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INTRODUCCION

e[ 0S elementos conocidos, a excepcion de los
gases nobles, no se presentan como atomos
Individuales sino combinados con otros formando
enlaces quimicos

ela formacion de un enlace quimico se produce
cuando al acercarse los atomos aparecen entre
ellos fuerzas atractivas y el sistema adquiere una
energia menor que los atomos por separado.

e|_0s electrones mas externos son los responsables
de esa union.




INTRODUCCION

1/2
La teoria del enlace quimico tiene como objetivo

justificar:

o/ Por qué unos atomos se unen entre siy otros
no?

elLa proporcion en que se unen los atomos, la
formula de las sustancias.

einterpretacion de formas geometricas. ¢,por que
la moléecula de H,O es angular y la de CO, lineal,
aun teniendo la misma estequiometria AB,? 7
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INTRODUCCION I

2/2
La teoria del enlace quimico tiene como objetivo
justificar:

eCuestiones energéticas del enlace: unos enlaces
son mas dificiles de romper (requieren mas
energia) que otros

el as propiedades de las distintas sustancias,
tanto macroscopicas (puntos de fusion y ebullicion,
conductividad, solubilidad, etc.), como Ias
estructurales (energia de enlace, longitud y angulos

formados). 7




INTRODUCCION

Los METALES se

estabilizan perdiendo

electrones.

4

Los NO METALES se
estabilizan ganando o
compartiendo
electrones.




@ ;. POR QUE SE UNEN LOS ATOMOS?. |

La tendencia general de cualquier sistema fisico es
alcanzar una situacion de energia minima. Si dos
atomos se acercan se pueden producir dos situaciones

Energia

a)El estado de minima energia !
se alcanza con los atomos
infinitamente separados 2)

No se forma el enlace

.

Distancia
interatomica

b)EIl estado de minima energia
se alcanza si la distancia entre
los atomos es r, (distancia de
enlace)

Se forma el enlace




@ TIPOS DE ENLACE

IONICO METALICO
se establece cuando se establece cuando
se combinan entre si se combinan entre si
atomos de METAL con atomos de METAL
atomos de NO METAL
-Enlace por
COVALENTE puente de H
bl 4 -Fuerzas de Van
se establece cuando se der Waals

combinan entre si
atomos de
NO METAL

10



@ ENLACE IONICO I

Es el enlace que tiene lugar entre atomos de marcado
caracter metalico y atomos de marcado caracter no

metalico.
.

La mayor parte de los elementos de los tres primeros
grupos del S.P. forman enlaces ionicos con la mayoria
de los elementos de los tres ultimos grupos.
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MODELO IONICO

La idea de que los electrones pueden ser
transferidos de wunos atomos a otros,
convirtiendose ambos, receptores y donadores,
en iones, fue sugerida primeramente por J.J.
Thomson y desarrollada por Kossel en 1916.

Na Qo Cl O




Describiendo el modelo en su forma mas elemental, se
supondra que el enlace se produce cuando iones de
diferente signo eléctrico se aproximan lo suficiente

para unirse electrostaticamente.

___________




“Se define el indice de
coordinaciéon como el
numero de iones de signo
opuesto que rodean a un ion
dado”. Cuanto mayor es un ion
con respecto al otro mayor es
su indice de coordinacion.

Los iones en los compuestos
iI0nicos se ordenan
regularmente en el
espacio de la manera mas
compacta posible.

Cada ion se rodea de iones
de signo contrario dando
lugar a celdas o unidades
gue se repiten en las tres
direcciones del espacio.



http://www.beyondbooks.com/bbx/tr/pv.asp?i=psc92/3b/00009007&u=http://www.public.asu.edu/~jpbirk/3dstruct/Naclsf.htm

@ Formacion de compuestos ionicos. I

El balance energético del proceso de formacion de una

pareja de iones (cation y anion) resulta desfavorable:

Na (g) + 495,4 kJ — Na*(g)  (El =+495,4 kJ)
Cl (g) — CI- (g) +348,8kJ (AE = —348,8 kJ)

Na (g) + Cl (g) +146,6kJd — Na* (g)+ Cl-(g)

Lo que significa que para que se formen una pareja de

lones a partir de los respectivos atomos en estado
gaseoso hay que suministrar 146,6 kJ




El balance energético es todavia mas desfavorable si
se parte de Na metalico y moléculas de Cl, gas, como
se hace en el laboratorio, porque ademas hay que
gastar la energia necesaria para pasar el sodio metal
al estado gaseoso (calor de sublimacion del sodio) y
la energia de disociacion para romper en los atomos
libres la molécula de Cl,:

Na (s) — Na (g) (S =+107,8 kJ)
% Cl,(g) > Cl(g) (D=+121,3 kJ)



¢, Como se explica,
entonces, que el cloroy
el sodio reaccionen, y

ademas violentamente,
para formar NaCl?




Energia Reticular. I

Se define la energia reticular del cristal como la
energia que se libera en la formacion de un mol de
compuesto (1 atm) a partir de los iones gaseosos

separados una distancia infinita (U,)

Q o Q
. i ‘ Q
Ereticular a Q o ) Q. *
-— . a° Q




°0-Q

Repulsidon
- I Esta expresion se modifica cuando
> 2 ambos iones forman parte de un
o 2 cristal
c O
W 0 !

v

/Z+Z—ez\

Atraccion Eat —

 AmEr

Energia potencial electrostatica de dos
lones gaseosos opuestamente cargados




Repulsion Erep —

Contribucion

de las

fuerzas

I'  repulsivas a
la energia
potencial.

NAZz z e?
Artg,r

Energia
Potencial

Atraccion | =
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Energia

\

Potencia

Are, ¥

Repulsion

Atraccion

Cuando r = r,
distancia de
equilibrio, la
energia
potencial
adquiere su
valor minimo.
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NUumero de Avogadro Constante
(6.02 x 1023) de Madelung

2
E.=U,= — NA@ 1_E

Arg,f,s n

Coeficiente

Carga del cation y _ _
del anién Distancia

interidnica

de Born

ECUACION DE BORN-LANDE (1918)




La energia de red de un determinado cristal se
puede hallar si se conocen n y ry,; n se puede
calcular por medidas de compresibilidad del cristal y
I, por metodos de difraccion de rayos X.

+o0—A2
c oy - - NAz'z°¢* |, 1
A7, n

De la ecuacion de Born-Lande se deduce
gue la energia de red aumenta al disminuir
el radio de los iones y al aumentar su
carga, dependiendo principalmente de la
constante de Madelung.




Valores de la constante de Madelung

Tipo de cristal Valor de A

ZnS Blenda (cubica) 1,63806
ZnS Wurtzita (hexagonal 1,641
NaCl Cloruro de sodio 1,747558
CsCl Cloruro de cesio 1,762670
TIO, Rutilo 2,408
CaF, Fluorita 2,51939

La constante de Madelung es caracteristica de
cada estructura cristalina.




Valores de n derivados de medidas de compresion
Estructura n
LiF 5,9
LiCl 8,0
LiBr 8,7
NaCl 9,1
NaBr 9,5

El valor de n, indice de Born, es relativamente alto
y pone de manifiesto que las fuerzas repulsivas

crecen rapidamente conforme disminuye la distancia
entre los iones.




@ [Ejemplo ]

NaCl

23 +5— -19
UO:—[G’OZ 10°Az"z-1,6-10 j(l_gj
f n

o)

zt=1 z=-1

A=1747 U =-765 kJ/mol

Cuanto mayor sea la energia

reticular, mayor sera la
estabilidad de la red cristalina.




Ciclo de Born-Haber

En algunos casos el calculo directo de la energia de red
mediante la ecuacion de Born-Lande resulta imposible,
por no disponerse de todos los datos necesarios.

