
Per què s’ uneixen els àtoms?

Els àtoms, molècules i ions i s'uneixen 
entre si perquè al fer-lo s'arriba a una 
situació de mínima energia, el que 
equival a dir de màxima estabilitat. 

Són els electrons més externs, els també 
cridats electrons de valència els 
responsables d'aquesta unió, igual que 
de la estequiometría i geometria de les 
substàncies químiques. 



• L’energia dels àtoms aïllats es considera 0.

• Quan s’acosten els àtoms dominen les forces atractives.

• Quan els àtoms es troben a una determinada distància, l’energia és 
mínima i l’estabilitat del sistema és màxima.

• Si els àtoms 
s’acosten més, 
apareix un 
domini de les 
forces repulsives 
respecte de les 
atractives, la cual 
cosa representa 
una absorció 
d’energia.



CLASSES D’ENLLAÇOS QUÍMICS

* Intramoleculares: 

Iònic. 

Covalent. 

* Intermoleculares: 

Forces de Van de Waals 

Enllaços d'hidrogen. 

* Metàl·lic.



ENLLAÇ QUÍMIC

L’enllaç iònic ( I )

Mg + O

1s2 2s2 2p6 3s2 1s2 2s2 2p4

Mg2+ O2+

1s2 2s2 2p6 1s2 2s2 2p6

OCTET OCTET

El magnesi cedeix dos electrons a l’oxigen. Tots dos consigueixen completar al 
seu  octet.



Els ions formats, s’atrauen fortament per tenir càrregues elèctriques de diferent  
signe



Aquest enllaç es denomina iònic, i és la unió dentre ions de càrrega diferent a 
causa de forces electrostàtiques . Es dóna entre elements d’un potencial 
d’ionització baix, com el sodi , i elements que poden guanyar electrons amb 
facilitat, exemple el clor.









L’ enllaç iònic ( II )

Els compostos iònics són sòlids a temperatures ordinàries. Atès que les forces 
entre ions no tenen cap direcció determinada, sinó que es donen en totes les 
direccions de l’espai, cad ió es troba envoltat d’ions de signe contrari.

El nombre d’ions d’un signe , que són els veïns més pròxims d’un altre de 
signe contrari, és el nombre de coordinació d’aquest ió. El conjunt forma 
una xarxa cristal.lina, en el vèrtexs de la qual hi ha ions.

Ion O2

Ion Mg2+
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L’enllaç covalent ( I )

Quan dos àtoms comparteixen un parell d’electrons es diu que formen un enllaç 
covalent . Els compostos que només tenen enllaços covalents s’anomenen 
compostos covalents.



 Lewis va sugerir que els àtoms podian aconseguir al seu octet compartint un parell d’ 
electrons

F + F F F F - Fo be

àtom flúor àtom flúor molècula flúor

parell d’ electrons
compartits

Es representa 
amb una línea

Els àtoms tenen igual o semblant electronegativitat.
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L’ enllaç covalent ( II )

Molècula d’ hidrogen

+ + + +

H H H2

+ H - HH - H

Estructura de Lewis

H H

+

Dos àtoms d’hidrogen comparteixen un par d’electrons
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L’ enllaç covalent ( III )

O O • H

H

+ H2

O

H H

N + H3

N

H HH

N • H

H

H

Molècula d’aigua

Molècula d’amoníac
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Enllaços covalents múltiples i coordinats

O = OO = O

N 
 

NN 
 

N

O

N +

+ O O O

N N N

Dos àtoms poden compartir més d’un parell d’electrons; llavors es formen 
enllaços dobles, enllaços triples.

Un àtom també pot formar més d’un enllaç amb àtoms d’elements diferents.En el 
pentafluorur , un àtom de fòsfor s’uneix a cinc àtoms de clor i amb cadascun d’ells 
forma un enllaç senzill; cada àtom de clor adopta la configuració d’un gas noble.



••

Enllaç covalent datiu

H +N H

H

H +

Molècula d’
amoniac

ió hidrogen
(àtom d’ H sense el seu electró)

H

N
|

H

HH

ió amoni

En un enllaç covalent entre dos àtoms, els dos electrons que formen el parell 
d’enllaç poden provenir d’un mateix àtom i no un de cada àtom.

Aquest enllaç es anomenat enllaç covalent de coordinació o datiu.



GEOMETRIA MOLECULAR model RPECV

Molècules o ions AXnMolècules o ions AXn

BF3 NO3
-

CH4 SiF4

PCl5

SF6

Es basa en el fet que els electrons de 
valència, a causa de la força de repulsió, se 
situen la voltant del nucli de l’àtom central del 
compost de la manera més allunyada 
possible, de repulsió mínima.



Molècules o ions AXn EmMolècules o ions AXn Em Es tracta de molècules o ions que 
tenen electrons no enllaçants.

SO2 SnCl2

H2 O

NH3

Polaritat de les molèculesPolaritat de les molècules





POLARITZACIÓ DE L’ENLLAÇ COVALENT

L’enllaç covalent polar es forma 
quan s’uneixen dos àtoms de 
diferent electronegativitat. Això 
produeix l’aparació de càrregues 
parcials en els extrems de l’enllaç.



GEOMETRIA MOLECULAR I POLARITAT

CO2 BF3

CH4 H2 O

NH3



ENLLAÇ METÀL.LICENLLAÇ METÀL.LIC Ells metalls en estat sòlid es presenten en xarxes 
d’àtoms amb un empaquetament molt elevat. Els 
metalls disposen de pocs electrons en la seva capa 
de valència.

Teoria de l’enllaç valència

Els metalls no poden formar enllaços 
covalents deslocalitzats per manca 
d’electrons. Els enllaços han d’estar 
deslocalitzats.Els electrons de valència 
es poden moure lliurement servint 
d’unió mòbil entre uns àtoms i altres.

Teoria dels electrons lliures

Tots els àtoms del metall estan ionitzats per pèrdua dels seus 
electrons de valència. L’existència d’aquests electrons 
deslligats d’àtoms concrets fa que es parli de nùvol electrònic 
o de gas d’electrons.

Teoria de les bandes d’energia

Els electrons que formen els enllaços estan situats en 
orbitals que es formen a partir dels orbitals atòmics Els 
orbitals d’aquest conjunt  no es tracten individualment,sinó 
que es consideren tots junts i formen una banda d’energia



PROPIETATS DELS METALLSPROPIETATS DELS METALLS

CONDUCTIVITAT ELÈCTRICA Són bons conductors a causa de la mobilitat dels seus electrons de 
valència. La conductivitat disminueix en augmentar la temperatura .

CONDUCTIVITAT TÈRMICA El calor produeix un augment de 
l’energia cinètica dels electrons 
que, gràcies a la seva mobilitat , 
es transmet a tot el metall.

LLUISOR Deguda a la capacitat d’absorbir i després reemetre pràcticament totes les 
longituds d’ona  de la llum visible.

DENSITAT ELEVADA Perquè els seus cristalls tenen un índex de coordinació elevat.

GRAN DEFORMABILITAT Qualsevol pla d’àtoms de 
l’estructura cristal.lina pot 
desplaçar-se respecte als altres 
sense que s’alterin les forces 
que mantenen units els àtoms

EMISSIÓ D’ELECTRONS Com que alguns electrons estan relativament lliures dins del 
cristall, són fàcilment arrencables. És la base dels efectes 
fotoelèctric i termoiònic.

FORMEN ALIATGES Són combinacions de metalls entre ells o amb alguns elements no metàl.lics.





ENLLAÇOS INTERMOLECULARS
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