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TEMA 4. EL ENLACE QUIMICO

¢COmo vamos a estudiar este tema? jSigue el diagrama!
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Hibridacion de los
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1. El enlace quimico: Covalente, ionico y metalico

Llamamos enlace quimico a cualquiera de los mecanismos de ligadura o unién quimica entre
atomos.

De esta manera, los 4&tomos enlazados constituyen un sistema mas estable (por lo tanto
también menos energético) que los atomos por separado.

El enlace quimico se divide en 3 grandes categorias en funcidn de su mecanismo de unién:

1. Enlace covalente

Su mecanismo de unién se basa en la comparticién de electrones.

Comparten electrones debido a que los elementos que se unen tienen una electronegatividad

similar (tendencia a atraer hacia si los electrones compartidos en un enlace covalente).

Asi decimos que este enlace es caracteristico de la unién entre elementos no metalicos.

Ejemplo: El enlace que une los &tomos de H y Cl en la especie HCl es de tipo covalente.
Puede servir de ejemplo cualquiera de las estructuras de Lewis que se exponen a continuacion.

2. Enlace ionico

Su mecanismo de unidn se basa en la transferencia de electrones.

Cuando los elementos tienen electronegatividades muy diferentes, no se unen mediante la
comparticién de electrones sino mediante la cesidn de electrones desde el elemento menos

electronegativo (que formara un cation) al mas electronegativo (que formara un anién).

Este enlace es caracteristico de la unién entre elementos metalicos y no metdlicos.

Ejemplo: Cualquiera de la combinacién de elementos del grupo 1y 2 (excepto Hy Be que
forman enlaces covalentes) con no metales: NaCl, CaO, MgF,...

3. Enlace metalico

Su mecanismo de unidn se basa en la comparticion de electrones, de forma colectiva, entre

todos los dtomos que componen el metal (modelo de gas de electrones).

Se da, evidentemente, en los metales.

Ejemplo: Cu, Au, Fe...
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2. Teoria y estructuras de Lewis

Si recordamos el tema anterior, hemos hablado de que los elementos que componen cada
grupo de la tabla periddica tienen idéntica configuracidn electrdnica de la capa mas externa
(capa de valencia) y son precisamente los electrones de esta capa (electrones de valencia) los
gue contribuyen a formar el enlace.

1 2 13 14 15 16 17 18
Grupo Electrones
de valencia H- ‘He-
1 1 et . v 0 T 0
2 2 Li- 'BE' 'Bl lE- |r:I- -9- :‘F.; :H.e:
13 3 Na: *Mg- sAls 'é,i' .'|II'. -:s:l . :i::|. :é:r:
14 4 K- . 'cal 'G‘al I'G.al |_n.;s| | -s‘.eu '.Bl s | B Cre
15 5 SO el ol 8 B
16 6 Rb: | =Sr- *In- Sn -qn- Te- | 21+ | iXe:
L/ J Cs: |'Ba “Ti+ | Pb: | :Bi+ | *Po- | :At. | iRn:
18 8 N . : - s i
(Excepto He) ——> 2 Fr: *Ra-

De esta manera, el enlace covalente se forma por comparticidn de electrones de valencia.

El objetivo de esta unidn es estabilizar la configuracidn electrénica de los dtomos que se unen
y puesto que lo mas estable que conocemos son los gases nobles (con 8 electrones en la capa
de valencia) lo légico sera que el fin de nuestra unidn sea hacer que coincida con la de ellos.
Esta tendencia se conoce como la regla del Octeto.

(Nota: el H adquiere la configuraciéon estable llegando solo a 2 electrones, la del He).

La estructura de Lewis es la representacidon de cémo se enlazan esos electrones de valencia
(representados por puntos) de cada dtomo para formar finalmente un conjunto en el que cada
uno de ellos queda rodeado por 8 electrones (regla del octeto).

En esta estructura los electrones pueden estar compartidos formando parte del enlace
covalente o bien no compartidos a los que llamamos solitarios o no enlazantes.