En este caso se recurre al ciclo de Born-Haber, que se
basa en la hipétesis de que la formacion de un
compuesto ionico puede tener lugar por dos caminos
diferentes:




Ciclo de Born-Haber l

a) Por combinacion directa de los elementos:
Na (s) + %2 Cl, (g) > NaCl (s) (Q; =—411"1 kJ)

proceso en el que se desprende el calor de
formacion, Q;, del compuesto

b) Por un proceso en etapas que implica:
Na (s) —» Na (g) (S =+107'8 kJ)
Y2 Cl,(g) » Cl(g) (%2 D=+121'3 kJ)
Cl (g) —» CI-(g9) (AE = -348’8 kJ)
Na (g) > Na* (g) (El =+495'4 kJ)
Na* (g) + CI-(g) > NaCl (s) (U, =?)



Ciclo de Born-Haber l

Estos dos procesos se pueden representar en un
esquema de la siguiente forma:

o (-)Uo .
M*™Xe < W + X
I (-)Qs . (+)EI T
+ (-)AE
M) >Mg)
+ (+)¥2D
72 Xa(q) > X(g)

A través de los dos caminos la variacion total de energia
ha de ser la misma:

Q=S+ %D +El +AE + U,



Ciclo de Born-Haber l

El ciclo de Born-Haber puede servir para calcular las
afinidades electronicas, si se conoce el valor de la energia
reticular obtenido por la ecuacion de Born-Lande. Tambiéen se
puede utilizar para deducir la posibilidad o imposibilidad de la

existencia de compuestos.

Ejemplo: Calcular la afinidad electrénica del cloro con los siguientes
datos:

Energia reticular del cloruro de sodio = -769,0 kJ/mol
Energia de ionizacion del sodio = 493,7 kJ/mol
Energia de formacion del cloruro de sodio = - 411,0 kJ/mol
Energia de disociacion del cloro = 242,6 kJ/mol

Energia de sublimacion del sodio 107,5 kJ/mol
Solucion: Como Q;=S+% D + El + AE + U,
AE=Q;-S-%D-El-U,=-411-107,5- % (242,6) — 493,7 — (-769) =

=} 364, 5 kJ/mol




| Redes cristalinas I

“* Los iones en los compuestos idnicos se
ordenan regularmente en el espacio de la
manera mas compacta posible.

* Cada ion se rodea de iones de signo contrario
dando lugar a celdas o unidades que se repiten
en las tres direcciones del espacio.

32



Formacion de un cristal

Celda unidad: es la parte mas simple de una estructura
cristalina que al repetirse mediante traslacion reproduce
todo el cristal.




Formacion de un cristal

Indice de coordinacion: es el nUmero de iones de un signo que
rodean a un ion de signo contrario.

Existen por lo tanto dos numeros de coordinacion: el del cation y el
del anion. La forma de indicarlos es: indice del cation : indice del
anion. Ejemplo: en la fluorita (CaF,) 8:4 indica que 8 iones fluoruro
(F- que es el anién) rodean al catién calcio (Ca?*, indice de
coordinacion del cation), y que 4 iones calcio rodean al anion
fluoruro (indice de coordinacion del anion).




Redes cristalinas l

Hay dos tipos de redes cristalinas ionicas:

*Redes cristalinas tipo AB: Son aquellas redes
cristalinas en las que por cada ion positivo hay uno
negativo; la proporcion de cationes y aniones es de
1:1. Ejemplos: cloruro de sodio (NaCl), cloruro de
cesio (CsCl) y blenda de cinc (ZnS).

“*Redes cristalinas tipo AB,: Son aquellas redes
cristalinas en las que por cada i6n positivo hay 2 iones
negativos; o lo que es lo mismo, la proporcion de iones
es de 1:2. Ejemplos: fluorita (CaF,) y rutilo (TiO,).




Tipo AB:

NaCl (cloruro de sodio): La red cristalina del cloruro de
sodio alterna un ién positivo con uno negativo en las 3
direcciones de los ejes coordenados. Aunque su
apariencia externa suele ser cubica, es una red de
celdilla elemental octaédrica y de indices de coordinacion
6:6.

;p‘::: KQNa

o % N J

Cloruro de sodio




. W l ‘:’;' s S & > /.._\ \.
?\ L= f’aZn P~ A Zn
& 5 ol o'&zniz - ol
_,Q::ilf— ad P °
I " (a) (b) R
Blenda-wurtzita

Cloruro de cesio

O Cloruro de cesio (CsCl): Es una red de celdilla elemental

cubica y de indices de coordinacion 8:8.
0 Blenda de cinc (ZnS): Es una red de celdilla elemental

tetraédrica y de indices de coordinacion 4:4.



Tipo AB.:
4 Fluorita (CaF,): con indices de coordinacion 8:4.
4 Rutilo (TiO,): con indices de coordinacion 6:3.

- T -
- c —~—
-~ .
-~
- - . | /
r r
i e | .
L = :
— o+ - —
x-rT D Fo—Le
{ ~ —
T,

-__-_h i ) | |
1l W,

e

-
—

———

Fluorita Rutilo




Relacion | Tipo de ., ., :
) ; |.C. cation | I.C. anion | Ejemplos
de radios | estructura
Cloruro de _ - CsCl, CsBr,
cesio, CsCl 8 (cubico) 8 (cubico) Cs|
70,732 Fluorit CaF,, SrF
uorita, _ . aF,, SrF,,
CaF, 8 (cubico) 4 (tetraédrico) TIO,
Cloruro de NaCl, NaBr,
sodio. NaCl 6 (octaédrico) | 6 (octaédrico) | Nal, MgO,
0,732-0,414 ’ CaO, MnO
Rutilo, TiO, 6 (octaédrico) | 3 (triangular) N0y, SnO,,
PbO,
BIenda 4 (tetraédrico) | 4 (tetraédrico) Zns, BeO,
0,414-0,255 wurtzita BeS
Cuarzo [J 4 (tetraédrico) | 2 SiO,, GeO,

Compuestos con la misma estequiometria, como NacCl,

CsCly ZnS, que adopten distinto tipo de red cristalina se
debe a cuestiones geomeétricas, es decir a la relacion r./r,




PROPIEDADES DE LOS COMPUESTOS IONICOS l

v Puntos de fusion y ebullicion elevados (tanto mas
cuanto mayor U,) ya que para fundirlos es necesario
romper la red cristalina, muy estable por la cantidad de
uniones electrostaticas entre iones de distinto signo. Son
solidos a temperatura ambiente.

v' Gran dureza.(por la misma razon).

v Solubilidad en disolventes polares (tanto mas cuanto
menor U,) e insolubilidad en disolventes apolares.

v’ Conductividad en estado disuelto o fundido. Sin
embargo, en estado solido no conducen la electricidad.

v Son fragiles.
v Resistencia a la dilatacion



Qi} Disolucion de un cristal ionico en un disolvente polar

Solubilidad de un cristal ionico

41



Fragilidad en un cristal idnico

+ w ) = Py

..,».Q (  presién
N

DDl -

\

s N
R W



Propiedades gue dependen de la energia reticular

U, | Cristal P. Fusi | Dureza | Coef. | Solubi
°C Dilat. g/L

48.10%0\ 158,74

214 NaF 1 1 1,7 988 3,2| 39.10% 4,22
618 CaF, 2 1 5 1360 4,0| 19.10° 0,16
1073 Al,O, 3 2 25 2030 9,0| 7.210° 0

v v




ENLACE COVALENTE




INTRODUCCION

El enlace idnico suele ser poco frecuente, pues no es
facil encontrar sustancias que se disocien por simple
fusion o disolucion y que, por consiguiente, en esas
condiciones sean conductoras de la corriente
eléctrica.

Debe existir otro tipo de enlace que haga que los
atomos permanezcan unidos por fuerzas diferentes de
las que unen los iones.




