TEMA 3: ENLACE QUIMICO Y PROPIEDADES DE LAS SUSTANCIAS.

1.- Concepto de enlace quimico.
1.1. Introduccion.

Las sustancias quimicas estan formadas por dtomos enlazados; s6lo los gases nobles son elementos

muy poco reactivos, es decir, con muy poca tendencia a unirse consigo mismo o con otros elementos.

Para formar estas sustancias, los &tomos ponen en juego una serie de fuerzas, globalmente atractivas,

que posibilitan la unién estable de unos con otros.

Decimos que el enlace quimico es el responsable de la union estable entre dos o mas atomos. Pauling

define un enlace quimico como cualquier tipo de interaccidn que mantenga unidos entre si a los

atomos de la misma o distinta clase, a los iones, o incluso a las mismas moléculas.

Todo proceso natural tiende a estabilizarse de manera espontanea, o lo que es lo mismo, tiende a

conseguir un estado de minima energia. En general, podemos afirmar que los atomos se unen

formando sustancias compuestas a fin de disminuir la energia interna que poseen, y por tanto,

aumentar su estabilidad.

Estructuralmente los enlaces se forman mediante la transferencia total o parcial de electrones entre

los atomos.

Los cientificos postulan modelos para explicar como se produce el enlace quimico. Dichos modelos

deben explicar tres aspectos fundamentales del mismo:

1. Las proporciones en que los atomos se hallan en cada sustancia y el nimero total de atomos en
ella.

2. La geometria espacial de las moléculas, por ejemplo, el CH,4 espacialmente es un tetraedro.

3. Laenergia de enlace que mantiene ligados los atomos entre si.

1.2. Enlace quimico y estabilidad energética.

Como hemos dicho, los atomos se unen formando sustancias compuestas a fin de rebajar su energia v,
por tanto, aumentar su estabilidad. Una forma adecuada para visualizar la formacion y caracteristicas
energéticas de los enlaces quimicos son las llamadas curvas de Morse que, pueden obtenerse de forma
experimental, y que muestran la variacion de energia que experimenta un sistema formado por dos
atomos en funcion de la distancia que los separa y de las fuerzas de interaccion que surgen entre ellos.
Si dos atomos estan lo suficientemente separados podemos suponer gue no ejercen entre si ninguna
influencia mutua vy, el sistema posee una energia inicial que podemos considerar nula. Si ambos
atomos se van aproximando poco a poco, empieza a ponerse de manifiesto la existencia de fuerzas
atractivas — que son de largo alcance — de unos nucleos sobre las nubes electronicas de los otros, lo
que produce una disminucion energética que estabiliza el sistema.
Energia potencial del sistema A medida que disminuye la distancia
T interatdbmica, esa  situacibn  continta
| acentuandose, hasta que comienzan a
Fuerzas de repulsion interaccionar las nubes electronicas entre si
\ / _ mediante fuerzas repulsivas, cuyo efecto es
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‘ , sistema se desestabiliza progresivamente al
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- Se obtiene la llamada curva de estabilidad

energética mediante la representacion grafica




del resultado conjunto de las dos interacciones (Figura). En ella se observa que existe una determinada
distancia internuclear para la que el sistema es mas estable, pues son maximas las fuerzas atractivas y
minimas las repulsivas. Se la denomina distancia de enlace (ro). A esta distancia le corresponde un
valor energético minimo que es la energia que se desprende en la formacion de dicho enlace (E eniace)-
Cuanto mas profundo es el minimo en la gréafica, mayor es la energia desprendida al formarse el enlace
y, por tanto, mayor es la estabilidad de la molécula formada.

La energia de disociaciéon es la necesaria para romper un enlace formado. Si comunicamos a los
atomos enlazados una energia igual o mayor que la E enace cONseguiremos separarlos totalmente hasta
una distancia tal que no ejerzan interacciones entre si; diremos entonces que se ha roto el enlace
quimico.

Pero no siempre al aproximar dos atomos se forma una region de estabilidad. Existen casos en los que
se observa la formacion de una curva de Morse de inestabilidad, que indica que las caracteristicas de
dichos atomos son tales que no llegan a unirse formando una molécula estable, sino que tienden a
separarse de forma espontanea. Este es el motivo por el que no existen todas las sustancias que
podamos imaginar por mera combinacion de los atomos existentes.

1.2. Electronegatividad y tipo de enlace.

El valor relativo de la electronegatividad de los atomos que se enlazan va a determinar su
comportamiento y, en consecuencia, el tipo de enlace.
e Siambos atomos tienen electronegatividades muy diferentes, uno de ellos perdera el electrén
(o electrones) del enlace y formara un ion positivo o catién, y el otro los ganara y formara un
ion negativo o anion. Entre estos atomos se establecera un enlace iénico.
e Silos dos atomos presentan gran tendencia a atraer los electrones, se enlazaran compartiendo
sus electrones de valencia y se formara un enlace covalente.
e Si los dos atomos tienen muy poca tendencia a atraer electrones, ambos se desprenderan de
sus electrones de valencia y formardn una estructura en la que los cationes se van a
estabilizar con los electrones libres; daré lugar a lo que se denomina enlace metalico.

1.3. Teoria de Lewis. Representacion.

En el afio 1923, el quimico norteamericano G. N. Lewis ide6 una simbologia que facilitaba la

representacion bidimensional de las formulas; permitia saber qué atomos estaban enlazados y cémo

era el enlace entre ellos.

La representacion de Lewis toma como base el simbolo del elemento quimico y distribuye a su

alrededor los electrones de la capa de valencia mediante puntos o cruces. Hasta los cuatro primeros

electrones, se colocan uno a cada lado del simbolo (arriba, abajo a derecha y a izquierda), y si el
elemento tiene mas electrones, se reparten uno a cada lado de

il ; 13w |6 17 s losanteriores, formando parejas.
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entre si mediante enlace i6nico, mientras que los que
comparten electrones se uniran por enlace covalente.



No obstante, la simbologia de Lewis no predice como se disponen los atomos en el espacio; por
tanto, para conocer la geometria de las moléculas se necesita otra teoria mas avanzada.

2.- Enlace ionico.

La configuracién electrénica de los gases nobles y su gran estabilidad justifican el comportamiento
quimico de otros elementos, ya que dentro del sistema periddico existen elementos que tienen
tendencia a perder electrones, mientras que otros tienen tendencia a ganarlos. Entre los elementos del
sistema periodico:
= Los metales se caracterizan por tener una energia de ionizacién y una afinidad electrénica baja.
Asi los alcalinos presentan una configuracion en el Gltimo nivel del tipo ns', luego pueden
perder el electron més alejado, dando lugar a un ion con una carga positiva, y conseguir asi la
configuracion del gas noble que le precede en la tabla; excepto el Li, que adquiere la
configuracién 1s? correspondiente al helio.
= En cambio, los no metales tienen energias de ionizacion relativamente altas, e igual ocurre con
sus afinidades electronicas. Asi, los halogenos muestran una estructura electrénica en su ultimo
nivel del tipo ns’p®, luego pueden captar un electrén, y obtener la configuracion del gas noble
contiguo, ns’p°.
Lamamos valencia ionica o electrovalencia al nimero de electrones que un atomo puede perder o
ganar para adquirir la configuracion del gas noble. Asi, la electrovalencia de los alcalinos serd 1 +,
mientras que la de los halégenos serd 1 —.

2.1. Enlace ionico, ¢como se produce y por qué?

Cuando dos elementos de electronegatividades muy diferentes se acercan, se produce una cesion de

electrones desde el elemento menos electronegativo al mas electronegativo. Por ejemplo, cuando un

atomo de Cl se halla en presencia de un &tomo de Na, este ultimo cede un electrén, formando un ion

positivo o cation, Na*, mientras que el primero lo acepta, originando un ion negativo o anion, Cl~:
Na(g) + EI. — Na'(g) + le”

1s? 2s°p° 3s* 1s? 25°p°

Cl(gy + 1le — Cl (g + AE

1s? 25°p° 3s%p° 1s? 25°p° 3s%p®
Como consecuencia de la transferencia de un electron del &tomo de Na al de ClI, los dos elementos
quedan ionizados. El enlace idnico se crea cuando entre los iones que tienen carga de distinto signo se
producen fuerzas atractivas de naturaleza eléctrica.

Si el elemento metalico fuera el magnesio:
Mg(g) + 1EL + 2*El — Mg® + 2e-

1s? 25°p°® 3s? 1s? 2s%p°
Es evidente que la unién entre el magnesio y el cloro nunca podra ser uno a uno, pues el magnesio
debe perder dos electrones y el cloro solo acepta uno. La Unica posibilidad, pues, es que cada atomo de
magnesio ceda cada uno de sus dos electrones a dos atomos de cloro siguiendo una relacion 1 a 2. Por

consiguiente, el esquema de este mecanismo es:
Mg — Mg® +2e”

Cl + 1le- - ClI” Cl + 1le- - Cl-
Se produce, de este modo, una atraccion electrostatica entre iones de carga opuesta.



Siguiendo con el ejemplo del compuesto ionico cloruro de sodio, vamos a analizar su formacion desde
un punto de vista energético. Teniendo en cuenta que la energia de ionizacion del sodio es 495,8
kJ/mol y la afinidad electronica del cloro es — 348,6 kJ/mol, el balance de energia para el proceso
global, segun el criterio de signos general de la energia seré:

AE =-348,6 + 495,8 = + 147,2 kJ/mol
El valor global positivo implicaria que la formacion del NaCl es energéticamente desfavorable. Esto
contradice la experiencia, ya que en la naturaleza es mas abundante el NaCl que el Na y el Cl,. Y es
aun mas desfavorable si pensamos que el Na esta en estado solido y necesita energia para pasar al
estado gaseoso (energia de sublimacion), mientras que al Cl, hay que comunicarle la energia necesaria
para que se rompan sus moléculas (energia de disociacion).
El desajuste se resuelve si tenemos en cuenta que los iones se ordenan en una red cristalina solida,
proceso en el que se libera gran cantidad de energia: que, en el caso del cloruro de sodio es de 787
kJ/mol. Esta energia se denomina energia de red (o energia reticular) y se representa por la letra U:

Na® (g) + CI (g) — NaCl (s) + U

La energia de red (U) es la energia que se desprende al formarse un mol de cristal iénico a partir de sus
iones componentes en estado gaseoso. (También serd la energia que hay que comunicar a un mol de
compuesto ionico para que sus iones se separen a una distancia tal que dejen de interaccionar). Un
cristal ionico serd, por tanto, méas estable cuanto mayor sea su energia reticular.