4

Ejemplo de estructura de Lewis (Br,)

[Br-Br]

N\

Par de electrones compartidos Par de electrones solitarios

De esta manera podemos ver que cada atomo de Br comparte uno de los 7 electrones
de su capa de valencia con el otro atomo y asi cada uno consigue el octeto.
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Reglas para las estructuras de Lewis:

Se puede llegar a la estructura de Lewis correcta por simple intuicién o incluso porque la
recordemos de haberla practicado previamente, pero en caso contrario o en caso de duda os
recomiendo que sigdis las siguientes reglas que os pueden servir de guia:

* En caso de especies triatdmicas o superiores, debemos elegir un atomo central.

Este serd el que tiene mayor covalencia (ya que podra formar mayor nimero de enlaces con
otros dtomos). También solemos decir que el &tomo central serad el menos electronegativo.
Por el contrario, algunos como el H siempre ocupan una posicién periférica.

* Podemos usar la siguiente ecuacion para obtener las estructuras de Lewis:

Electrones compartidos = Electrones necesarios — Electrones disponibles

Electrones solitarios = Electrones disponibles — Electrones compartidos

Electrones necesarios: Electrones a los que debe llegar cada elemento (siempre serdn 8 menos
el Hidrogeno que es 2).

Electrones disponibles: Electrones que tiene cada elemento en la capa de valencia. Si la
especie es idnica se quitan o afiaden tantos electrones como indica la carga en este apartado.

No olvides que tenemos que tener en cuenta en esta formula todos los atomos que componen

la estructura. ‘

Ejemplo de estructura de Lewis con formula (CO,)

Electrones compartidos = (3 x 8) — (4+ 6x2) = 24 — 16 = 8 electrones compartidos (4 enlaces)
Electrones solitarios = 16 — 8 = 8 electrones sin compartir

O=C=0l

De esta manera todos alcanzan 8 en total y se cumple la regla del octeto.

Otros conceptos a tener en cuenta:

*Hipovalencia: Incumplimiento de la regla del octeto por defecto.
*Hipervalencia Incumplimiento de la regla del octeto por exceso.

* Resonancia: Cuando una especie quimica puede ser representada por dos o mas estructuras
equivalentes, la estructura correcta es una combinacion de ellas (hibrido).

* Enlace covalente dativo o coordinado: Enlace covalente en el cual, el par de electrones
compartidos ha sido proporcionado por uno solo de los atomos implicados.

Veamos ejemplos de estos conceptos en las siguientes 40 estructuras de Lewis frecuentes:
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1) 2)

cl, ICl-Cll 0, '0=0l

3) 4)

H, H-H N, N=N

5) 6)

F» E— E' coO Cc=0

7) 8)

CN* [C=N] NO*  |N=O]
9) 10)

HCl H-Cll H,O H-O-H
11) 12)

N,O N=N-=0 N3’ N=N=N
13) 14)

NO," |0=N=0 HC(N  H-C=N
15) 16)

NOCl O=N-Cl H,S H-S-H
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17) 18)
cs, S-C=S ocl, [c-o-d
19) Resonancia* 20)
s0, |10-S=0k»| 0-5- 0/] co, 0-C-0
21) Hipovalencia* 22) -

E-B-F PF |£1Ef_
BF; | Fl 3 -
23) Hipovalencia* 24) H

|

BeH, H Be H CH, H‘E‘H

25) Resonancia*

26) Resonancia*

NO, [6-N olo-N-0]|0s [0-0-0=[0-0-0
27) Hipovalencia* 28) Hipovalencia*
_ _ H-B-H
BECIZ |C_|—Be— g| BH3 I
29) _ 30) Cl
H-N-H o
NH, H ccl,  Ici-c-cl
Cll
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H__ 32) m +
H - (I:_C_” [H NH] Enlace
CH,Cl H NH," H dativo*

33) |§| 3. 34) |§| 2.
PO,> Jo! S0,” [o]

35) Hipervalencia*_ |¢I|_ 36) - |
pcl;  [CI-P-Cl o |2 g-o
IClI ICll ClO; 0]
37) _|¢H 38)
Igl—lc—|§r| H-C=C—H
CCIzBrZ |_r| CZHZ
39) 40)
b 1
H-C=C—-H H_F—Q—H
C;H, C;Hs H H
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3. Geometria molecular segun el Método RPECV

Es fundamental entender que la estructura de Lewis es una representacién de cémo se enlazan
los &tomos pero en ningln caso refleja la geometria de la molécula.