Teoria de Lewis

La idea de enlace covalente fue sugerida
en 1916 por 6. N. Lewis:

Se basa en las siguientes hipotesis:

» Los atomos para conseguir 8 e en Su
ultima capa (estructura de gas noble)
comparten tantos electrones como le
falten para completar su capa (regla del
octeto).

» Cada pareja de e- compartidos forma un
enlace.

Se pueden formar enlaces sencillos,
bles y triples con el mismo atomo.




Teoria de Lewis

Simbolos de Lewis:

Represento las moléculas mediante diagramas de
estructura de Lewis, donde los electrones del ultimo
nivel energético figuran como puntos 0O cruces
agrupados por parejas alrededor de los simbolos. Las
parejas electronicas también pueden sustituirse por
guiones:

IA VIIIA
He o[ce
11A /\/ IIIA IVA VA VIA VIIA
Lie |*Bes eBe | oCe | oN2 | 202 | 3F2 | Ne2
Nas [+Mgs *Als | oSie | +P2 | 252 | 2Cl2 | 2As8
R =Cas Elementos Gases nobles

representativos




Teoria de Lewis

Regla del octeto:
Los atomos se unen compartiendo electrones

hasta conseguir completar la tltima capa con 8 e- (4
pares de e-) es decir conseguir la configuracion de

gas noble: s?p°

Tipos de pares de electrones:
1. Pares de e- compartidos entre dos atomos (representado

con una linea entre los atomos unidos)
- enlaces sencillos
- enlaces dobles
- enlaces triples
2. Pares de e no compartidos, par no enlazante (0 par
solitario)

H-H O=0 :N=N:




ESTRUCTURAS DE LEWIS

H H
CH4 'C-+4-H—)H--C--H;H—|C—H
T
HCN H—C=N :
H2CO H—C:C.).:
!
O @)
T

H,SO, H-0 S- 0 H; H-0-S-0-+
O O




ESTRUCTURAS DE LEWIS

¢Como se dibujan las estructuras de Lewis?

1. Se representan las estructuras electronicas de los
elementos de la molécula; se suman los electrones de
valencia de todos los atomos y se halla el numero de
enlaces con la formula:

04t x8 OCatH x2)— e~ val
nodeenlaces:(n e )+(n - ) (Z Y )

2

Por ejemplo, para el CO.:

Cl=1s22s%2p?
. (3x8)—(4+6+6)
0]=1s"25"2p" ~ n° enlaces = =4

. 2
0]=1s"25"2p"
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ESTRUCTURAS DE LEWIS

2.

(1)

Se formula el esqueleto de la molécula formado
por los simbolos de los atomos de los elementos,
poniendo como atomo central el de menos
electrones de valencia, excepto el H. En el caso de
gue haya varios elementos con el mismo ndmero de
electrones de valencia, se toma como atomo central
el de mayor volumen.!) En nuestro ejemplo:

O CO

(esqueleto de la molécula)

Excepcion los oxoacidos y oxisales de los
halogenos que tienen como atomo central al
halogeno



ESTRUCTURAS DE LEWIS

3. Se disponen los enlaces, en el esqueleto, de todas
las formas posibles y se obtienen las estructuras
canodnicas. Se completan los octetos de los atomos
con pares no enlazantes. En nuestro caso:

O0=C=0  0o=C—0l |o—c=o0
4. Se buscan las cargas formales de cada uno de los
atomos, siendo la estructura mas estable la de
menor carga formal :
n° carg. Form. = e~ de val. — (e- no compartidos + %2 e- compartidos

_ o+ - _
O0—C=0 O

C—Ool Jo—c=o0

\ 4

Estructura mas estable



@ LIMIT ACIONES DE LA TEORIA DE LEWIS

E No la cumplen:
»Moléeculas tipo NO y NO, que tienen un numero
Impar de electrones.

»Moleculas tipo BeCl, o BF; con marcado caracter
covalente en las cuales el atomo de Be o de B no
llegan a tener 8 electrones.

»Moleculas tipo PCl; o SF; en las que el 4tomo
central tiene 5 0 6 enlaces (100 12 e™).

I Estas reglas solo las cumplen estrictamente los
elementos del segundo periodo: C, excepto en el CO;
N, exceptoen el NO, Oy F.




LIMIT ACIONES DE LA TEORIA DE LEWIS

1 La teoria de Lewis es s6lo una guia para escribir
estructuras y, ademas, con muchas limitaciones. No
explica cuales son las fuerzas de interaccion

relacionadas con la energia de enlace y no proporciona
ninguna explicacion respecto a la geometria de la
molécula.




Resonancia

Al establecer la estructura electronica de las moleculas,
es dificil, en muchas ocasiones, asignar a las mismas
una determinada estructura que represente de forma
satisfactoria todas sus propiedades.

Pero no siempre la dificultad esta en asignar a la
molecula una determinada estructura, sino que puede
ocurrir que dos o0 mas estructuras se puedan asignar, de
forma logica, a la molécula.



Resonancia

Ejemplo: Experimentalmente el ozono tiene dos
enlaces identicos mientras que en la estructura de
Lewis aparecen uno doble (mas corto) y uno sencillo
(mas largo).




Resonancia

Explicacion: Suponer que los enlaces son promedios
de las posibles situaciones

O O
SO° <«——> 07

o / ‘ \O
Formas resonantes

- No son diferentes tipos de moléculas, solo hay un
tipo.

- Las estructuras son equivalentes.
- Solo difieren en la distribucion de los electrones, no
de los atomos.




Resonancia

“ Por ejemplo, en el ion carbonato CO,%~ el C deberia
formar un doble enlace con uno de los O y sendos
enlaces sencillos con los dos O-.

* Esto conllevaria a que las distancias C-O y C=0
deberian ser distintas y angulos de enlace distintos.

* Por difraccion de rayos X se sabe que tanto
distancias como los angulos O—C—-O son iguales.

ﬁ
VAN

0:



Resonancia

En el caso del ion CO;%-, se podrian formar tres
estructuras de Lewis en las que el doble enlace se
formara con cada uno de los atomos de oxigeno,
siendo las tres validas. Cada una de estas formas
contribuye por igual al la estructura del ion CO;%,
siendo la verdadera estructura una mezcla de las tres.

:U:D i - s 01
C

% O TN
http://www.cnnet.clu.edu/quim/Q 3451/modulol/modulolc files/resonancia.html#tope

-

_":!. l- ':!.



http://www.cnnet.clu.edu/quim/Q_3451/modulo1/modulo1c_files/resonancia.html

Resonancia

Ejemplos comunes: O3, NO5-, SO,%-, NO,, y benceno.

0—0-0

Las medidas indican que las distancias C - C son todas
iguales (1,40 A) e intermedias entre las distancias

correspondientes a un enlace simple (1,53 A) y uno
doble (1,33 A)
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GEOMETRIA MOLECULAR Forma Molecular

7 . H
Forma molecular esta determinada por: ‘

» Distancia de enlace = Distancia en linea recta, p. »\T’”
’ , H|||l"
entre los nucleos de los dos atomos enlazados. / \H

» Angulo de enlace = Angulo formado entre dos " 10050

enlaces que contienen un atomo en comun.

Teoria de Repulsion de los Pares de Electrones de la Capa de
Valencia (TRPECV)

La geometria molecular puede predecirse facilmente
basandonos en la repulsion entre pares electronicos. En el
modelo de TRPECYV, los pares de e- alrededor de un atomo
se repelen entre si, por ello, los orbitales que contienen
estos pares de e-, se orientan de forma que queden lo mas
alejados que puedan unos de otros.