2.2. Ciclo de Born-Haber.

Un ciclo de Born-Haber es un ciclo termodinamico en el que se estudian, desde el punto de vista
energético, todos los procesos que intervienen en la formacion de un mol de un compuesto i6nico a
partir de los elementos que lo integran; estos elementos se encuentran en su estado termodindmico mas
estable.

Ciclo de Born-Haber para el NacCl.

El proceso global comprende la formacion de un mol de NacCl (s) a partir de los elementos que lo
integran en su estado mas estable [Na (s) y Cl, (9)].
La energia del proceso se llama entalpia de formacion del NaCl, AHs naci.
Na (s) + % Cl, (g) — NaCl(s)  AHgnaci =— 411 kJ/mol
Este proceso global comprende los siguientes procesos elementales:
1. Sublimacion del Na (s) a Na (g), para obtener los &tomos de Na aislados:
Na(s) > Na(g) AHs na=107,3kJ
2. Disociacion de las moléculas del Cl, (g) para obtener &tomos de Cl aislados. En este proceso hay
que disociar ¥2 mol de moléculas de cloro:
% Cly (g) —» Cl(g) ' AHp, ciz =% mol - 244 kJ/mol = 122 kJ
3. lonizacion del Na (g) a Na* (g) (primera energia de ionizacion del Na):
Na(g) —» Na'(g) AHg na =495,8 kJ
4. lonizacion del Cl a CI” (g) (primera afinidad electrdnica del cloro):
Cl(g) = CI' (@) AHag ci=—348,6 kJ
5. Energia de red, que es la energia que se desprende al formarse un mol de NaCl (s) a partir de los
iones constituyentes en estado gaseoso:
Na’ (g) + CI'(g) — NaCl(s)  AHy naci =— 787 kJ
Segun el principio general de conservacion de la energia, la energia del proceso global es la suma de
las energias de los procesos elementales que lo integran:
AHgnaci = AHs, na + 72 AHp, ci2 + AHE), na + AHag, ¢ + AHuy, Nac

Ciclo de Born-Haber para el MgCl..



Corresponde a una estequiometria diferente, del tipo AB,. El proceso global es:
Mg (s) + Cl; (g) — MgCl, (s)  AHf=-642 kJ/mol

1. Sublimacién del Mg (s) a Mg (g) para obtener &tomos de Mg aislados:
Mg (s) » Mg(g) AHs=147,7 kJ
2. Disociacion de las moléculas de Cl, (g) para obtener &omos de Cl aislados:
Clh(g) —»2Cl(g) AHp=244k]
3. lonizacién del Mg (g) a Mg®* (9):
Mg (2) —» Mg™ (g)  AHisi g = (733,7 + 1450,7) kJ
4. lonizacion del CI (g) a CI” (g):
2Cl(g) > 2CI'(g) AHae =2 mol (— 348,6) ki/mol = — 697,2 kJ
5. Energia de red, que es la energia que se desprende al formar un mol de MgCl, (s) a partir de los
iones correspondientes en estado gaseoso:
Mg®* (g) + 2 CI (g) > MgCly (s)  AHy =— 2524 kJ
Teniendo en cuenta el principio de conservacién de la energia:
AH¢ = AHs + AHp + AH12+ 22 El + 2 AHag + AHy

2.3. Estructura de los cristales iénicos.

Los iones que forman un compuesto ionico se ordenan internamente siguiendo una estructura
geométrica perfectamente definida y forman una red cristalina o cristal idbnico. Podemos distinguir en
ella una forma basica que se denomina celda unidad, que se repite indefinidamente en todo el cristal.
La forma en que se disponen los iones constituyentes de una red cristalina ionica depende,
fundamentalmente de la proporcion de aniones y cationes (los iones se agruparan en la red de forma
que se mantenga su electroneutralidad) y de sus respectivos tamarios (el valor del radio de los iones
marcara las distancias de equilibrio a las que estos se situaran entre si por simple cuestion del espacio
que ocupan en la red.
Para analizar la estructura cristalina de un compuesto ionico, nos podemos fijar en la ordenacién
interna de sus aniones y cationes. Cada uno de ellos forma una estructura que se repite, y que variara
en cada caso dependiendo del tamafio relativo de sus iones y de la estequiometria del compuesto.
Las redes crlstallnas mas simples son las redes cublcas que pueden ser cubica centrada en el cuerpo,
con un ion en cada uno de los
RED DE LA veértices y otro en el centro del
WA cubo; clbica centrada en las
(Cafg) caras, con un ion en cada uno de
los vértices y otro en el centro
de las caras del cubo. Ademas
existen  redes  tetraédricas,

RED CUBICA CENTRADA
EN EL CUERPO
Cloruro de cesio

(CsCl)

4 hexagonales, etc.
> )é —& En una red cristalina ionica, los
RED CUBICA CENTRADA e RED ; ; ; ;
el ‘ TETRAEDRICA aniones y catlones, se disponen
de la forma mas favorable

Cloruro de sodio - Sulfuro de cine | 2D
(NaCl) (ZnS) ;

energéticamente, que es aquella
que procura la  maxima
separacion posible entre los iones del mismo signo de manera que disminuya la fuerza de repulsion.
Asimismo, cada cation se encontrara rodeado en sus inmediaciones por aniones y viceversa.

Se llama indice de coordinacion al nimero de iones de un tipo que rodean a otro ion de signo opuesto
en su esfera mas proxima. Su valor es una caracteristica fundamental del tipo de red que se forma.



En la tabla siguiente se dan los valores del indice de coordinacion del anion y del catién en funcion de
la relacion entre sus radios y de la estequiometria del compuesto.

I cation/Tanion > 0,732 0,732 -0,414 0,414 — 0,255
Estequiometria | CsClI CaF; NaCl TiO; ZnS

IC catidn 8 8 6 6 4

IC anion 8 4 6 3 4

Se observa que, cuando el compuesto es del tipo AB, como el CsCl, el indice de coordinacion del
anioén es el mismo que el del catién; pero si el compuesto es del tipo AB,, como el CaF,, el indice de
coordinacion de uno de los iones es el doble que el de otro, tal y como exige el hecho de que el
compuesto ha de ser neutro. Esos indices de coordinacion establecen las disposiciones espaciales de
los iones, lo que determinara, en definitiva, el tipo de red cristalina.

2.4. Factores que afectan a la fortaleza del enlace i6nico.

La estabilidad de un compuesto i6nico viene determinada por su entalpia de formacion (AHy); asi,
cuanto mas negativa sea esta, mas estable sera el compuesto con respecto a los elementos que lo
integran.

La energia de red es una medida de la estabilidad del cristal idnico, y cuanto mayor sea, mas dificil
sera romper el cristal.

Cualitativamente, la energia reticular, dado el caracter electrostatico que posee la interaccion entre
iones, depende de:

e La carga ionica. Cuanto mayor sea la carga, mayor serd la intensidad con la que interaccionan
los iones, y la energia reticular.

e La distancia interionica. Cuanto menor sea la distancia entre los iones, mayor sera la
interaccion, y el valor de la energia reticular.

e La disposicion de los iones dentro de la red. Segun la distribucion de los iones dentro de la
estructura cristalina, pueden obtenerse distintos valores de la energia reticular para compuestos
de valores semejantes de la distancia interidnica y de la carga, ya que la influencia de un ion
sobre el resto no solo se extiende a sus inmediatos, sino a todos los iones de la red.

En un compuesto i6nico no se establece un Gnico enlace entre un ion positivo y un ion negativo, sino
que se forma un cristal en el que existen muchos iones positivos y negativos colocados de forma
ordenada, por lo que a diferencia de lo que sucede con los compuestos covalentes, los compuestos
ionicos no forman moléculas. Cuando expresamos la formula de un compuesto idnico, estamos
indicando en qué proporcion se combinan los atomos de los elementos que lo forman; se trata de su
formula empirica.

2.7. Propiedades de los compuestos ionicos.

Algunas de las propiedades fisicas que presentan los compuestos idnicos, como ocurre con los puntos

de fusion y ebullicién, la dureza, la solubilidad o la conductividad eléctrica, estan relacionadas directa

o indirectamente con su energia reticular.

El enlace ionico se forma cuando los iones de signo contrario se atraen con fuerzas muy intensas de

naturaleza electrostatica. Por tanto, los compuestos idnicos son:

» Solidos cristalinos a temperatura ambiente. Las intensas fuerzas de naturaleza electrostatica
ordenan a los iones dentro de una red cristalina (centrada en el espacio, centrada en las caras,
tetraédrica, etc.)



> Sélidos con altos puntos de fusion y ebullicion. S6lo a temperaturas elevadas se consigue aportar la

suficiente energia para alcanzar la energia reticular de la red, es decir, para vencer las interacciones
electrostéticas y separar los iones de la red cristalina.

Duros. Las fuerzas electrostaticas entre los iones de la red cristalina hacen que sean muy dificil
romper los enlaces, es decir, rayarlos. Un compuesto i6nico serd tanto mas duro cuanto mayor
energia reticular posea.

Fragiles. Una fuerza lateral aplicada sobre un cristal produce un desplazamiento de las capas de
iones, de forma que cuando los iones del mismo signo coinciden, se originan fuerzas de repulsion
de naturaleza electrostéatica que provocan la ruptura del cristal.

Fuerza
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Solubilidad en agua o en disolventes polares. Un disolvente polar debilita las fuerzas
electrostaticas entre los iones de la red, lo que provoca, generalmente, su desmoronamiento. Una
vez separados, los iones se rodean de moléculas de agua, lo que impide que interacciones entre
ellos.
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Cristal ionico o lones en disolucion
Cristal en contacto

con moléculas de agua

La solubilidad de los compuestos ionicos varia segun la energia reticular:

Un solido serd «soluble» cuando su energia reticular sea inferior a la energia de hidratacion de sus
correspondientes iones.