La geometria de una molécula es el resultado de la distribucién tridimensional de sus dtomos y
viene definida por la disposicidn espacial de los nlcleos atémicos.

El método RPECV (Repulsion de los pares de electrones de la capa de valencia) nos permite
predecir la geometria de la molécula y su hipdtesis central se basa en que:

“Las nubes electronicas de los pares de electrones de la capa de valencia que rodean al
dtomo central se repelen entre si, adoptando la disposicion espacial que minimice la
repulsion eléctrica”

Pero... ¢Qué es una nube electronica?

Primero decir que no son orbitales y que por tanto pueden alojar mas de dos electrones.
Son regiones de alta densidad electrdnica debido tanto a enlaces covalentes de cualquier

orden (simples, dobles...) como a pares de electrones solitarios alrededor del &tomo central.

O O
Ao A ASDxeHA
o )

En el hipotético caso de que estas especies pudieran existir, en ambos ejemplos habria 4
nubes electronicas alrededor del atomo central: 2 enlazantes y 2 no enlazantes.

Para contestar correctamente a esta pregunta, deberiamos empezar haciendo mencién a la
hipdtesis central del método RPECV y a continuacion afiadir el caso especifico del que se trate.
Os dejo resumidas las mas importantes en la tabla de la pagina siguiente donde:

A= Atomo central

B= Nubes electrdnicas enlazantes alrededor del atomo central:
(Pares de electrones compartidos de cualquier orden)

E= Nubes electrdnicas no enlazantes alrededor del &tomo central:
(Pares de electrones solitarios)

- Una Quimica Para Todos 3 - Preparacion Experta en Quimica Bachillerato y Pruebas de Acceso Universidad
@QuimicaPau — ACADEMIA OSORIO: Calle Sol N2 10 (Bajo) - GRANADA — 644886259




MOLECULAS CUYO ATOMO CENTRAL CARECE DE PARES DE ELECTRONES SOLITARIOS

Tipo de Nubes . ) Angulo de
. . . Ejemplo Geometria Molecular
Molécula | electronicas enlace( a)
AB, 2 enlazantes BeCl, Cl— Be——Cl Q_ _‘O‘ 180°
Lineal
F [
AB; 3 enlazantes BF; | ‘b) 120°
B . i
P S S ©
Plana trigonal
T !
AB, 4 enlazantes CH, C 109,5°
H\?’? i Y
K -
(o]
Tl | 120°y 90°
ABs 5 enlazantes PCls CI/ '|:' ci
Cl
F <
F F L - e
ABg 6 enlazantes SFe -‘—\-"‘__c; —~ _ : 90°
F'f T 'x“-h._h J _' [
F --'_}
F Octasdrica

MOLECULAS CUYO ATOMO CENTRAL TIENE PARES DE ELECTRONES SOLITARIOS

Tipo de Nubes Ejemplo Geometria Molecular Angulo de
Molécula | electronicas jemp enlace( a)*
AB,E 2 enlazantes SO, //I\\\ Angular
s
1 no enlazante oS ~ a<120°
1 Piramide trigonal
AB;E 3 enlazantes NH; I\Il o <109,5°
1 no enlazante L EaaiiF i = |
H
AB,E, 2 enlazantes H,O i (ID Angular o <109,5°
2 no enlazante -~ _/~ —H
H
*
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4. Polaridad de enlace y de moléculas

Polaridad de enlace

La polaridad de un enlace viene determinada por la diferencia de electronegatividad existente
entre los elementos que lo forman, de manera que si los &tomos que se unen tienen
electronegatividades muy similares el enlace es apolar:

H — H  Enlace covalente apolar

Mientras que si existe una apreciable diferencia de electronegatividad, se dice que el enlace es
polar debido a que los electrones no se comparten de forma equilibrada y se crean excesos y
defectos de carga negativa, es decir dipolos eléctricos. El &tomo mas electronegativo, atrae
mas a los electrones compartidos del enlace y queda con un exceso de carga negativa (6-) y el
menos electronegativo con un defecto de carga negativa (6+).