@ GEOMETRIA MOLECULAR I

El modelo de TRPECV: Prediccion de la
geometria molecular

a) Se dibuja la estructura de Lewis.

b) Se cuenta el n°® de pares de e" de enlace y de no
enlace alrededor del atomo <central y se
colocan de forma que minimicen las repulsiones.

c) La geometria molecular final vendra determinada
en funcion de la importancia de la repulsion entre
los pares de e de enlace y de no enlace.

PNE-PNE>PNE-PE >PE-PE
PNE= Par no enlazante; PE= Par enlazante




GEOMETRIA MOLECULAR I

N° de  Geometria Ejemplos
pares de Angulo
e- de
enlace
2 (AX,) Lineal 180° BeCl,
3 (AX;)  Triangular 120° BF,
Plana
4 (AX,) Tetraedrica 109.5° CH,
5 (AXg)  Triangular  90°/ PF.

Bipiramidal ~ 120°

6 (AX;) Octaédrica  90° SF,




GEOMETRIA MOLECULAR

. Geometria NO° pares N° pares
N°pares | ge |os pares de e- de e- Geometria Ei
de e- jemplo
de e- de enlace de no enlace molecular
S : =@=®  v—c=
Lineal Lineal
F:
3 0 ||3
< 3 i
Triangular plana Triangular plana
3
2 1 [Qf \‘QJ

Forma de V




@ GEOMETRIA MOLECULAR I

Geometria molecular para el ion NO4

Los dobles enlaces se ignoran en TRPECV




GEOMETRIA MOLECULAR

. Geometria NO° pares N° pares
N°pares | ge |os pares de e- de e- Geometria Ei
de e- jemplo
de e- de enlace de no enlace molecular
|
4 4 0 i, o
= f| \H
H
Tetraédrica Tetraédrica
3 1 N
H ,{ H
2 2

Forma de V




GEOMETRIA MOLECULAR

. Geometria NO° pares N° pares
N°pares | ge |os pares de e- de e- Geometria Ei
de e- jemplo
de e- de enlace de no enlace molecular
R
Bipiramidal frigonal Bipiramidal rigonal
4 1 SF 4
Tetraedro iire gular
3 2 ClF,
Enformade T

2 3 XeF,

lineal




GEOMETRIA MOLECULAR

. Geometria NO° pares N° pares
N°pares | ge |os pares de e- de e- Geometria Ejemplo
de e- de e- de enlace de no enlace molecular
(Y 0
6 Sk;
Octaédrica Octaédrica
S 1
Bris
Piramidal cuadrada
4 2
Planar cuadrada Xe F4




GEOMETRIA MOLECULAR I

Podemos refinar el

modelo TRPECV para predecir y explicar

pequefas distorsiones de las moléculas respecto a las geometrias

ideales.

Consideremos

(*el metano CH,

\ *el agua H,0O

geometrias de
pares de
electrones
tetraédricas

*el amoniaco NH;

pero sus angulos
de enlace con
pequenas
diferencias.

¢qué le ocurre a los angulos de enlace conforme

aumenta el nimero de pares de electrones no

enlazantes?

H
£

l
P \
HHI;;‘O H

9,
_N

H

i\

» Disminuyen



@ POLARIDAD DE LAS MOLECULAS I

Los enlaces covalentes y las moléculas unidas por ellos
pueden ser:

Polares: Existe una distribucion asimétrica de los electrones,
el enlace o la molécula posee un polo + y uno -, o un dipolo

No polares: Existe una distribucion simétrica de los e-,
produciendo un enlace o molécula sin dipolo.

Enlaces covalentes polares Enlaces covalentes no polares
o+ o&— — > H-H
H—F H—F

F-F

El grado de polaridad de un enlace covalente esta relacionado
con la diferencia de electronegatividad de los atomos unidos.




POLARIDAD DE LAS MOLECULAS

5 o* o

Hidrogeno Cloruro

6+

H— CiI
~ N

Carga positiva pequeiia Carga negativa pequefia
Menor electronegatividad Mayor electronegatividad




POLARIDAD DE LAS MOLECULAS I

Para determinar si una molécula es polar, necesitamos
conocer dos cosas:
1- La polaridad de los enlaces de la molecula.
2- La geometria molecular

H,0

Dipolos de enlace

CO,

Dipolos de enlace

H & H

Momento cipolar total = 0

Momento
Cada dipolo C-O se anula dipolar total

porque la molecula es lineal
Los dipolos H-O no se anulan porque
la molecula no es lineal, sino bent.




POLARIDAD DE LAS MOLECULAS I

Si hay pares no enlazantes
la molécula es polar.

H
Polar Polar
A
H H
H
No polar No polar polar

Si los pares de e- son enlazantes, la molécula es no polar, cuando los
pares estan distribuidos simétricamente alrededor del atomo central.




@ MOMENTO DIPOLAR I

Cada enlace tiene un momento dipolar “g”: 17 =(-d
(magnitud vectorial que depende la diferencia de
electronegatividad entre los atomos cuya direccion es
la linea que une ambos atomos y cuyo sentido va del
menos electronegativo al mas electronegativo). Se
mide en unidades Debye (D).

—

Dependiendo de como sea X p de los enlaces que
forman una molécula, éstag se clasifican en:

Moléculas polares. Tienen X p no nulo:

» Moléculas con un sélo enlace covalente. Ej: HCI.

» Moleculas angulares, piramidales, .... Ej: H,O, NH;.
Moléculas apolares. Tienen X p nulo:

» Moleculas con enlaces apolares. Ej: H,, Cl,.

> u=0.E:CH, CO.,.




MOMENTO DIPOLAR I

—

f#=q-d

: |BFs
5 &+ & - + 3

O=C=0 Nulo

o—F F o- Nulo

N——Hm-/"\

o+H H o4

8+H




Teoria del enlace de
valencia (E.V.)




i

TEORIA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). I

- Las estructuras de Lewis y la TRPECV no explican
como se forma un enlace.
- La TRPECV predice la forma o geometria molecular
pero no explica como se forma.
- Un metodo para explicar el enlace puede ser la Teoria
del Enlace de Valencia:
 El enlace se forma cuando se solapan los orbitales
atomicos.
 Los dos e” se comparten en el orbital solapado.
« Se llama “covalencia” al n° de e- desapareados vy
por tanto al n°® de enlaces que forma un atomo.



TEORIA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). I

solapamiento frontal
solapamiento lateral

1 enlaces o

1 enlaces &




@ TEORIA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). I

Molecula de hidrégeno H.:

cada atomo de H posee un OA 1s semilleno
H > 1s’

El solapamiento de los OA 1s
forma una zona de probabilidad
comun, responsable del enlace




TEORIA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). I

Molécula de cloro (Cl,):

cada atomo de CIl posee un OA 3p semilleno

Cl | > 1s’° 2s°2p° 3s°

tv

Cl:Cl C

5

3p

3pz3pu3px



i

TEORIA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). I

Cuando se produce mas de un solapamiento entre

orbitales atobmicos de distintos atomos se originan
enlaces multiples

Ejemplos:

81

Molécula de oxigeno (O,)

Al acercarse dos atomos de oxigeno, se solapan
frontalmente sus OA 2p, semiocupados, originando
un enlace o. Tambien se solapan lateralmente los
dos OA 2p, , originando otro enlace &




TEORIA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). I

Molécula de nitrogeno (N,)

Al aproximarse los atomos, se solapan frontalmente
sus OA 2p, semiocupados (enlace o) y se producen
solapamientos laterales entre los dos OA 2p, y los
dos OA 2p, respectivamente, originando dos
enlaces &




i

HIBRIDACION DE O.A. |

+ Para explicar la geometria de la moleculas (angulos
y distancia) y la covalencia de ciertos atomos se
formulo la “teoria de la hibridacion™.