Un sélido sera «insoluble», si su energia reticular es mayor que la energia de hidratacion.
Naturalmente no hay nada soluble o insoluble en términos absolutos.

Buenos conductores de la corriente eléctrica en estado fundido, o disueltos en agua. Los iones
libres que se forman al romperse la red o al producirse el proceso de disolucion explican la
conductividad que presentan. Sin embargo, en estado sélido los compuestos idnicos no conducen
la corriente eléctrica, ya que los iones ocupan posiciones fijas y no existen cargas en libertad.

A.1. Sean dos elementos A y B cuyos nimeros atomicos son Z (A) = 28 y Z (B) = 35. En caso de que
los elementos A y B se pudieran combinar para formar un compuesto estable y neutro, ¢qué formula
crees mas probable para este compuesto?

A.2. Supongamos que los solidos cristalinos de cada uno de los grupos siguientes cristalizan en la
misma red: 1) NaF, KF, LiF; II) NaF, NaCl, NaBr; 111) MgS, CaS. a) (Cudl es el compuesto de mayor
energia reticular de cada grupo?; b) ¢Cual es el compuesto de menor punto de fusion de cada grupo?
A.3. Indica como aplicarias el ciclo de Born-Haber para el célculo de la energia reticular del fluoruro
de litio y calcula el calor de formacion de dicho compuesto a partir de los siguientes datos: Energia de
sublimacion del Li: 155,4 kJ/mol; Potencial de ionizacion del Li: 520 kJ/mol; Energia de disociacién
del F, = 150,5 kJ/mol; Afinidad electronica del flior = — 332 kJ/mol; Energia reticular del LiF =

— 1021 kJ/mol.



3.- Enlace covalente.

El enlace covalente se establece cuando se combinan elementos con electronegatividades altas y
parecidas (elementos no metélicos). El enlace se produce porque los &tomos comparten electrones de
la capa de valencia.

e Cuando dos atomos que se combinan tienen la misma electronegatividad, los electrones
compartidos pertenecen por igual a ambos atomos; en tal caso, se dice que es un enlace
covalente apolar.

e Cuando se combinan atomos con distinta electronegatividad, los electrones compartidos se
distribuyen de forma asimétrica y méas proximos al elemento con mayor electronegatividad; se
forma entonces un enlace covalente polar.

Un enlace covalente polar es un enlace covalente con cierto caracter ionico; la proporcion depende de
la diferencia de electronegatividades entre los &tomos que se enlazan, como se observa en la tabla de
mas abajo.

Podemos decir que sobre el elemento mas electronegativo aparece una carga parcial negativa (&), Y
sobre el otro, una carga parcial positiva (5%).

Diferencia de Tipo de enlace
ENentre XeY | X-Y

>1,7 Princip. l6nico
0,4-17 Covalente polar
<04 Princip. Covalente
0 Covalente apolar

Tipos de sustancias covalentes

e En la mayoria de las sustancias covalentes, los enlaces se establecen entre un pequefio nimero
de atomos que forman la molécula. Son las sustancias covalentes moleculares. En una muestra
de estas sustancias hay el nimero correspondiente de moléculas. Un ejemplo es el agua, H,0O;
en un vaso de agua hay moléculas de agua.

e También hay sustancias formadas por muchos atomos unidos por enlaces covalentes. En ellas
no existen moléculas, sino redes cristalinas de muchos atomos que dan lugar a sustancias en
estado solido; se llaman solidos covalentes, como el diamante, el grafito, etc.

3.1. Teoria de Lewis aplicada al enlace covalente.

Cuando los elementos no pueden cumplir la regla del octeto ganando o perdiendo algunos electrones,
lo podran hacer compartiendo electrones. Esta es la solucion habitual cuando se enlazan atomos a los
que les faltan algunos electrones para alcanzar la estructura de gas noble. Se produce entonces un
enlace covalente, y la estructura que se forma es una molécula covalente.
Por ejemplo, la molécula diatomica de hidrégeno, H,, se forma al compartir el Unico electrén que
poseen ambos atomos de hidrogeno:

H*+ H—>HHotambién H*+ H >H -H
Lewis penso que el par de electrones compartido atraia a los nicleos entre los que estaba situado .
asi, los mantenia unidos. De esta forma también se pueden explicar la molécula de cloro, Cl,. Existen
moléculas en las que los atomos sélo pueden alcanzar la estructura de gas noble cuando se unen entre
si mediante dos o tres pares de electrones compartidos. En estas moléculas el nimero de pares
electronicos compartidos se llama orden o multiplicidad de enlace. Un ejemplo es la formacién de la
molécula de oxigeno (O,) donde los atomos de oxigeno tienen que compartir dos pares de electrones
para alcanzar la configuracion del octeto. Los dos pares compartidos dan lugar a un enlace doble. En
la molécula de nitrégeno (N.), los atomos necesitan compartir tres pares de electrones para alcanzar el
octeto. Los tres pares compartidos originan un enlace triple.



Enlace sencillo \ Enlace doble | Enlace triple
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Los electrones que se comparten formando un enlace covalente reciben el nombre de electrones de
enlace, mientras que el resto de electrones que completan el octeto y que no se encuentran
involucrados en el enlace, se denominan electrones de no enlace o pares no enlazantes.

El enlace covalente también se

‘ Un enlace: HC l Dos enlaces: H,0 puede dar en moléculas
| U e : heteronucleares como  agua,
| me opslre 5 HIEY o Bl ” i H,O, amoniaco, NH; 0 metano,
o & ¥ Hiviot: Hisadne @t = H3 0 = H—0O3
1 ‘ & -- =" CH4. Como se observa cada
’ Tres enlaces: NH, ‘ Cuatro enlaces: CH, atomo dispone de ocho
; _ y PBATT, (T 3 electrones a su alrededor,
3H* + *N* —> H:N:H - H - N—H : H

1 N " R Ty excepto _Ips de H, cuya
H : H 1 configuracion completa es de

solo dos electrones

(configuracion del He):

La formacion de un enlace doble o triple implica una union mas fuerte entre los atomos, ya que al
aumentar los pares de electrones compartidos, se incrementan las fuerzas de atraccion entre éstos y los
nucleos. Esto hace que en un enlace multiple:
e Ladistancia entre los dos nucleos, denominada longitud de enlace, sea menor que en un enlace
sencillo.
e Laenergia necesaria para romper el enlace, denominada energia de disociacién, sea mayor que
en el caso de un enlace sencillo.
Para establecer las estructuras de Lewis en sustancias no tan simples podemos hacer uso de las
siguientes reglas:
1. Colocar los &tomos de la molécula de la forma méas simétrica posible.
2. Determinar los electrones disponibles en la capa externa de cada uno de los a&tomos de la
molécula. Si la molécula es una especie cargada, anion o catién, afiadimos un electrén por cada
carga negativa, y restamos uno por cada carga positiva (A).
3. Calcular el total de electrones que caben en la capa de valencia de todos los atomos de la
molécula (N).
4. El numero total de electrones compartidos se obtiene al restar los disponibles de los que caben,
es decir, N — A.
5. Colocar el resultado anterior, es decir, los pares electronicos compartidos, enlazando los
atomos.
6. Colocar el resto de los electrones como pares no compartidos para completar el octeto de todos
los &tomos.

Ejemplo 1: Dibujar la estructura de Lewis del diéxido de carbono:
Podemos hacer un cuadro como el siguiente:

Elemento Estructura Electrones de valencia | Capacidad de la capa de valencia
C 1s° 25°p” 4 8
0 1s° 25°p" 6 8

Electrones de valencia disponibles: A=4 +6.2 =16



Capacidad total de la capa de valencia: N =8 + 8.2 = 24

Electrones compartidos: N — A =24 — 16 = 8 (cuatro enlaces)

Electrones restantes: 16 — 8 = 8 (cuatro pares)

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente entre los atomos: O=C=0

Ejemplo 2: Dibujar la estructura de Lewis para el H,SO4

Elemento Estructura Electrones de valencia | Capacidad de la capa de valencia
S [Ne] 3s°p? 6 8
0 157 25°p* 6 8
H 1s' 1 2

Electrones de valencia disponibles: A=6 + 6.4 +2.1 =32

Capacidad total de la capa de valencia: N=8+8.4+22=44
Electrones compartidos N — A = 44 — 32 = 12 (seis enlaces)
Electrones restantes: 32 — 12 = 20 (diez pares)

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los atomos:

A.4. Escribe las formulas de Lewis que cumplan la regla del octeto para las especies: COF;; ClO3 ;
HCN; CClyF,.

Mas alla de la regla del octeto.

Aunque la regla del octeto justifica la formacién de la mayor parte de los compuestos quimicos,
existen otros compuestos que forman enlaces covalentes, existen otros compuestos que forman enlaces
covalentes y comparten mds o menos pares de electrones de los necesarios para obtener la
configuracion de gas noble.

Octetos incompletos.

El boro, el aluminio y otros elementos forman compuestos sin que sus atomos lleguen a completar el
octeto, ya que sus electrones de la capa de valencia no les permiten formar mas enlaces, es lo que
ocurre, por ejemplo, en el tricloruro de boro o el trifluoruro de boro.

.Cl. R

Octetos ampliados.

La regla del octeto se basa en que ocho electrones completan una capa de valencia con un orbital s y
tres orbitales p. No obstante, la posibilidad de formar mas enlaces de los que permite dicha regla se da
en elementos del tercer periodo y posteriores. A partir del tercer periodo aparecen los orbitales tipo d,

F Cl. Cli

= M 10
NF ICIZ | > Cl
JE[Lies



de energia parecida a los de tipo s y p del mismo nivel, y cuando un &omo utiliza los orbitales 3d de
su capa de valencia, puede albergar mas de 8 electrones, que son los que podria clocar en sus orbitales
3s y 3p. Esto permite formar méas enlaces de los previstos por la regla de Lewis como ocurre, por
ejemplo en el hexafluoruro de azufre, SFg, 0 en el pentacloruro de fosforo, PCls, donde el atomo
central comparte sus 6 electrones de la capa de valencia (en el caso del S) o 5 (en el caso del P),
formando 6 o 5 enlaces respectivamente llegando a tener 12 o 10 electrones:

Moléculas con un nimero impar de electrones.

