Els atoms, molecules i ions | s'uneixen
entre si perque al fer-lo s'arriba a una
situacio de minima energia, el que
equival a dir de maxima estabilitat.

Son els electrons més externs, els també
cridats electrons de valencia els
responsables d'aquesta unio, igual que
de la estequiometria i geometria de les
substancies quimiques.



e L’ energia dels atoms aillats es considera 0.
e Quan s’acosten els atoms dominen les forces atractives.

» Quan els atoms es troben a una determinada distancia, I’energia és
minima i I’estabilitat del sistema és maxima.

* Si els atoms Enargia ol Aproximacié dels atoms d’hidrogen
s’acosten més, .
apareix un |
domini de les

forces repulsives

respecte de les  pomini e les B
atractives, la cual fg;ii::g?::‘:;J
cosa representa |
una absorcio Energia minima |
d’energia.

ro= 74 pm (distancia d’enllag)
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Distancia entre els
nuclis d’hidrogen

Domini de les forces atractives
Despreniment d'energia



* Intramoleculares:
lonic.
Covalent.
* Intermoleculares:
Forces de Van de Waals
Enllacos d'hidrogen.

* Metal-lic.



ENLLAC QUIMIC
L enllac ionic (1)

e EIl magnesi cedeix dos electrons a I’oxigen. Tots dos consigueixen completar al

seu octet.
M + O MgZ+ + 02_
: >
152 252 2p6wp4 1s2 252 2pb 1s2 252 2pb

OCTET OCTET

e Els ions formats, s’atrauen fortament per tenir carregues electriques de diferent
signe

e Aquest enllac es denomina ionic, 1 és la unio dentre ions de carrega diferent a
causa de forces electrostatiques . Es dona entre elements d’un potencial
d’ionitzacio baix, com el sodi , i elements que poden guanyar electrons amb
facilitat, exemple el clor.
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Formacidé d’un compost ionic: clorur de sodi, NaCl

Element metal-lic Element no metal-lic
Nazisf2si2p 8’ o Sssiaay Cl:15°25°2p°3s7¢
Cedeix un electro. ‘ /4 A ' Guanya un =2
Forma un 1 e—) g@ Forma um

i0 positiu. i i0 negatu
SEE .75 : Agrupacio dels ions positius ol
Na™:1s“2s8“2p i negatius en un cristall ionic Cl” :1s°2s“2p" 3s
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Energia de formacio [ \jag (s)

Na (s) + —;— Cl,(g)

A

Energia do ' Energia de dissociacio N
Procés endotermic Energia reticular
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w |

Cl‘ Afinitat electronica |
e —— e e — 'h,. Ci__ S __.l
9) Procés exotermic (9) | J
: -
Na (9) Energia d'ionitzacio s |
a =y . : g e =2 3,_ a-i- e __|
J Procés endotérmic 9)

Formacio del cristall ionic NaCl. B | 'nennmeia e srmmees = =



L’ enllacg ionic (1)

Els compostos ionics son solids a temperatures ordinaries. Ates que les forces
entre ions no tenen cap direccio determinada, sind que es donen en totes les
direccions de I’espai, cad i6 es troba envoltat d’ions de signe contrari.

El nombre d’ions d’un signe , que son els veins mes proxims d’un altre de
signe contrari, és el nombre de coordinacio d’aquest 10. El conjunt forma
una xarxa cristal.lina, en el vertexs de la qual hi ha ions.



Xarxa cristal-lina de clorur de sodi, NaCl Nombre de coordinacio del clor: 6

Disposicio octaedrica, atés que els ions Na*ocupen els vér-
texs d'un octaedre al voltant de I'i6 central CI-

Nombre de coordinacié del sodi: 6

Disposicio octaédrica, atés que els ions CI- ocupen els vér-
texs d’'un octaedre al voltant de I'ié central Na*

Tal com es veu en la figura, el nombre de coordinacié del clor en el clo-
ur de sodi és 6, i el del sodi també. Aixo s’expressa dient que el nom-
ore de coordinacio del clorur de sodi és 6:6.

=n altres cristalls idnics en queé la proporcié dels dos tipus d’ions no és
11, els nombres de coordinacié soén diferents. Aixi, per exemple, en el
“uorur de calci, CaF,, el nombre de coordinacid és 8:4.



L enlla¢ covalent (1)

e Quan dos atoms comparteixen un parell d’electrons es diu que formen un enllag
covalent . Els compostos que només tenen enllagcos covalents s’anomenen
compostos covalents.

e Lewis va sugerir gue els atoms podian aconseguir al seu octet compartint un parell d’
electrons

atom fldor  atom fldor molecula fldor

f . F ummd FF ox [FoF

parell d’ electrons Es representa
compartits amb una linea

Els atoms tenen igual o semblant electronegativitat.




L’ enllag covalent ( 11)

Molecula d’ hidrogen

H H H,

Dos atoms d’hidrogen comparteixen un par d’electrons

e e en I H-HJ

Estructura de Lewis




L’ enllag covalent ( 111)

Molécula d’aigua

:0+ + 2.4  nmmp  :O--H
:
O
7\
H I

Molecula d’amoniac

N+ + 3.y \mmmp H--N--H

/ “\H




Enllacos covalents multiples i coordinats

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

:0: + :0: ) o0

:"° + :”- ||~ *N:*N:

Un atom també pot formar més d’un enllagc amb atoms d’elements diferents.En el
pentafluorur , un atom de fosfor s’uneix a cinc atoms de clor i amb cadascun d’ells
forma un enllac senzill; cada atom de clor adopta la configuracié d’un gas noble.




Enllac covalent datiu

En un enllag covalent entre dos atoms, els dos electrons que formen el parell
d’enlla¢ poden provenir d’un mateix atom i no un de cada atom.