+ Por ejemplo el carbono (C) forma cuatro enlaces en
compuestos como el CH, y en la mayoria de
compuestos que forma (para ello precisa
promocionar el e~ del orbital 2s al 2p y a
continuacion formar 4 orbitales de igual energia a
partir del 2s y de los 3 orb. 2p).

+ Los tipos de hibridacion se utilizan
fundamentalmente en quimica organica, si bien no
es exclusiva de compuestos organicos.




HIBRIDACION DE O.A. |

Se hibridan:
* Los orbitales atbmicos gue van a formar enlaces

 Las parejas de e~ sin compartir.

No se hibridan:

* Los orbitales atbmicos que van a formar el
segundo o tercer enlace.

e Los orbitales atdbmicos vacios.




i

HIBRIDACION DE O.A. |

sp3
» 4 enlaces sencillos. Ejemplo: metano

3 enlaces sencillos + 1 par e~ sin compartir. Ej:
NH,

» 2 enlaces sencillos + 2 par e~ sin compartir. Ej:
H,O

sp?

« 3 enlaces sencillos. Ejemplo: BF,

1 enlace doble y 2 sencillos . Ejemplo: eteno
Sp

« 2 enlaces sencillos. Ejemplo: BeF,

« 2 enlaces dobles. Ejemplo: CO,

1 enlace triple y 1 sencillo. Ejemplo: etino




Representaciones del metano: hibridaciéon sp?

Tl [ & m) TUE T MED
[C] = 1s% 252 2p,* 2p,! 2p, [C] = 1s% 2st 2p,* 2p,t 2p,*

1 OAs + 3 OAp =4 OAH sp?

H

i

. 109.5°

H:C:H fC/,,, .
oo H \,H

H e @@

metano




Representaciones del etano: hibridacion sp?

T 1] [ [F m) MO0 M@ T
[C] = 1s? 2s? 2p,* 2p,* 2p, [C] = 1s% 2st 2p,* 2p,! 2p,*

1 OAs +2 OAp =3 OAH sp?
10A p sin hibridizar

% # -y
@ @ Mo vt M
HY vy
Phnd Y (=)
estructura de los enlaces o enlace 7 etileno

(vista desde encima del plano) (vista a lo largo del plano)




Representaciones del etino: hibridacidn sp

Tl [ & m) TUE T MED
[C] = 1s% 252 2p,* 2p,! 2p, [C] = 1s% 2st 2p,* 2p,t 2p,*

1 OAs+10OAp=20AH sp
20A p sin hibridizar

acetileno acetileno




Ejemplos

-~
_Hibridacion__ ’09\
A

Un orbital s Tres orbitalles p Cuatro orbitales hibridos sp’

i C% Hibridacion

Un orbital s Dos orbitales p Tres orbitales hibridos sp”

i (X ) Hibndacion
el ool [

Un orbital s Un orbital p Dos orbitales hibridos sp




Teoria de los Orbitales
Moleculares (©.M.)




Esta teoria estudia las moléculas covalentes como si
fueran 4tomos que tienen varios nucleos. Los estados
energéticos del electron molecular se denominan
orbitales moleculares.

Fue desarrollada por Hund - Jones - Mulliken, (1932), y
es una repeticion, en una escala mas complicada, del
procedimiento utilizado en la construccion de la
estructura de los atomos.



i

Se basa en los siguientes puntos:

1.

Los electrones moleculares constituyen orbitales moleculares,
descritos mediante una funcion de onda molecular, yop,.

Cada orbital molecular pertenece a la molécula, y los
electrones que lo constituyen a los dos atomos que forman el
enlace.

Los orbitales moleculares vienen definidos por numeros
cuanticos y cumplen, al igual que los orbitales atomicos, el
principio de exclusion de Pauli, de manera que cada orbital
molecular estara constituido como maximo por dos electrones.

De la combinacion de 2 O.A., constituidos por 4 electrones,
resultaran necesariamente 2 O.M., que se obtienen por el
método C. L. O. A.



: C
Vou =Cl, +C, ;siendo: =+ =1
C2

La aproximacion mas cercana a la verdadera funcion
de onda, sera la combinacion lineal que dé la menor
energia; es decir, la energia debe presentar un

minimo con respecto a c,, Y C,:

OE _, , 9E_

—=0
oC, 4 oC,




Al resolver la ecuacion de onda de Schrodinger
Hyom = EWow

se obtienen:

- Los orbitales moleculares

- Los niveles de energia asociados

- Las densidades de probabilidad

- Los numeros cuanticos moleculares
- Las configuraciones electronicas y

- Los coeficientes de mezcla




Orbitales moleculares: De cada n O.A. se obtienen n
O.M.: n/2 enlazantes y n/2 antienlazantes.

Niveles de energia: Resolviendo las ecuaciones:

oC, oC,

Se obtienen los valores de E, ¢, y c,. La ecuacion de
ondas tiene dos soluciones una para c; = Cc, y otra
parac, = - C,:

W, =y, Ty,
V_=y,-V,



La primera funcion, y,, corresponde a una nube de
carga en la que esta reforzada la densidad electronica
en la region situada entre los nucleos, lo que implica un
apantallamiento entre ellos, un minimo de energia y la
formacion de un enlace. La energia correspondiente a
este orbital es menor que la de los orbitales atbmicos,
por eso el orbital es enlazante.

Por el contrario, w. representa un estado de energia
mayor, donde los electrones han sido desplazados de la
region internuclear; por tanto el orbital w. tiene mas
energia que la de los O.A. y se denomina antienlazante.




o antienlazante

g*

energia
A

orbital atdmico orbital atdmico

enlazante

orbital molecular



Densidad probabilidad: La representacion grafica de
la densidad electrénica es proporcional a y2.dV. Si se
trazan las superficies limites correspondientes al 99 %
de probabilidad se obtiene una representacion de la
"forma" del orbital.

El orbital es ¢ cuando tiene simetria de resolucion
alrededor del eje que pasa por los nucleos de los
atomos enlazados.

El orbital molecular es del tipo = cuando tiene un plano
nodal que pasa por el gje internuclear.



R

® - 0 - e

antienlazante
ra G:k

1= 1s -, J
) 1
.
Enlazante
o




+N—J’.“

s p o enlazante

¢ . W@ - -

5 p o antienlazante



En la teoria de orbitales moleculares la estabilidad de un
enlace covalente esta relacionada con su orden de
enlace

]

Orden de enlace =

1/2 (n9de electrones de enlace- n°de electrones de

l antienlace)

Dividimos entre dos la Un orden de enlace de 1
diferencia porque estamos representa un enlace sencillo,
acostumbrados a ver los | ™| un orden de enlace de 2 un
enlaces como pares de doble enlace y un orden de

electrones enlace de 3 un triple enlace.




El H, tiene dos
electrones de enlace y
ninguno de antienlace
asi que tiene orden de
enlacede 1/2 (2 -0) =
\ 1.

Energia

Atomode H '\ ,/ Atomo de H

La molécula de H, es mas
estable que los dos atomos de
H separados.

Molécula de H, «—




El He, tiene dos electrones de enlace y dos
de antienlace, asi que tiene un orden de
enlace 1/2( 2 - 2) = 0. Un orden de enlace de
0 implica que no existe enlace.

< \
‘% \} .1s
& / )
Atomo de He ', ,/Atomo de He La energia se
% o1/ contrarresta, por tanto
. He, no es una

Molécula de He, molécula estable.




NUmeros cuanticos y configuraciones electronicas
moleculares: Los O.M. se describen con tres numeros
cuanticos que se designan por A, ny I:
L. ES un numero cuantico que toma los valores:

A= 0, Orbital Molecular ¢

A =1, Orbital Molecular =
ny | :Se corresponden con los significados de los OA

t=1,23,.:1=0(s), 1(p), 2(d), 3 (f)

La energia de los orbitales moleculares en orden creciente,
determinada por observaciones espectroscopicas, es como

SO (15) < 0" (1s) < o (25) < o (25) <

<o (2p) <7y, =7y, <m, =7, <0 (2p)

Py 2p;z




Propiedades de los compuestos covalentes

d Forman moléculas individuales
4 Son generalmente gases (H,0, O,, N,, CO,, NH;) o
liquidos (H,O, Br,, CH;OH).