Cuando los electrones de valencia del conjunto de 4&tomos de una molécula suman un nimero impar, al
menos uno de estos &tomos no conseguira completar su octeto. Es el caso del mondxido de nitrégeno
(NO) o del diéxido de nitrégeno, (NO,) que presentan un electron desapareado en el &tomo de N:

*Oc N [ ] *O*

* ° o X *

JN..O;
3.2. Enlace covalente dativo o coordinado.

Un enlace covalente entre dos atomos consiste, en esencia, en dos electrones compartidos que, en la
mayoria de los casos, son aportados uno por cada atomo.
Pero, a veces, ambos electrones son aportados por el mismo atomo. El enlace resultante tiene las
mismas caracteristicas que un enlace covalente ordinario, ya que los electrones son, de hecho,
indistinguibles. Se denomina enlace covalente dativo o covalente coordinado. A veces se representa el
enlace dativo como una flecha dirigida del &tomo dador al aceptor (A—B). El ion amonio o el ion
hidronios son buenos ejemplos.
El ion amonio, NH4", se forma por reaccion entre la molécula de amoniaco y un proton. EI N de la
molécula de NHs posee un par solitario de electrones. En cambio, el ion H* posee un orbital
completamente vacio al haber perdido su Unico electron. El solapamiento de los orbitales de uno y otro
permite compartir los dos electrones del N con la formacién de un enlace covalente dativo. La
notacion de Lewis de la reaccion seria:

H [ H

H=NI+H* = [H-N—H
|
H . H

El ion hidronios, HsO", a semejanza del caso anterior, se forma por reaccion de la molécula de agua y
un ion H*. En este caso, el O de la molécula de H,O posee dos pares de electrones solitarios. Uno de
ellos puede ser compartido con el ion H*, de modo que también aqui se forma un enlace covalente
dativo:

H—Ol + H = [H-0—-H\’

H \ H /

A.5. La especie BCl, se forma mediante el proceso BCl; + CI"' — BCl,". Explica mediante diagramas
de Lewis que tipo de enlace o enlaces pueden darse.

3.3. Resonancia.

En bastantes casos es posible escribir mas de una estructura de Lewis para la misma molécula o ion.
Por ejemplo, para la molécula de trioxido de azufre, SO3, se pueden escribir las siguientes estructuras:
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Las tres estructuras se diferencian solo en la posicién que ocupa el doble enlace. Ya que los tres

atomos de oxigeno son idénticos, las tres estructuras tienen la misma energia. Ademas, se comprueba

experimentalmente que los tres enlaces S — O tienen la misma longitud y energia de enlace, de modo

que, en un momento dado, es indistinguible cuél de los O esta enlazado mediante un doble enlace al S

y cual no. Por tanto, representar una sola de las estructuras no seria adecuado y se prefiere considerar

que la molécula es una mezcla de las tres.

En general, se llama hibrido de resonancia a la mezcla de estructuras, y se llama forma o estructura de

resonancia a cada una de ellas.

La resonancia no debe ser considerada como un cambio alternativo de la molécula de una forma a

otra, sino, mas bien, una mezcla de las diversas estructuras.

El ion nitrato es otro ejemplo de resonancia:

(10, 0 (€ D) (©f
{

Pero quiza el ejemplo més conocido es el del benceno, cuyas estructuras de resonancia ya fueron
propuestas por Kekulé en 1865:

H H
| |
H._ ~C. _H H._ _Cs _H f
\ I —> | \ también: || ‘
e §
i g7 Sy He 07 H

| I

H H
El benceno se representa habitualmente como un hexagono con un circulo inscrito para simbolizar la
equivalencia de las posibles estructuras y que, de hecho, todos los enlaces C — C son equivalentes.

4.- Teoria de repulsion de los pares de electrones de la capa de valencia (TRPECYV).

El enlace covalente, a diferencia del enlace ionico, es direccional. Por ello, cuando estudiamos
moléculas poliatdbmicas con tres 0 mas atomos, surgen las siguientes preguntas: ;como estaran
distribuidos los enlaces en el espacio?, ¢qué implicaciones tendra la estructura de las moléculas en las
propiedades de las sustancias? Las propiedades que observamos en las sustancias son fruto de su
estructura interna. Pero no siempre son faciles de justificar, como ocurre con el BCl; y el NCls. El
BCl; es un gas cuyo punto de ebullicién es de 12° C, mientras que el NCl3 hierve a 71° C. Ambas
sustancias forman moléculas de tamafio similar en las que el 4&tomo central establece tres enlaces
covalentes con dtomos de cloro. Su distinto punto de ebullicion indica que existen diferencias en el
enlace entre sus moléculas, lo cual tiene que ser debido a que presentan una geometria diferente.
Efectivamente, si hacemos la representacion de Lewis de ambas, observaremos que el B esta rodeado
por tres pares electronicos de enlace, mientras que el N tiene, ademas, un par electrénico no enlazante.

:C|:I: Cll
IT—CI: ll\l—CI
:Cl: Cl
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La TRPECV fue desarrollada por los britanicos Sidgwick y Powell y predice la forma de las moléculas
sencillas y sus angulos de enlace a partir de sus estructuras de Lewis.
Las posiciones de los pares de electrones del &tomo central de una molécula obedecen a que:

e Tanto los pares de electrones que forman enlace como los pares no enlazantes se sitlan tan
lejos como sea posible los unos de los otros debido a que se repelen eléctricamente. Esto
determina la disposicidn tanto de los pares enlazantes como los no enlazantes.

e El efecto repulsivo de un par no enlazante es mayor al de un par enlazante, de modo que las
fuerzas de repulsion entre pares de electrones se ordenan: p.n.e — p.n.e > p.n.e —p.e > p.e —p.e

e Los dos pares de electrones de un enlace doble o los tres de un enlace triple mantienen a los
atomos unidos en las mismas posiciones que un enlace simple. Por ello, al dilucidar la forma
de moléculas con dobles o triples enlaces, los pares de electrones de los enlaces multiples se
toman como si se tratase de un Unico par.

Para determinar las estructuras geométricas de las moléculas distinguiremos dos casos: las moléculas
cuyo atomo central solo tiene pares enlazantes y aquellas cuyo atomo central tiene pares enlazantes y
pares no enlazantes.

4.1. Moléculas cuyo atomo central solo tiene pares enlazantes.

Las moléculas de metano, CHy, trihidruro de boro, BHs;, e hidruro de berilio, BeH,, de acuerdo con sus
estructuras de Lewis, son ejemplos de moléculas en las que el atomo central no tiene pares de
electrones libres.

H
H—C—H H-B-H H-Be-H
H H
Segun el modelo TRPECV, (qué angulos formaran, en cada caso, los enlaces covalentes de las
moléculas de CH,4, BH3 y BeH,?
La molécula de metano, CH4, presenta cuatro pares de electrones compartidos o enlazantes. La

repulsion entre ellos hace que los atomos de hidrégeno ocupen los vértices de un tetraedro regular, con
el carbono en el centro. El &ngulo que forman entre si los enlaces H — C es de 109,47°.

180°

La molécula de trihidruro de boro, BH3, presenta un atomo central rodeado por tres pares de electrones
enlazantes que se distribuiran, para minimizar las repulsiones, hacia los vértices de un triangulo
equilatero, formando entre si un angulo de 120°

La molécula de hidruro de berilio, BeH,, contiene s6lo dos pares de electrones compartidos. Estos
pares de electrones se situan a la maxima distancia uno del otro, dando lugar a una distribucién lineal,
en la que ambos pares forman un angulo de 180°.

13



Pares Distribucion

Tipo de Molécula Estructura I o b 1
eleaiila a do Lawis enla- de los pares Geometria de la molécula
zantes electronicos
e S 773 180°
AB; BeCl, :Cl:Be:Cl: 2 hpet Cl—Be-Cl L e
Lineal @ > ]
.. F \
-Ee
AB; BF; steie: 3 ) : '\'1?0
FiBIF: AN R 8.
L% L F F Plana trigonal ™ R )
H
) <
AB, CH, H:C:H 4 AN, C ‘\1095‘
e / : H—/ H i° N4
H i Tetraédrica & ) @

4.2. Moléculas cuyo atomo central tiene pares enlazantes y pares no enlazantes.

Existen moléculas, como la de amoniaco, NH3, o la de agua, H,0O, en las que el &tomo central presenta
pares de electrones libres. ;Como afectara este hecho a su estructura?
La molécula de amoniaco, NHs, tiene un atomo central rodeado por tres pares de

T electrones enlazantes y un par de electrones no enlazantes. De acuerdo con ello, los
s\ pares de electrones se disponen formando una distribucion tetraédrica.
106,7°3< \;'\ Sin embargo, el par no enlazgnte, al no estar compartido, estard mas atraid_o por el
o v nucleo y aumentard la repulsion que ejerce sobre los pares enlazantes. Se justifica
H asi el angulo experimental que presentan entre si los enlaces N — H, que es de
106,7°.