Aquest enlla¢ es anomenat enllac covalent de coordinacio o datiu.

r D
H
.o T
H—N—H + H* N H —N—H
| |
H H
. 7
Molécula d’ 10 hidrogen i6 amoni

amoniac (atom d’ H sense el seu electro)




GEOMETRIA MOLECULAR model RPECV

Molecules o ions AX

Es basa en el fet que els electrons de
valencia, a causa de la forca de repulsio, se
situen la voltant del nucli de I’atom central del
compost de la manera més allunyada
possible, de repulsié minima.

lineal (180°)

trigonal plana (1207)

tetraédrica (109" 28")

bipiramidal triangular

octaedrica




Molecules o ions AXnE I Es tracta de molecules o ions que

tenen electrons no enllagants.

AXSE 2 1 Angular PN b

X X Q
AXSE 2 2 Anqul /E‘\
nguiar
iy g X X
A
AXSE 3 1 Trigonal piramidal RN
X x X
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Polaritat de les moleculesl |
+) B &(+) a(+)
) ﬂm\i:an A(+) aE}d{ﬂ
AT S
‘E} dmﬁgm ‘EHI} o ‘“‘3&}2} T o \ a{-}CIAH




Atoms a gran
distancia

Aproximacio

Superposicio




POLARITZACIO DE L’ENLLAC COVALENT

O+ o~

Enllag covalent pur o apolar Enllag covalent polar Enllag idnic

L’'enlla¢ covalent polar es forma
guan s’uneixen dos atoms de
diferent electronegativitat. Aixo
produeix I'aparacid de carregues
parcials en els extrems de I'enllac.




o+ H H &+




A I Ells metalls en estat solid es presenten en xarxes
ENLLA(; METAL.LIC d’atoms amb un empaguetament molt elevat. Els

metalls disposen de pocs electrons en la seva capa

de valencia.
* Teoria de I’enllac valencia -
\
- > /..»I I I
Els metalls no poden formar enllagos .
covalents deslocalitzats per manca ) ( % ,
’ ) r_‘,’-“ N %‘"
d’electrons. Els enllagos han d’estar |w —~
deslocalitzats.Els electrons de valencia ( \ |
es poden moure lliurement servint b N
d’unié mobil entre uns atoms i altres. et
* Teoria dels electrons lliures g g
N . . N . j o ]
Tots els atoms del metall estan ionitzats per pérdua dels seus ? /
electrons de valencia. L’existéencia d’aquests electrons ot i o Wy
deslligats d’atoms concrets fa que es parli de nuvol electronic P o g .

o de gas d’electrons.

* Teoria de les bandes d’energia , D Banda de
G conduccio

Els electrons que formen els enllagos estan situats en g
orbitals que es formen a partir dels orbitals atomics Els w8 Banda de
orbitals d’aquest conjunt no es tracten individualment,siné B D
que es consideren tots junts i formen una banda d’energia RN AT




PROPIETATS DELS METALLS I

CONDUCTIVITAT ELECTRICA

CONDUCTIVITAT TERMICA El calo_r prpd‘u_eix un augment de
I’energia cinetica dels electrons

qgue, gracies a la seva mobilitat ,
es transmet a tot el metall.

LLUISOR

DENSITAT ELEVADA Pergue els seus cristalls tenen un index de coordinacio elevat.

GRAN DEFORMABILITAT Qualsevol plad’atoms de ]
I’estructura cristal.lina pot il i
desplacar-se respecte als altres
sense que s’alterin les forces
gue mantenen units els atoms

EMISSIO D'ELECTRONS C(_)m que ,algtfn_s electrons estan relgtivament [liures dins del
cristall, son facilment arrencables. Es la base dels efectes
fotoeléctric i termoionic.

FORMEN ALIATGES Son combinacions de metalls entre ells o amb alguns elements no metal.lics.



Periodicitat del
caracter metal-lic

El caracter metal-lic esta associat a
unes determinades propietats dels
atoms. En general, un element té
caracter metal-lic quan:

»Té pocs electrons de valéncia (1,
2,304).

e |_a seva energia d’ionitzacié i la se-
va electronegativitat sén baixes.

El caracter metal-lic varia d’aquesta
manera en la taula periodica:

- No-metalls
Metalls

\

Db S

Augment del caracter metal-lic

Electrons de valéncia

/
COLLL G,
. (%) &@
) ¢ @4
oe %7

lons positius del metall

@ Cristall metal-lic segons el model de
nuvol electronic.

Formes d’empaquetament dels cations metal-lics
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Estructura cubica ] Estructura hexagonal‘T Estructura cabica
compacta (Al, Cu, Au...) | compacta (Mg, I, Cd...) { centrada (Na, V, Ba...)




ENLLACOS INTERMOLECULARS

Forces de dispersio

Atoms o molécules Dipol Dipol induit
apolars o

Atracci¢ dipol-dipol

Enllag d’hidrogen Enllac covalent polar



	Per què s’ uneixen els àtoms?
	Número de diapositiva 2
	CLASSES D’ENLLAÇOS QUÍMICS
	ENLLAÇ  QUÍMIC
	Número de diapositiva 5
	Número de diapositiva 6
	Número de diapositiva 7
	Número de diapositiva 8
	Número de diapositiva 9
	Número de diapositiva 10
	Número de diapositiva 11
	Número de diapositiva 12
	Número de diapositiva 13
	Número de diapositiva 14
	Número de diapositiva 15
	Número de diapositiva 16
	Número de diapositiva 17
	GEOMETRIA MOLECULAR I POLARITAT
	Número de diapositiva 19
	Número de diapositiva 20
	Número de diapositiva 21
	Número de diapositiva 22