- Dos tipos:
* Sustancias covalentes formadas por moléculas

* Solidos atdmicos que forman redes




Propiedades de los compuestos covalentesl

Sustancias formadas por moléculas:

Polares: No polares:

» Puntos de fusion y » Puntos de fusion y
ebullicion intermedios. ebullicion bajos.

» Dureza del solido » Cristales blandos
Intermedia > Mas solubles en

» Mas solubles en disolventes apolares que
disolventes polares gue en en los polares.
los apolares. »Reaccionan a velocidad

»Reaccionan rapidamente en moderada en disolucion.

disolucion. »Ejemplos: Cl,, CH,, CO.,.

»Ejemplos: HCI, H,0O, NH.



@ Propiedades de los compuestos covalentes

Solidos atdbmicos:

El cristal no contiene moléculas aisladas, son redes tridimensionales.

Las fuerzas que mantienen el reticulo cristalino son muy grandes y
de ahi las propiedades de estos solidos:

L

- Puntos de fusion y ebullicion muy elevados
- Malos conductores

- Dureza muy alta

- Insolubles en todos los disolventes

Ejemplos: diamante, grafito, silice, carborundo,
borazon, etc.




Propiedades de los compuestos covalentes

Estructura tridimensional
del diamante




Propiedades de los compuestos covalentes

La union covalente origina también solidos con estructura laminar
(fésforo negro, grafito) y en cadenas (azufre, plastico, SiS,, HgO)

Las laminas y cadenas estan unidas por fuerzas mucho mas débiles,
y por tanto presentan facil exfoliacion. Son conductoras de la
electricidad.

ot

-
W

Grafito hexagonal Grafito romboédrica SiS, Fosforo
ABA ABCA negro



ENLACE METALICO




Enlace Metalico I

Caracteristicas diferenciadoras del enlace metalico.

Los atomos de los elementos metalicos tienden a unirse
entre si para dar lugar a redes cristalinas en las que los
atomos metalicos permanecen fuertemente unidos.

# Union demasiado intensa para ser de tipo Van der
Waals.

# No puede ser ionica ya que hay una sola clase de
atomos.

¢ No puede ser covalente dado que en un cristal
metalico cada atomo se rodea de 8 6 12 atomos mas
proximos, demasiados para unirse con todos mediante
enlaces covalentes por pares electronicos.



Enlace Metalico I

Hay por tanto un nuevo tipo de enlace que llamamos
metalico y que tiene las siguientes caracteristicas:

a) Se da en los estados liquido y solido, pero no en
el estado gaseoso.

b) Las propiedades opticas y eléctricas que
presentan los compuestos metalicos exigen un numero
elevado de electrones libres (del orden del numero de
atomos en la red).



Enlace Metalico I

Teoria de Drude (1900). Modelo de la nube electrdnica

La teoria de Drude
también es llamada del
"gas" o"nube" electronica,
0 modelo de "mar” de
electrones para los
enlaces metalicos.

En este modelo el metal
se representa como un
conjunto de cationes
metalicos en un "mar" de
electrones de valencia




La repulsion entre
restos positivos no se
produce

Los restos positivos (en
lo que se han convertido

0s atomos que liberaron
sus electrones) quedan
en los nudos de la red

Su merglda en
una nube de sus
electrones

Debido al efecto aglutinante que
ejerce la nube de electrones.




Enlace Metalico I

El enlace metalico. Desde este punto de vista,

resulta de la atraccion entre los cationes del metal y

la nube electronica.




Enlace Metalico I

Limitaciones de la Teoria de Drude.

La teoria del gas
electronico explica muchas
de las propiedades de los

metales

.

a deformacion plastica
a conductividad eléctrica
a conductividad calorifica

También interpreta bien

El caracter compacto de las agrupaciones con formas
cristalinas de los metales.

(en una union "colectiva", no direccional, las formas
de agrupacion densas son las mas probables)



Enlace Metalico I

Existe una contradiccion entre la teoria de Drude y dos
propiedades -sobre todo- de los metales en estado solido:

A) La union colectiva a
que daria lugar el gas
electronico no explica el
que diferentes metales
tengan formas de
cristalizar propias.

Si tal teoria fuera cierta al
100% todos los metales
debieran cristalizar en el mismo
sistema.

B) El calor especifico de
los metales no es el
correspondiente a dos
colectivos independientes
de particulas (restos
positivos e iones), sino
algo menor.




@ Enlace Metalico: Teoria de las bandas de energia

Segun la teoria O.M., dos orbitales atomicos originan
dos orbitales moleculares y tres orbitales atomicos originan
tres orbitales moleculares; en general, un gran ndmero de
orbitales atomicos de la misma energia originan un gran
numero de orbitales moleculares de energias muy parecidas,
es decir, una banda de energia (Teoria de Block, 1928).

Conforme aumenta el numero de atomos aumenta el
numero de "orbitales moleculares”, la mitad de éstos
seran de menor energia y la otra mitad de mayor energia
gue los orbitales atomicos, pero la diferencia de energias

entre ellos se hace cada vez menor. Los orbitales de este
conjunto no se tratan Individualmente sino que se
consideran todos juntos bajo la denominacion de banda
de energia.




Enlace Metalico: Teoria de las bandas de energia

- ~

o Tt
- o—
= TV — — Banda de
50 — :
3 pu— orbitales
e
;fi P moleculares
— - pr— . —_—
M.
y
1 2 3 4 ... Muy grande .

Numero de atomos metdlicos que interactdan

Al tratarse de una gran cantidad de orbitales, las
diferencias de energia entre los diferentes orbitales
moleculares enlazantes y antienlazantes se hacen muy
pequenas, siendo tan proximos que se pueden
considerar esencialmente distribuciones continuas de
orbitales (0o bandas de energia).




@ Enlace Metalico: Teoria de las bandas de energia

@#Las bandas que se forman a partir de orbitales atbmicos
parcialmente llenos estan también parcialmente llenas.

@#Los electrones de estas bandas pueden moverse
cuando se aplica un campo eléctrico porque hay estados
energéticos libres.

#Como contienen los electrones de valencia se
denominan bandas de valencia. .

@Finalmente, se presentan bandas energéticas formadas
a partir de orbitales atomicos vacios. Se denominan
bandas de conduccion .




@ Enlace Metalico: Teoria de las bandas de energia

@Los electrones de valencia pueden moverse dentro
de sus bandas, si no estan totalmente llenas.

@0 pueden, si la diferencia de energias lo permite,
saltar a las bandas de conduccion y moverse
libremente por ellas a través de todo el cristal
metalico.



@ Enlace Metalico: Teoria de las bandas de energia

En los metales, las bandas de valencia se superponen
a las de conduccion y los electrones de las primeras
pueden pasar a las segundas y moverse libremente.

Por eso conducen la electricidad tanto los metales que
tienen las bandas de valencia parcialmente llenas (p.
ej., el Na) como aquéllos que las tienen totalmente
llenas (p. ej., el MQ).

Conductor

Banda de
conduccion

Banda de

valencia

Energia




Conductores, aislantes y semiconductores.

Un solido tiene caracter metalico porque:

tiene una banda de
energia parcialmente
llena

7
7/
7/
/7

14 -;«-—b
N

AR ~ Banda
hay mas orbitales ’ § parcialmente
moleculares en la banda ol llena
gue los que se necesitan //
para alojar todos los e Conductor
electrones de la metalice
estructura I

POR TANTO, UN ELECTRON EXCITADO PUEDE PASAR FACILMENTE AL
ORBITAL CERCANO MAS ALTO.