La molécula de agua, H,O, segun su estructura de Lewis, contiene dos pares de
045 electrones enlazantes y dos pares no enlazantes. Los cuatro pares de electrones se
. repelen entre si dando lugar, al igual que en el amoniaco, a una distribucion
Ny tetraédrica.
Las repulsiones entre los pares no enlazantes hacen que los angulos de enlace se
contraigan aun mas, justificando de esta forma el angulo experimental que
presentan los enlaces H — O, que es de 104,5°

Estructura Pares Pares Distribucion de los

Molécula Z
de Lewis enlazantes libres pares electrénicos

Geometria de la molécula

" 1

S . *\
o EEE L A @R
o~ =0 119,50
Plana trigonal Angular

i g i £ o A
H J 104,50 J
Angular

o 2 N ‘ . 107,30
NHs HIN:H 3 1 7 N~y

s / »

b H H b \/

Tetraédrica Piramidal trigonal

4.3. Polaridad de un enlace y polaridad de las moléculas.

Hasta el momento, hemos estudiado dos tipos de enlace quimico: el enlace idnico y el enlace
covalente.
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En los compuestos ionicos, como el NaCl o el KF, existe una transferencia neta de electrones de un
atomo a otro. En las moléculas diatomicas homonucleares, como H; o Cl,, los electrones compartidos
estan simétricamente distribuidos alrededor de ambos nucleos, presentando lo que se denomina un
enlace covalente apolar.
Entre ambos casos limite encontramos numerosas situaciones en las que la diferencia de
electronegatividad de los &tomos implicados no da lugar a una transferencia neta de carga (formacion
de iones), pero origina una distribucién desigual de los electrones que participan en el enlace, y se
forma lo que conocemos como un enlace covalente polar. En este Gltimo caso, el enlace presenta
caracteristicas comunes a los dos casos extremos e ideales del enlace quimico.
En los enlaces covalentes entre &tomos de diferentes elementos, como en los casos: H — CI, N — H,
C -0, etc., los electrones enlazantes no se hallan igualmente compartidos, a causa de la diferencia de
electronegatividad entre los elementos que participan. Existe un desplazamiento de la densidad
electrénica hacia uno de los atomos, dando como resultado un predominio de la carga negativa, & (-),
sobre el &tomo mas electronegativo, y un predominio de carga positiva, 6 (+), sobre el atomo con
menos electronegatividad. Cuanto mayor sea la diferencia de electronegatividades entre los atomos,
mayor sera la polaridad o el caracter ionico del enlace.
Asi, en la molécula de cloruro de hidrogeno, HCI, se crea una
distribucion asimétrica de la densidad de carga; el par de electrones
compartidos se halla desplazado hacia el a&omo de cloro. Los
electrones situados entre los dos nacleos quedan mas cerca del &tomo
. cl de cloro que del de hidrégeno, y se origina una «pequefia carga
, o positiva» cerca del &tomo de hidrogeno. Estas cargas, iguales y de
Molécula de cloruro de hidrégeno. . . . h
& tiiia molcula Bolar: signo contrario, constituyen lo que conocemos como un dipolo.
La medida cuantitativa de la polaridad de los enlaces covalentes se
hace mediante la magnitud denominada momento dipolar.
El momento dipolar u es una magnitud vectorial cuyo modulo se define como el producto de la
distancia d que separa dos cargas de igual magnitud y de signo contrario por el valor absoluto Q de
una de ellas. Su sentido es desde la carga positiva a la negativa. (Su unidad es el debye, D, siendo 1 D
=3,34.10 7’ C.m)
Una molécula poliatdmica decimos que esta polarizada si tiene un momento dipolar resultante. Este es

cO. BCl; H.O NH
Estructura } ’ > €I S e N
de Lewis o @ i o4 | .. B . 08 HINIH
Lo pieiol HooH H
Geometria . Cl o
Lineal iz z o . .
molecular Trrlm?gular [\3 Angular Pl,r,dmldfll_ N
oO—C—0O plana cl ~Cl H H triangular H H/ H
- Cl -
Enlaces 2 3 [t 2 O 3 o N«
polarizados oY¥c*o Cl‘_ B u(‘( e - H X \, H
Los i se anulan. Los ji se anulan. Hay . resultante Hay L resultante.
Momento o N
dipolar e =0 =10 R, =187D 7ty K 1,46 D H X H
resultante N
No polarizada No polarizada Dipolo Dipolo

la suma vectorial de los momentos bipolares de los enlaces presentes en la molécula.

Estas moléculas pueden constituir dipolos dependiendo de varios factores, como:

- La presencia de enlaces polarizados.

- La orientacion de los enlaces polarizados.

La importancia de la forma geométrica es determinante: una molécula que posee varios momentos
dipolares puede no estar polarizada si la suma vectorial de estos momentos es nula. En tal caso, los
centros de distribucién de cargas positivas y negativas coinciden con el centro geométrico de la
molécula.
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A.6. Dadas las moléculas: CCl4, BF3, PCls, Bel, a) Representa sus estructuras de Lewis; b) Predice la
geometria de cada una de ellas seguin la TRPECV; ¢) Indica la polaridad de cada una de las moléculas.

5.- Teoria del enlace de valencia.
5.1. Teoria del enlace de valencia.

La teoria del enlace de valencia surgié cuando las nuevas ideas desarrolladas por la mecénica cuantica
se aplicaron a las teorias de Lewis y Langmuir.
Los valores de las energias de disociacion de las moléculas de hidrégeno y cloro son:
H.(g) — H(g)+H(g) AH°=436,4kJmol
Cl,(g) — Cl(g) + Cl(g) AH° =243 kJ/mol

Estos datos indican que para romper el enlace H — H se requiere mas energia que para romper el enlace
Cl - Cl, por ello podemos afirmar que la molécula de H, es mas estable que la molécula de Cls.
¢Como podemos justificar que la molécula de hidrogeno sea mas estable que sus a&tomos por separado?
¢Por que la molécula de hidrdégeno es mas estable que la de cloro?
El estudio energético de la formacion de la molecula de hidrogeno a partir de dos atomos de hidrégeno
Ha y Hg, separados una distancia infinita, muestra que:
Energia potencial del sistema En la curva 1, a medida que los atomos se acercan, las
fuerzas de atraccion reducen la energia del sistema, y de
esta forma el sistema tiende a alcanzar la maxima
T — estabilidad. Esta energia llega a ser minima a cierta

Eneials potendat vesulbnts distancia, ro, llamada distancia internuclear. Si los
atomos se siguen acercando, las fuerzas de repulsion
aumentaran, la energia del sistema sera mayor, y el enlace
sera menos estable.
Por el contrario, la curva 2 indica que la energia del
sistema aumenta a medida que los 4&tomos se acercan,
debido al incremento de las fuerzas de repulsion.
La teoria del enlace de valencia, propuesta por W. Heitler y F. London en 1927, se basa en el principio
de exclusion de Pauli: un orbital atomico puede contener como maximo dos electrones, siempre que
sus espines sean antiparalelos.
El enlace covalente consiste en el emparejamiento de electrones con espines opuestos. Los electrones
ya apareados no formaran enlaces; por tanto, un elemento puede formar un numero de enlaces
covalentes igual al namero de electrones desapareados del atomo en su estado fundamental, o en
alguno de sus estados excitados (valencia covalente o covalencia: entendida como el nimero de
enlaces covalentes que puede formar un elemento, lo que depende del numero de electrones
desapareados).

Curva 2 (repulsién internuclear)

— >
Distancia entre nucleos de H

Curva 1
(solapacién entre nubes electrénicas)

Ep mir

Elemento | Estructura Covalencia| Elemento| Estructura Estructura Covalencia
electronica electronica promocionada

H 1s* 1 Be 1s? 282 15° 2s'pt 2

0 1s* 28°ppy'p; | 2 B 1% 25°pt 1s* 2s'p'py 3

N 1s* 28°p'py'p; | 3 C 1s* 28°p'py 1s* 2s'p'p,'p; 4

F 1s* 28°pp,p; | 1 P [Ne] 3s°p,'py'p," | [Ne] 3s'pi'p,'p," d* 5

En algunos elementos, el nimero de enlaces que forman es mayor que el de electrones desapareados
que poseen (ver en la tabla anterior los elementos de la derecha). Este hecho se debe a la promocién
electrénica: un electrdn, en un orbital completo, se sitia en un orbital vacio de mayor energia dentro
del mismo nivel.
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Esto explica que muchos elementos tengan covalencia maltiple, ya que pueden desaparear un nimero
variable de electrones. Por ejemplo, el fosforo puede utilizar en sus compuestos la covalencia 3, en su
estructura fundamental, o la 5, en su estructura promocionada, como observamos en la tabla anterior.
En el cuadro siguiente se muestran diversos ejemplos de moléculas, indicando el emparejamiento de
electrones para formar enlaces covalentes.

2 552 26 352 3p2 3p2 357 5 PRSP e .18
Simples  Cl—Cl g:t ii :Z( 25 25 22: 25 H—O—H S 152 252 2p? \@J .’12p:
S H H Haoin 1s? G e H
O..1s2 252 2pZ |2p)(|2p] | \ e s s 'J
Doblest O=C=0 C..cccui 152 [2s' |l2p! |2p] [BpT | c=C £.ds 35—‘2‘)11‘2”*;;3’{
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H it H Asi, cuando dos atomos de hidrogeno se aproximan suficientemente, el
- ois !ml;lae > enlace serd el resultado del acoplamiento o solapamiento de dos
orbitales 1s, uno de cada atomo, con el apareamiento de los espines de
Solapacion de las nubes los electrones correspondiente.
Slecanicas Se logra asi un aumento de la densidad electronica en el espacio

MCSA TG internuclear; de esta forma, la fuerza de repulsion entre los nicleos

disminuye, lo que conduce a un minimo en la curva de energia potencial del sistema en funcion de la
distancia

Por el contrario, si los espines son paralelos, la curva de energia potencial no presenta un minimo; la
probabilidad de encontrar el par de electrones en la zona internuclear sera menos probable y, en
consecuencia, los nacleos se repeleran al no haber electrones que los apantellen. No hay formacién de
enlace.

5.2. Enlaces sigma, g, y pi, =

El solapamiento de orbitales atdmicos es el rasgo basico de todos los enlaces covalentes. Los tipos de
orbitales libres disponibles para ser utilizados en la formacidn de enlaces vienen determinados por la
mecanica cuantica. El solapamiento (es decir, acercamiento y superposicion) entre los orbitales se
realiza a lo largo de una determinada orientacion, lo que confiere a estos enlaces un caracter
direccional.
e Cuando el solapamiento es frontal, esto es, sobre el mismo eje, tanto de orbitales s como de
orbitales p consigo mismos o entre si, el enlace se denomina enlace sigma, o. En él, la region
de densidad electrénica maxima rodea al eje internuclear.

