forces d'interaccié amdon, que en principi sébn molt
petites, pero com que el pes molecular és tantaeles forces d'atraccio entre les
molecules son globalment molt fortes.

Els ponts d'hidrogen son fonamentals per explesptopietats d'altres polimers
gue s'utilitzen per a I'obtencié de fibres. Exera@a son el kevlar, el nomex (protectors
termics dels bombers) i el nylon 6,6. Tots aqupstBners contenen grups amida (son
poliamides), entre els que s'estableixen pontgdrdgen. Aquest tipus de polimers
formen cristalls moleculars amb un grau de crigtaht molt elevat.

En el kevlar per exemple les cadenes individu
sén invariablement lineals i estan unides per pc €=0
d'hidrogen a les cadenes adjacents. Aquesta xaryamts @
d'hidrogen fa que les molécules s'alinein i formima /
estructura de lamina. El kevlar té propietats egigg@ls o-d_
degut als forts enllacos en les cadenes de poli @ @

individuals, la forta xarxa de ponts d'hidrogen les
lamines i la disposici6 regular de les laminessdilares.

en les plataformes petroliferes marines i tenenetfades
la resisténcia de l'acer.

Les cordes de kevlar han substituit les cordesd": @ Z/g @

Hi ha altres fibres que també deuen les sevescteaigtiques als ponts
d'hidrogen. Un altre exemple és nylon 6,6. En ébmy5,6 els oxigens i els hidrogens
dels grups amida formen ponts d'hidrogen que obtiga les cadenes a alinear-se, la
gual cosa possibilitat I'obtencié de fibres modistents.
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42.6.4 Solids de Xarxa Covalent

Els soOlids de xarxa covalent consisteixen en atomitss en grans xarxes o
cadenes mitjancant enllagos covalents. Com querdlacos covalents sén molt més
forts que les forces intermoleculars, aguests sdajenheralment s6n molt més durs i
tenen punts de fusid més elevats que els solideaulalrs. Exemples tipics en son el
diamant, el carbur de silici SiC i el nitrur de HN. Els cristalls covalents s6n mals
conductors de I'electricitat degut a que els etexdren el solid estan localitzats en els
enllagos covalents i no tenen llibertat de moudais del cristall.

En el diamant cada atom de carboni esta unit algg@aéoms 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 unélaes tres de la capa; la longitud de
I'enllac és de 1.4Q. Els orbitals p formen enllacos 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 dispersio.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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