Conductores, aislantes y semiconductores.

Banda
vacia

Diferencia
de energia

Banda
llena

Aislante

bandas.

Bajo la influencia
de un potencial
eléctrico los
electrones de mas
alta energia no
pueden pasar al
orbital desocupado

Existe una gran diferencia de energia entre las dos

Estos solidos, como por ejemplo el diamante, no son
buenos conductores de la electricidad.

Los solidos en los que las bandas de energia estan
completamente llenas o vacias son aislantes eléctricos.




Conductores, aislantes y semiconductores.

En el caso de los semiconductores, las bandas
tampoco se superponen, pero la diferencia de
energias entre una y otra es pequena, de manera que
un pequeno aumento de la temperatura es suficiente
para promocionar los electrones hacia la banda de
conduccion.

Para el Si y Ge, la diferencia de energia es lo suficientemente
pequena como para que, a temperaturas ordinarias

los electrones a la banda
de la banda |gue tengan la energia vacia
llena (banda de necesariP Podrén (banda de
valencia) >aitd conduccion).




Conductores, aislantes y semiconductores.

En consecuencia:

existen algunos orbitales vacios en la banda de
valencia que permiten la conductividad eléctrica

Los electrones de la banda superior de energia también
actian como portadores de la corriente eléctrica.

son solidos cuya

El silicio y es decir | conductividad eléctrica es
germanio son | intermedia entre la de los
semiconductores metales y aislantes.

Otras sustancias, por ejemplo Ga y As, también se
comportan como semiconductores.




Conductores, aislantes y semiconductores.

La conductividad eléctrica de

un semiconductor o aislante o
se puede modificar (a) Silicio puro (Gr 1v)

adicionando pequenas Los electrones de capa de
cantidades de otras lencia |l " ¢
sustancias (dopaie) valencia llenan exactamente
los niveles energéticos

permisibles de mas baja
D energia.

(b) Silicio dopado con fosforo
Semiconductor de tipo n

Energia ——-

(a) (b)

(c) (c) Silicio dopado con galio
Semiconductor de tipo p.







Redes Metalicas

Los estudios de difraccion con Rayos X indican que hay
tres tipos de estructuras geomeétricas:

a) Cubica centrada b).- Ctibica centrada en
en el cuerpo las caras

c) Hexagonal compacta

La mayor parte de los metales puros en estado sélido
forman una de las siguientes redes cristalinas simetricas:
cubica centrada en el cuerpo, cubica centrada en las caras y
hexagonal compacta.




Enlace Metalico: propiedades de los metales

a) Densidad

La aglomeracion de restos positivos es muy compacta,
por lo que se puede suponer una gran densidad para
los metales. Son excepcion los alcalinos, que por su
gran volumen atomico tienen densidades relativamente
bajas (0,535 g/c.c. el litioy 1,90 g/c.c. el cesio).

b) Puntos de fusion y ebullicion

Excepto el Hg y los metales de volumen atémico
elevado, suelen tener los puntos de fusion y ebullicion
muy altos, porque el enlace es muy fuerte; son casi
todos solidos a temperatura y presion normales (p.d.f.
del Hg =-38,89°C) .



Enlace Metalico: propiedades de los metales

c) Conductividad eléectrica

Los electrones deslocalizados de sus atomos pueden
moverse con relativa facilidad bajo la accion de un
campo eléctrico.

Cuando se calienta el metal desciende la conductividad,
porque las vibraciones de los restos positivos impiden la
circulacion libre de los electrones. En el cero absoluto el
metal presenta la propiedad de “superconductividad”.



Enlace Metalico: propiedades de los metales

La capacidad de
deformacion de los

metales

d)Maleabilidad

(Ilaminas)

L e e

“| e)Ductilidad
(hilos)

Se pueden
explicar por
el hecho de
que los
atomos
metalicos se
pueden
mover sin
que se
rompan
enlaces
especificos

iy

T

Lo R R e T e T e T e B et o Bt o h e Bt Tt e Rl i T el ot B et b B Bl

El material se
adapta sin
dificultad al
cambio de

posicion de los

atomos, producto
de la nueva
forma del metal,
a través de una
redistribucion de
los electrones.




Enlace Metalico: propiedades de los metales

f) Opacidad, Brillo y Color

Los electrones del gas electronico pueden tomar
energia y luego devolverla. Esta es la razon de que
sean opacos a radiaciones de longitud de onda visible y
gue presenten su brillo caracteristico.

Solo el Cu y el Au son coloreados. Es debido a que,
ademas de las transiciones posibles dentro del gas
electronico, pueden presentar dos estructuras
electronicas para sus restos positivos. Las transiciones
entre ellas originan unas radiaciones correspondientes a
los colores rojo-cobre y amarrillo-oro.



@ Enlace Metalico: propiedades de los metales

g) Efectos termoidnico y fotoeléctrico.

Si la energia que se comunica a los electrones no es
del orden de las transiciones posibles dentro del gas
electronico puede suceder gue el electron tome tanta
energia que salte del metal. En el caso de que este
fenomeno se logre por calefaccion se llama efecto
termoionico. Si es por medio de radiaciones
electromagnéticas, se llama efecto fotoeléctrico.



FUERZAS INTER-MOLECULARES




Fuerzas intermoleculares

Las intensidades de las fuerzas intermoleculares de
diferentes sustancias varian dentro de un intervalo
amplio, pero generalmente son mucho mas débiles que
los enlaces ionicos o covalentes

Para romper el enlace covalente y disociar el
HCl en atomos de H y Cl es de 431 kJ/mol

Enlace covalente

(fuerte) Se requiere 16 kJ/mol para
vencer las atracciones
intermoleculares entre las
........ moléculas de HCl en el HCI

i liquido y vaporizarlo

Atracciéon )
intermolecular (débil)




Fuerzas intermoleculares

Se requiere menos Asi, cuando una
energia para vaporizar sustancia moleculgr
un liquido o fundir un | e | c0mo el HCl cambia

solido que para de solido a |IC!UIdO a
romper los enlaces gas, las moleculas
covalentes de las permanecen
moléculas. intactas.

se incrementa la temperatura a

I | liquido hierve
Fuerzas de / a que el liquido
atraccion mas

intensas \ se incrementa el punto de

fusion de un solido



@ Fuerzas intermoleculares

Fuerzas de Van der Waals

’

EXISTEN TRES | fuerzas dipolo-dipolo
TIPOS DE

¥ FUERZAS DE -
= ATRACCION < fuerzas de dispersion de London

ENTRE

MOLECULAS

NEUTRAS: Enlace por puente de hidrogeno
\
J. Van der Waals 1837-1923
Como grupo, las fuerzas Son de naturaleza
intermoleculares suelen electrostatica, pues implican
tener una intensidad de | m=——p» | atracciones entre especies
menos del 15% de la de positivas y negativas.
los enlaces covalentes o
ionicos.




Fuerzas intermo

eculares

Existe una fuerza dipolo-di
polares.

holo entre moléculas neutras

A 4

Las moléculas polares se
atraen cuando el extremo
positivo de una de ellas
esta cerca del extremo
negativo de otra.

Atraccién
Repulsién - - - - -

A

Las fuerzas dipolo-dipolo
solo son efectivas cuando
las moléculas polares
estan muy juntas.

En los liquidos, las moléculas
polares estan en libertad de
moverse unas respecto a otras.