Zona de alta densidad Zona de alta densidad En el enlace Sigma puede
electronica electrénica existir libre giro de un
z g “ 2 4tomo con respecto al otro,
AN L - ya que la zona de
f (o] 9% __ solapacién entre las nubes

o Wiy i o "Y1rlo Y | .-
|/ electronicas no se

X - cg-
X % X modifica.
Enlace o
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e Si el solapamiento es lateral, es decir sobre ejes paralelos, de los orbitales p, se denomina
enlace pi, m. El enlace pi no rodea completamente al eje internuclear, deja una zona de

Z 74

}

L~

Zonas de alta densidad z z
‘electronica

o}

T

Y

Enlace

«\\ p /

densidad electronica nula.
En el enlace pi no puede existir
libre giro de un &tomo con
respecto a otro, ya que la zona
de solapacién entre las nubes

N i Y electrénicas desapareceria, y se

/7 0 Y romperia el enlace.
x ) | Cuanto  mayor sea el
X solapamiento entre los
orbitales, tanto mas estable

sera el enlace, por tanto, los

enlaces sigma son mas estables que los pi.
Vamos a ver como la teoria del enlace de valencia puede explicar las moléculas de cloro, Cl,, oxigeno,

O2 y nitrégeno No.

Molécula de Cl,

Enlace o

.

X X

Molécula de Cl,.

Molécula de O,

Enlace =
z
Enlace o

Y / i

i "
X | X
Enlace =
Molécula de O,.

Molécula de N,

Enlace w
z

Y /\V TlY /

e |

\
vy

i, o <

X Enlacen X

Enlace

Molécula de N,.

N

ey

" Enlace

El &tomo de cloro en su estado fundamental presenta la siguiente
configuracion electronica: 1s® 2s’p° 3s’pp,’p,. Posee un
electron desapareado en un orbital 3p.

La unién entre los dos atomos de cloro se produce por el
solapamiento entre dos orbitales 3p, cada uno de ellos con un
electron desapareado y con espines opuestos que forman un
enlace sigma.

El &tomo de oxigeno en su configuracidn mas estable tiene la
siguiente distribucion electronica: 1s® 2s°p,’py'p,’. Posee dos
electrones desapareados en dos orbitales del tipo 2p.

La unién entre dos atomos de oxigeno tiene lugar al solaparse
frontalmente dos orbitales 2p, uno de cada uno de los atomos, y
al solaparse lateralmente los dos orbitales 2p restantes, cada uno
de ellos con un electron desapareado y con espines opuestos, en
el primer caso se forma un enlace sigma, y en el segundo, un
enlace pi.

La configuracion del nitrégeno, 1s* 2s°p,'py'p,', presenta tres
electrones desapareados.

Cuando dos atomos de nitrogeno se unen, dos orbitales 2p, cada
uno de un atomo diferente, se solapan frontalmente, dando lugar
a un enlace sigma. El resto de los orbitales 2p se solapan
lateralmente, originando dos enlaces pi.
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6.- Hibridacion de orbitales atbmicos.

Segun la teoria del E.V., un enlace covalente se forma cuando se solapan dos orbitales, cada uno de
ellos con un electron desapareado, y con espines opuestos. Como los orbitales atémicos son
direccionales, los enlaces quimicos deben ser también direccionales. La direccion del enlace formado
sera aquella en la que el solapamiento entre los dos orbitales atomicos sea mayor.

De acuerdo con ello, la molécula de

b H agua, H;O, se forma cuando solapan
e " . . dos orbitales 1s de los atomos de

@t H %m, o hlo!régeno con _dos orbltale_s 2p_de|

oot 4t - 7. oxigeno. EI maximo solapamiento tiene

o (Vv ‘ lugar en la direccibn de los ejes

coordenados, donde se encuentran los
orbitales p, y por ello el angulo de
enlace en la molécula de agua deberia ser de 90°.

El caso de la molécula de metano, CH,, presenta un carbono tetravalente, por tanto, para justificar esta
valencia es necesario que un electron promocione desde el orbital 2s a un orbital 2p vacio. La energia
que se necesita para que salte este electron se compensa con la energia que se libera al formarse la
molécula. Entonces, el carbono puede formar cuatro enlaces; tres enlaces equivalentes y
perpendiculares entre si, al solaparse sus tres orbitales p con tres orbitales 1s de otros tantos
hidrogenos, y un enlace que puede tener lugar en cualquier direccion, al solaparse su orbital 2s con el
orbital 1s del hidrogeno.

Sin embargo, se comprueba experimentalmente que:

- Los enlaces en la molecula de agua presentan un angulo de 104,5°

- Los cuatro enlaces del metano son equivalentes, y el angulo de enlace es de 109° 28°.

¢Como podemos explicar estos hechos?

Las discrepancias surgidas entre los angulos de las moléculas predichos por la teoria del E.V. y los
angulos medidos experimentalmente se resuelven mediante la teoria de hibridacion de orbitales,
propuesta por Pauling y Slater.

Mediante el proceso de hibridacion, algunos orbitales atomicos redistribuyen su caracter particular y
originan nuevos orbitales hibridos equivalentes entre si en forma y energia; su forma y orientacion
dependen del tipo de hibridacién. La orientacion adoptada por los orbitales hibridos condiciona la
forma geométrica de las moléculas. En otras palabras: la hibridacion es el proceso mediante el cual los
orbitales atomicos de un a&tomo se combinan para dar lugar a otros nuevos, orbitales hibridos, de modo
que en los enlaces se favorezca el maximo solapamiento y se minimice la energia.

A continuacién exponemos brevemente las tres formas més simples de hibridacién, denominadas sp®,

sp” y sp.
Hibridacién sp®

La hibridacién de un orbital s y tres orbitales p produce cuatro orbitales hibridos sp®. Los orbitales sp®
estan dirigidos hacia los vértices de un tetraedro regular, formando entre si &ngulos de 109,5°
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Mediante este tipo de hibridacidn se explica, entre otras, la estructura del metano.

La molécula de metano, CH,, segun los datos experimentales, contiene cuatro enlaces C — H
exactamente iguales que forman entre si angulos de 109° 28°.

Para explicar este hecho hemos de admitir que los cuatro orbitales atdbmicos puros, uno sy tres p, se
combinan entre si y forman cuatro nuevos orbitales idénticos en forma y energia denominados
orbitales hibridos sp®, y que se orientan en el espacio de
manera que las repulsiones electronicas sean minimas. Se
encuentran, por tanto, formando angulos de 109° 28°. Cada
atomo de hidrogeno se solapa frontalmente con uno de los
orbitales hibridos, formando un enlace tipo .

Los enlaces simples del carbono (C — C) en los
compuestos organicos se observan, por ejemplo, en la
molécula de etano (CH; — CHs): en ella existen cuatro
enlaces ¢ para cada carbono, tres por solapamiento entre
orbitales hibridos sp® del carbono y puros 1s del
hidrégeno, y el cuarto entre hibridos sp® de los dos carbonos.

Hibridacién sp?

Cuando se combinan un orbital s con dos orbitales p se forman tres orbitales hibridos sp?. Los nuevos
orbitales estan situados en un mismo plano y forman entre si &ngulos de 120°. Se mantiene un orbital p
sin hibridar.

Hibridos sp° /: H H

25 2p

1J111 ol o @ ol

I, ' H X / \'\/ 120° > —‘df”o
H

Hibridacién + " » \
= | X

| 1 orbital 25 \\ | H
3 orbitales hibridos sp Enlaces o —_ \ |

3 orbitales spf 2 orbitales 2p \‘.‘5.':

La molécula de trihidruro de boro, BH3, muestra tres enlaces B — H equivalentes que forman entre si
angulos de 120°.
El boro, de acuerdo con su configuracién electrénica, 1s* 2s°p®, presenta tres electrones de valencia y
puede formar tres enlaces covalentes, al promocionar un electron desde un subnivel de energia 2s al
2p:

182 252p1 182 Zslpxlpylpzo
Para explicar el angulo experimental, se deben formar, a partir de los tres orbitales atdbmicos uno s y
dos p, tres orbitales hibridos sp? con angulos entre sf de 120°.
Los orbitales hibridos, cada uno con un electrén desapareado, forman enlaces ¢ con los orbitales 1s de
los atomos de hidrégeno.
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En los compuestos organicos con doble enlace (C = C, hidrocarburos etilénicos), por ejemplo, en la
molécula de eteno (CH, = CH,), los datos
experimentales nos indican que los angulos de
enlace H—C—-HyC=C-Hsonde 120° y que
las distancias de enlace C — H son todas iguales.
Para justificar estos resultados, el carbono debe
presentar una hibridacién sp?. Cada uno de los tres
orbitales hibridos formados contiene un electron
desapareado. El cuarto electrén se halla en un
orbital 2p puro, perpendicular al plano formado
por los orbitales hibridos.

La unién entre los dos atomos de C se
realiza mediante el solapamiento frontal de dos orbitales hibridos sp?, formando un enlace o, y por el
solapamiento lateral de dos orbitales 2p puros originando un enlace m. A su vez, el resto de los
orbitales hibridos sp? se solapa con los orbitales 1s de los 4tomos de H, dando lugar a cuatro enlaces o.
También podemos explicar usando la teoria de la hibridacion la molécula de benceno.

La geometria de la molécula de CgHs es la de un hexdgono regular; ademas es plana. En el plano
molecular, cada C presenta hibridacién sp? de los cuatro orbitales de valencia del C, sélo se hibridan
tres y el cuarto permanece sin hibridar.

Los orbitales hibridos se dirigen hacia los vértices de un tridngulo equilatero, y forman, por tanto, un
angulo entre si de 120° mientras que el orbital no hibrido permanece en
una direccion perpendicular al plano de la molécula. Cada orbital hibrido
se enlaza con el del carbono vecino mediante solapamiento frontal o, y el
tercero se utiliza para el enlace con cada uno de los hidrégenos.

—2"  Los orbitales no hibridados tienen una direccién perpendicular al plano de
la molécula, y se enlazan entre si mediante solapamiento m; esto genera una
nube de densidad electronica por encima y por debajo del plano molecular,
que ofrece una gran estabilidad a todo el conjunto.

H RN A H
Q2o /)
x5y Hibridos
c\\\ sp?

Nube de carga electrénica

Orbitales p
Cg.sin hibridar O,C 2

T

cQ B QcC
Plano molecula >
< CONube de cargabc
electronica |

Hibridacion sp

Los orbitales sp se forman por combinacion de un orbital s con uno p. Los nuevos orbitales son
lineales, por lo que forman un angulo de 180°. En cada &tomo se mantienen dos orbitales sin hibridar.

111
—_— e ——

Hibridacion 180

.......... i PIL, S o e
T — 180 ’\ >
|:|:| + — sl . i cl ~ Be
Enlaces o
2 orbitales sp 1 orbital 25 1 orbital 2p 2 orbitales hibridos sp

En el dicloruro de berilio, BeCl,, los datos experimentales indican que el angulo de enlace Cl — Be —
Cl es de 180°, y que las distancias de enlace Cl — Be son iguales para ambos enlaces. Para justificar
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estos resultados, el berilio debe formar dos enlaces covalentes, al promocionar un electrén desde el
subnivel de energia 2s al 2p:
1s% 25* — 1s” 25'p,'py°p,°

Los orbitales 2s y 2p se combinan para formar dos orbitales hibridos equivalentes, llamados orbitales
sp. Estos orbitales, cada uno con un electrén desapareado, se separan por fuerzas de repulsion
electrostatica, formando un &ngulo de 180°.

Cada orbital hibrido se solapa frontalmente con uno de los orbitales 3p de un atomo de cloro, dando
lugar a dos enlaces covalentes o.

En los compuestos organicos con triple enlace (C = C, hidrocarburos acetilénicos) cada carbono
presenta hibridacion sp, manteniendo dos orbitales p
z sin hibridar, cada uno con un electron desapareado,
para crear el triple enlace. La orientacion espacial

serd la lineal (d&ngulos de 180°)
Como ejemplo veamos el acetileno (HC = CH)
cuyos carbonos presentaran cada uno un enlace o
por solapamiento frontal entre los orbitales sp de
[ - > . ambos, asi como otro enlace ¢ cada uno por
e " Y. solapamiento con los orbitales 1s de los hidrégenos
correspondientes; los dos orbitales p puros — que no
sufrieron hibridacion — de cada carbono constituiran sendos solapamientos laterales perpendiculares
entre si, produciéndose dos enlaces m que, junto con el o anterior conforman el caracteristico triple

enlace acetilénico, que podemos observar en la figura.

La geometria espacial o electronica no coincide con la molecular en las sustancias cuyos atomos
contienen pares electronicos solitarios, pues éstos, aun no interviniendo en la formacion de enlaces,
pueden ocupar también orbitales hibridos como veremos a continuacion.

Si estudiamos por ejemplo la molécula de agua, que tiene dos pares
electronicos libres procedentes del atomo de oxigeno, podemos
observar que tendra dos de los orbitales hibridos sp* para solapar con
los orbitales 1s de los atomos de hidrégeno, y otros dos para albergar
los pares de electrones libres. En este caso se dice que son orbitales
hibridos sp* no equivalentes. Ademas, la geometria molecular del agua
no presenta angulos de enlace HOH de 109,5° sino un poco menores.
Asi, el angulo andmalo observado de 10° es debido a la repulsion
interelectrénica entre los pares libres que fuerza el cierre del angulo de
los enlaces entre a&tomos.

Como se observa a pesar del tipo de hibridacion indicado, la estructura
molecular sera de tipo angular, en lugar de la tetraédrica electrénica, pues solo hay dos atomos — los
hidrogenos — unidos al &tomo central de oxigeno.

Otro caso parecido es el de la molécula de amoniaco que presenta
hibridacién sp® con angulos de enlace HNH de 106,5°, puesto que uno
de sus cuatro orbitales hibridos no es equivalente al estar ocupado por
un par electronico libre; esto provoca repulsion sobre los enlaces
cercanos Yy, por ello, el cierre angular observado. La estructura
molecular sera piramidal triangular, similar a un tetraedro truncado.
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Se observa también que la existencia de grupos voluminosos unidos al atomo central modifica el
angulo de enlace esperado, simplemente por mera cuestion del tamafio que ocupan estos a&tomos; es lo
que se llama efecto estérico.

A.7. Analiza la estructura de las siguientes moléculas: CH3-COOH y CH=C-NH,

7.- Fuerzas intermoleculares.

Hemos interpretado los enlaces como fuerzas que se dan en el interior de las moléculas, es decir,
intramoleculares. Pero también existen interacciones entre las moléculas: las fuerzas intermoleculares.
Las fuerzas intermoleculares son las fuerzas de atraccion existentes entre las moléculas de las
sustancias covalentes.

Estas fuerzas estan presentes en las sustancias covalentes cuando estan en estado s6lido o liquido.
Cuando se disminuye suficientemente la temperatura de un gas, al mismo tiempo que disminuye la
energia cinética media de las moléculas, aparecen las fuerzas atractivas intermoleculares, pasando la
sustancia al estado liquido y, posteriormente, al sélido.

En general, las fuerzas intermoleculares son mucho mas débiles que las intramoleculares o a las que
mantienen unidos a los cationes y aniones en la red i6nica. Se requiere, por ejemplo, menos energia,
41 kJ para hervir un mol de agua que para disociar un mol de enlace O — H del agua, 930 kJ. En el
primer caso sélo se requiere romper las uniones intermoleculares, mientras que en el segundo deben
deshacerse los enlaces covalentes.

Los puntos de fusion y de ebullicion proporcionan una informacion Util acerca de la mayor o menor
magnitud de las fuerzas intermoleculares: cuanto mas bajos son aquellos, menores son las fuerzas.

Las fuerzas intermoleculares pueden ser de dos clases: fuerzas de Van der Waals y enlace de
hidrégeno.

7.1. Fuerzas de Van der Waals.
Con el nombre de fuerzas de Van der Waals suelen agruparse distintas clases de interacciones

intermoleculares de naturaleza electrostatica: fuerzas dipolo-dipolo, fuerzas dipolo-dipolo inducido y
fuerzas de dispersion.

‘H o o | » Fuerzas dipolo-dipolo

/ ?227 Son fuerzas atractivas que aparecen entre dipolos eléctricos constituidos por
e penenen moléculas polares. Cuanto mayor es el momento dipolar de las moléculas,
Fig. 12. Fuerzas entre dipolos. mayor es la fuerza atractiva.

Es el caso, por ejemplo, de las interacciones entre moléculas HCI en estado
liquido o sdlido.

Molécula polar HF

» Fuerzas dipolo-dipolo inducido.

Las moléculas polarizadas proximas a las moléculas o &tomos neutros no

polares pueden provocar en éstos un desplazamiento de la capa electronica

Flg. 15 Fuerzas enire dpolo y dipolo— transformandolos en dipolos inducidos. Entre el dipolo permanente y el
dipolo inducido aparece una débil fuerza atractiva.

Ejemplo: las interacciones entre las moléculas polares de HF y los atomos de

O - (P Ar.

Aproximacion del dipolo instanténeo a una molécula no polar ‘

= | 23

Dipolo | &+ &
stantd n(

Fig. 14. Fuerzas entre dipolo instanta-
neo e inducido.



» Fuerzas de dispersion.

Son las fuerzas atractivas que aparecen entre moléculas no polarizadas. Por ejemplo, entre los
atomos de He, entre las moléculas de O,, de N, y otras.
La existencia de estas fuerzas se explica admitiendo que en un momento dado la molécula no polar
experimenta un ligero desplazamiento de la carga electronica formandose un dipolo instantaneo. La
distribucion de la carga cambia rapidamente, de modo que el momento bipolar promedio es nulo. Pero
el dipolo instantdneo puede polarizar otra molécula cercana formandose un dipolo inducido. A
temperaturas bajas, la atraccion entre dipolos mantiene las moléculas en estado liquido o sélido.
Estas fuerzas son de naturaleza débil y aumentan con el volumen atémico, ya que cuanto mayor sea el
namero de niveles energéticos, mas facilmente se deformaré o distorsionard la distribucion electronica,
al estar los electrones menos atraidos por el ntcleo.

7.2. Enlace de hidrégeno.

Puntes daeBullién tid En la figura adjunta vemos los puntos de ebullicion de las
combinaciones del hidrégeno con los elementos de los grupos 14,
15, 16 y 17. En ella observamos que los puntos de ebullicién del HF,
H,O y NHs son considerablemente mas altos de lo que cabria
esperar (igual ocurriria con los puntos de fusion). Por tanto, entre las
moléculas de estos compuestos deben existir fuerzas mas intensas
que en el resto de los hidruros.
Los resultados andémalos de estos compuestos solo pueden
explicarse si suponemos que intervienen fuerzas intermoleculares
e emcion 1o os Midruros correspondien-— mucho mas intensas que las que actuan en el resto de los hidruros el
grupo: dipolo -dipolo y dipolo inducido-dipolo inducido.
Asi, en la molécula de H,O, la gran diferencia entre las electronegatividades de los &tomos que la
forman origina un desplazamiento de la nube electronica hacia el &tomo mas electronegativo, el
oxigeno. Mientras, en el atomo de hidrogeno, debido a su pequefio volumen, se crea una fuerte
densidad de carga positiva.
La carga positiva localizada en un volumen pequefio atrae fuertemente a los dos pares de electrones no
compartidos del oxigeno de otra molécula; estos electrones estdn muy localizados, dado el pequefio
volumen que ocupa el oxigeno. Esta fuerza atractiva que se manifiesta es de tipo dipolo-dipolo.
En el amoniaco, NHj, también aparece este comportamiento, pero debido a la menor
electronegatividad del nitrégeno, las fuerzas de atraccion entre sus moléculas son mas débiles que en
el agua.
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Este tipo de enlace que aparece en todas aquellas sustancias que presentan atomos de hidrégeno unidos
a atomos de elementos muy electronegativos y de volumen pequefio (F, O y N), se conoce con el
nombre de enlace por puentes de hidrégeno o enlace de hidrogeno, porque el &tomo de hidrégeno
hace de puente de unién entre las moléculas.
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Aungue los enlaces de hidrégeno son débiles, comparados con los enlaces ionicos o covalentes, al
repetirse muchas veces, originan polimerizacion del agua (H,0),, del amoniaco (NHs), y del fluoruro
de hidrégeno (HF),. Para romper estas uniones es necesario consumir grandes cantidades de energia,
lo que justifica los altos puntos de fusion y ebullicion que presentan.