Fuerzas intermoleculares

Si examinamos diversos liquidos

para moléculas con masas y tamafnos aproximadamente
iguales

la intensidad de las
atracciones
intermoleculares

—aumenta | al incrementar la polaridad

Masas moleculares, momentos dipolares y puntos.
de ebullicién de varias sustancias organicas simples

Masa Momento dipolar, Punto de
Sustancia molar (uma) u (D) ebullicion (K)
Propano, CH,CH,CH, 44 0.1 231
Eter dimetilico, CH,OCH, 46 1.3 248
Cloruro de metilo, CH,Cl 50 1.9 249
Acetaldehido, CH,CHO H 2.7 294
Acetonitrilo, CH,CN 41 39 ¢ 355 §




Fuerzas intermoleculares: fuerzas de dispersion de London

¢Qué clase de
fuerzas entre
particulas pueden
existir entre dtomos
o moléculas no
polares?

— | no puede haber fuerzas dipolo-dipolo

en particulas no polares.

los gases no polares pueden licuarse—debe
haber algun tipo de interacciones de
atraccion entre las particulas.

El primero en proponer un origen para
esta atraccion fue el fisico aleman-
estadounidense Fritz London en 1930.

London reconocio que el movimiento
de los electrones en un atomo o |
molécula puede crear un momento
dipolar instantaneo.

Fritz London 1900-1954




Fuerzas intermoleculares: fuerzas de dispersion de London I

En un instante la distribucion de los
electrones, en cambio, puede ser diferente de
la distribucion media.

Justo en un
Instante,
entonces, el
atomo
tendria un
momento
dipolar
instan:céneo.

=
El dipolo temporal de un atomo puede Esta interaccion

inducir un dipolo similar en un atomo | atractiva se denomina
adyacente y hacer que los atomos se | fuerza de dispersion de
atraigan London




Fuerzas intermoleculares: fuerzas de dispersion de London I

POLARIZABILIDAD

La facilidad con que la distribucion de
carga de una molécula puede
distorsionarse por la accion de un
campo eléctrico externo.




Fuerzas intermoleculares: fuerzas de dispersion de London I

Las n;olei_ulaj mas ___, Porque tienen un mayor niimero de
grandes tienden a electrones.
tener una
polarizabilidad Los electrones estan mas lejos del nicleo
Mayor 57
El tamafo y la masa La intensidad de las
moleculares suelen iren | 4= | fuerzas de dispersion de
paralelo London tiende a
La intensidad de las fuerzas de incrementarse al
dispersion tiende a aumentar | 4m | aumentar el tamano
al incrementarse el peso molecular.
molecular.




Fuerzas intermoleculares: fuerzas de dispersion de London I

Puntos de ebullicion de los halégenos y gases nobles
Halégeno Punto de ebullicién (K) Gas noble Punto de ebullicién (K)

E, 85.1 He 4.6

Cl, 238.6 Ne 27.3

Br, 332.0 Ar 87.5

L 457.6 Kr 120.9
v Xe 166.1 VY
T +

Los puntos de ebullicion de las sustancias se elevan a
medida que el peso molecular es mayor.

Las fuerzas de dispersion operan entre todas las
moléculas, sean polares o no polares.




Fuerzas intermoleculares: puente de hidrégeno I

+Existen muchos compuestos en los que el atomo de
H coincide simultaneamente entre dos atomos y actua
como puente entre ellos participando en dos enlaces,
uno covalente y otro de puente de hidrogeno.

+Se da entre elementos que tiene electronegatividad
alta y volumen atomico pequefio, como N O y F,
creciendo en el sentido — Yy observandose en
compuestos donde participan estos elementos: HF,
H,O, NH,, alcoholes y acidos.

+Mientras las energias de los enlaces ionico y
covalente oscilan entre 30 y 130 kcal/mol, las del
puente de hidrogeno varian entre 2 y 10 kcal/mol.



Fuerzas intermoleculares: puente de hidrégeno I

+El mecanismo de enlace puede explicarse a partir de
las fuerzas de orientacion de Van der Waals:

«Entre el F y el H se crea un dipolo por el que el
nudcleo de H queda en una posicidon muy proxima a la
superficie del orbital molecular.

+«Dos moléculas con esta orientacion se atraen por
fuerzas de orientacion; el polo negativo de una atraera
al proton, sacandolo un poco de la nube electronica en
la que estaba incrustado.

+El| puente de hidrogeno se forma cuando el proton
llega a pertenecer por igual a los dos atomos de F.



Fuerzas intermoleculares: puente de hidrogeno I

Interacciones por puente de hidrogeno
en el etanol

Ja,"

5Q &0
Dy I'Oo-
HaC-HoCt O H! ", 3
i b & CHCHs
& &9

e a_
HaC-H,C Q<8 HQ s
b @& CHp-CHs

0 ‘”’JI

&9 & o
HaC-H,Cr Q98 " H Qs
& V_S‘ CHZ‘CH3

un -

Interacciones dipolo-dipolo en
el dimetil éter

G, (0, (F1,C
oS Be oI B _o°®
HaCla® WaCls® GGl
S ,CH ‘@_,CHa
CHa CH3

& ,CH3.
8_90.' 8"8—90',

‘CH3
HiC, . (HC, T (HIC,
0L & 0“ &5
HaC” 7 GH,C” S99 SHa

“ ,"og 5

htip:fles.geocities.com/quimicorganica

Otras hipotesis suponen que los dos electrones que intervienen en
la formacion del enlace pertenecen a un O.M. gue se extiende a lo
largo del eje a ambos lados del atomo de H, dando lugar a la
formacion de dos enlaces debiles que son equivalentes.



Fuerzas intermoleculares: puente de hidrogeno I

Puntos de ebullicion de los hidruros simples de los elementos de los grupos 4A y 6A.

Los compuestos gue
presentan enlaces por

0 puente de hidrogeno,
presentan puntos de fusion
y ebullicibn anoémalos.

100

P T

H,Te
2

Temperatura (°C)

—— sze/ /.SnHz——— La excepcidon notable a esta
» - tendencia es el H,0, cuyo
SiH, punto de ebullicion es
mucho mas alto que el que
esperariamos con base en
0 50 100 150
Masa molecular su peso molecular.




PUENTES

DE
HIDROGENO

EN EL

AGUA




Fuerzas intermoleculares: puente de hidrégeno I

+Los enlaces por puente de hidrégeno explican también la estructura
abierta del hielo y, en consecuencia, su menor densidad.

+Al fundir el hielo se rompen la mayoria de los enlaces de hidrégeno
dando lugar a que el agua tenga una mayor densidad, pero quedan
aun fragmentos microcristalinos que se van rompiendo al calentar el
agua desde 0° C hasta 4 °C.

+Esta ruptura adicional de enlaces de hidrogeno explica el aumento
de densidad en este intervalo de temperatura. Se conoce como
dilatacion anomala del agua.

,ﬁ*o

Estructura del hielo: puentes de
hidrégeno



Relacion Propiedades Tipo de Enlace

PROPIEDAD SUSTANCIAS SUSTANCIAS SOLIDOS SUSTANCIAS
IONICAS MOLECULARES | COVALENTES | METALICAS

Dureza Duras pero Blandas Muy duras Duras 'y

fragiles blandas, gran

variedad
Estado a Sdlidos Gases. Liquidos y Sdlidos Sdlidos,
temperatura sélidos menos el Hg
ambiente (liquido)
Puntos de Altos Variados, sin llegar Muy altos Variados pero
fusién a ser altos altos
Puntos de Liguidos en gran Liquidos en Muy altos Muy altos
ebullicion rango de pequefio rango de
temperaturas temperaturas
Solubilidad en Solubles, en Insolubles, en Insolubles, Insolubles, en
agua general general general
Solubilidad en Insolubles Solubles en Insolubles, Insolubles,
disolventes general
apolares
Conductividad Si disueltos o No No Si
eléctrica fundidos. No en
estado sdlido

Ejemplos NaCl, HgO, F,, CO,, CH, Diamante (C,) Al, Fe, Cr

MgCO, Cuarzo (SiO,)