El enlace de hidrogeno no s6lo se da entre moléculas inorganicas sencillas como las que hemos
descrito, sino en cualquier situacion en la que el &omo de hidrdégeno se encuentre con una marcada
densidad de carga positiva, y junto a atomos muy electronegativos como ocurre en compuestos
orgénicos tales como alcoholes, fenoles, acidos, aminas y amidas.

Algunas macromoléculas, como las proteinas o los acidos nucleicos también presentan enlaces de
hidrégeno. En particular, en el ADN los enlaces de este tipo son lo suficientemente fuertes como para
mantener las dos cadenas unidas formando la caracteristica doble hélice.

8.- Propiedades de las sustancias covalentes.

El enlace covalente se encuentra presente en una gran cantidad de sustancias que denominamos
sustancia covalentes. Aunque sus propiedades son muy variadas, pueden clasificarse en dos grupos:
e Sustancias moleculares, formadas por moléculas propiamente dichas
e Sustancias atomicas o solidos reticulares, constituidos por redes de atomos, que no forman
moléculas en el sentido estricto.

Sustancias moleculares:
La mayor parte de las sustancias covalentes pertenecen a este grupo, en las que hay elementos, como
He, Cl,, Oz, N2, y compuestos, como H,0O, NH3, H,SO4, C4H10, SOs.
= En las condiciones estandar, pueden ser:
o Gases, como Oy, Ny, Clp, CO,, C3Hg
o Liquidos, como H,0, C,HsOH, Br;
o Solidos, como I, Sg, P4, naftaleno CioHao.
= En estado solido, todas ellas forman redes cristalinas constituidas por moléculas unidas
mediante débiles fuerzas internucleares
= Sus puntos de fusion y de ebullicidn son, por lo general, bajos, ya que para fundir o hervir estas
sustancias solo es preciso romper las débiles fuerzas existentes entre sus moléculas. Estas
temperaturas aumentan conforme crece la polaridad y el tamafio de las moléculas.
= No son conductoras térmicas ni eléctricas, ya que los electrones permanecen vinculados a los
atomos que participan en los enlaces. Tampoco existen iones con carga neta.
= Son generalmente insolubles en disolventes polares, como el agua, y solubles en liquidos
covalentes organicos, como benceno CgHg, hexano CgHay y tetracloruro de carbono CCl,. Las
moléculas que poseen moléculas polarizadas tienen mayor solubilidad en agua.

Sustancias atdmicas:

A este reducido grupo pertenecen, por ejemplo, los elementos carbono, en sus formas cristalinas

diamante y grafito, boro, silicio, germanio y los compuestos SiO,, SiC y NB.

Estas sustancias forman, en condiciones estandar, redes cristalinas en cuyos nudos hay &tomos unidos
por enlaces covalentes. Se las denomina

s MRS también solidos covalentes o atomicos.
? ibridacion sp ,,Q
" /Q\P ElI diamante es un compuesto
Hibridacién sp T - 7
tetraédrica Q tridimensional, donde los &tomos de
\ ‘\\\

carbono presentan una hibridacién sp°.
Geométricamente, un atomo de carbono

i v A :
Enlaces nc{f:cxemes‘;i, e =t
en elpctrones |

Diamante. Grafito. Lamina de atomos
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esta colocado en el centro de un tetraedro regular, y forma enlaces covalentes con otros cuatro &tomos
situados en los Vértices del tetraedro, dando lugar a una red cubica.

El grafito, por el contrario es un compuesto bidimensional, donde los atomos de carbono presentan
una hibridacién sp®. Cada carbono esta unido mediante enlaces covalentes a otros tres, dispuestos en
angulos de 120°

Geométricamente, los atomos de carbono se hallan distribuidos en hexagonos regulares formando
planos paralelos. La union entre los diferentes planos se logra mediante interacciones
intermoleculares. El cuarto electrén se encuentra en un orbital & deslocalizado. Este orbital se horma
por el solapamiento de los orbitales p libres.

Dado que el Unico enlace presente es el covalente, se comprenden sus propiedades caracteristicas.

= Puntos de fusion y ebullicion muy elevados, que suelen oscilar entre 1200 y 3600° C.

» Manifiestan muy baja conductividad eléctrica y térmica. El diamante no es buen conductor de
la electricidad, ya que todos sus electrones estan localizados, mientras que el grafito tiene
electrones deslocalizados que explican su relativa conductividad.

= Son insolubles en cualquier tipo de disolvente, ya sea polar o apolar.

= Tienen una gran resistencia a ser rayados

= Presentan, en general, muy baja reactividad.

9.- Enlace metalico.

Los elementos metélicos, que constituyen la mayoria de los elementos conocidos, presentan unas
propiedades fisicas caracteristicas, muy diferentes de las propias de las sustancias i6nicas o de las
covalentes. Ello es debido al tipo de enlace entre sus atomos: el enlace metalico.

El enlace metalico es la fuerza de union existente entre los atomos de los metales, a la que deben su
estabilidad y propiedades las redes cristalinas metalicas.

A temperatura y presion ambiente, los metales se presentan formando cristales que suelen pertenecer a
uno de estos tres tipos de estructuras: cubica centrada en el cuerpo, cubica centrada en las caras y
hexagonal compacta. Ademas sabemos que son excelentes conductores del calor y de la electricidad en
estado solido.

9.1. Modelo de la nube electrénica.

De acuerdo con las propiedades sefialadas, cualquier modelo del enlace metalico debe considerar que:
e Los electrones de los metales deben tener cierta libertad para moverse.
e Los enlaces entre los atomos no pueden estar constituidos por pares de electrones localizados,
ya que los elementos metalicos se caracterizan por poseer pocos electrones de valencia.
Por ejemplo, si consideramos la union entre atomos de litio, ;como podemos explicar la existencia de
un cristal de litio metalico?
Catién Li* Cuando intentamos aplicar la teoria del enlace de valencia para explicar la
e estructura cubica que presentan los atomos de Li, encontramos que para
i " establecer un enlace se necesita un par de electrones, y como cada atomo de
litio en su nivel de energia mas externo, sélo tiene un electrén, no podemos
justificar el nimero de coordinacién de la red. De acuerdo con este
P P planteamiento, los electrones de los metales no pueden formar enlaces
— localizados.
Si consideramos que en una celda unidad los electrones aportados por los
atomos de litio estan compartldos por todos ellos, los electrones estarian deslocalizados formando una
especie de nube electrénica comdn a ocho cationes Li".
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Cation Li

\
Electrones deslocalizados

Este modelo, conocido como modelo de la nube electronica, se puede aplicar
a cualquier metal. De acuerdo con él, un metal estaria formado por una red de
iones positivos vibrando en torno a una posicién de equilibrio, en cuyo
interior habria una nube colectiva de electrones de valencia con gran libertad
de movimiento, la cual actuaria como elemento de unién entre los iones
positivos. Esta deslocalizacion de los electrones de valencia es precisamente
una de las caracteristicas fundamentales del enlace metalico.

El modelo de la nube electrdnica explica las propiedades de los metales ya
que:

La gran movilidad de los electrones de valencia deslocalizados justifica que sean buenos
conductores del calor y de la electricidad.

El desplazamiento que los planos de la red metalica pueden sufrir cuando los metales se
someten a una tensién, justifica su ductilidad y maleabilidad.

Cationes vibrando en torno Electrones deslocalizados

a posiciones de equilibrio . I Y/ Y Y/ Y Y Yies Vs Y

IV + 7+

DG + + + + & Dk &
° oo o w
H& + ‘D + + DG *
iy El movimiento de unas capas con
+ + + + + + (& respecto a otras no altera la estruc-
tura metalica, que sigue con idén-
ticas propiedades.

9.2. Propiedades de las sustancias metalicas.

Los sélidos metalicos poseen caracteristicas que los diferencian de otros sélidos como los formados
por enlaces idnicos. Algunas de las propiedades de los metales son brillo intenso, gran conductividad
térmica y eléctrica, maleabilidad, ductilidad y resistencia a la traccion.

Estas propiedades tienen una explicacion sencilla:

El intenso brillo tiene su origen en la capacidad que poseen los electrones de servir de enlace

entre los cationes para captar y emitir energia electromagnética.

La gran conductividad eléctrica se explica por la facilidad que tienen algunos electrones de

valencia para moverse a través del sélido.

La excelente conductividad térmica es debida también a los electrones moviles, que pueden

adquirir gran energia cinética y ceder parte de esa energia para calentar la red cristalina.

La maleabilidad y la ductilidad, que se refieren a la gran facilidad para dar forma y estirar los

metales, se explican porgue los cationes de la red, al ser todos iguales, se desplazan facilmente

sin provocar repulsiones debido a que estas son amortiguadas por la nube de electrones donde

estan inmersos.

Las temperaturas de fusion y de ebullicion de los cristales metalicos son muy variadas. Estas

temperaturas estan relacionadas con la fuerza del enlace metalico, que, a su vez, depende de la

fuerza de atraccion entre la nube electrénica y los iones positivos:

» Cuanto menor es el volumen de los iones, mayor es dicha fuerza de atraccién. Por eso la
fuerza del enlace metéalico disminuye al descender en un grupo del Sistema Periddico.

» Cuantos mas electrones de valencia tengan los &tomos, mayor es el namero de electrones
de la nube electronica. Por eso en los metales de transicion la fuerza de enlace suele ser
grande.

A.8. (Qué tipo de enlace debe romperse para: disolver cloruro de calcio en agua; fundir aluminio;
vaporizar bromo; fundir oro; disolver sal en agua; vaporizar agua?
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A.9. Dadas las sustancias siguientes: cloro, sodio, diamante y bromuro de cesio, explica
razonadamente: a) Estado fisico de cada sustancia, en condiciones estandar; b) Enlace que presentan;
¢) Su conductividad eléctrica; d) Su solubilidad en agua.

A.10. Sabiendo que las energias de enlace de los hal6genos cloro y bromo son, respectivamente, 239 y
190 en kJ/mol, ¢;como explicas que la temperatura de fusion del bromo sea mayor?

A.11. El etanol (CH; — CH,OH) posee un punto de ebullicion de 78° C, mientras que el del dimetiléter
(CHs — O — CHg3) es de — 25° C. Si ambos poseen la misma masa molar, ya que corresponden a la
misma formula molecular, C,HgO, ¢a qué se debe esa diferencia?
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