5 6-

+
H—C Enlace covalente polar

A medida que aumenta la diferencia de electronegatividad, el enlace covalente va adquiriendo
un caracter idnico creciente. La polaridad del enlace se mide por medio de una magnitud
fisica llamada momento dipolar ().

Polaridad de moléculas

Una molécula diatdmica es polar siempre que su enlace covalente lo sea. Asi las moléculas
diatomicas homonucleares (O,, Cl,, N,...) son siempre apolares mientras que otras diatémicas
como el HBr son polares porque existe diferencia de electronegatividad entre sus atomos.

En el caso de moléculas triatomicas y superiores la presencia de enlaces polares no garantiza
que la molécula en conjunto lo sea. Esto es debido a que al tratarse de una magnitud
vectorial, los momentos dipolares de varios enlaces pueden anularse mutuamente.

Por lo tanto para estudiar la polaridad de las moléculas debemos:

1) Dibujar la geometria de la molécula. jImportante! Si no dibujamos su geometria sino solo
la estructura de Lewis podemos equivocarnos facilmente.

2) Dibujar los momentos dipolares individuales de los enlaces (dirigido desde el elemento
menos electronegativo hacia el mas electronegativo) y sumarlos vectorialmente para obtener
el momento dipolar total. Si la suma es 0, la molécula es apolar, de lo contrario es polar.

3) Como factor secundario, la presencia de pares de electrones no enlazantes en el atomo
central (acumulacién de carga negativa) acrecienta o debilita el efecto polar.
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- Estudia la polaridad de las siguientes moléculas: BeCl, BF3; CCl, H,0, NF;

BECIZ
é'—“i"—'% Molécula Apolar. Aunque tiene enlaces
< > i polares, los momentos dipolares individuales
Cl— Be —ClI : ,
u=0 se anulan por la propia geometria de la
molécula y el momento dipolar total es 0.
BF3
F /J_\ Molécula Apolar. Aunque tiene enlaces
| 1\ i polares, los momentos dipolares individuales
B B se anulan por la propia geometria de la
‘Z/( \’& \t molécula y el momento dipolar total es 0.
F F =0
CCl,
Cl N
| i Molécula Apolar. Aunque tiene enlaces
/r - polares, los momentos dipolares individuales
Z/f C \/\& \t se anulan por la propia geometria de la
Cl /\t Cl molécula y el momento dipolar total es 0.
=0
Cl
H,0
o~ Molécula polar. Los momentos dipolares
)Z . O . /r individuales se refuerzan y se dirigen hacia el O.
/ \R( e Los pares de electrones solitarios del oxigeno en
H H 5 el mismo sentido que el vector resultante
pn=0 aumentan el efecto polar.
NF;
.o 1 L A
N E Molécula polar. Los momentos dipolares
Z} f\:§ T individuales se refuerzan y se dirigen hacia los F.
F / \ F \t Los pares de electrones solitarios del N en el
ll¢0 sentido opuesto al vector resultante disminuyen
F el efecto polar.
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5. Teoria del enlace de valencia (TEV)

Esta teoria establece que los enlaces se forman como consecuencia de solapamiento de los
orbitales atomicos con electrones desapareados y espines opuestos. Los electrones ya
apareados no formardn enlaces; por tanto un elemento puede formar un nimero de enlaces
covalentes igual al nimero de electrones desapareados (covalencia).

Por ejemplo, la formacion del enlace en la molécula HF se produciria de la siguiente forma:

H - 1s F > 1s?2s*2p°
t ty oty ot

1s 2s 2p

1 electrén desapareado: Covalencia 1 1 electréon desapareada: Covalencia 1

H
H — FI

Sin embargo, en otros casos, las covalencias obtenidas no coinciden con los valores
experimentales. Por ejemplo, la configuracidn electrénica del Carbono es 1s*2s*2p?, asi que
tedricamente tendria covalencia 2 (2 electrones desapareados en orbitales p). Pero el
hecho es que sabemos que tiene covalencia 4 porque puede formar 4 enlaces covalentes.

La Teoria del enlace de valencia resuelve esta anomalia con el concepto de promocién
electrénica: Un dtomo podrd “promocionar” electrones a un subnivel energético superior si
la energia necesaria que debe adquirir no es muy elevada y la devuelve cuando se forman
los enlaces. Solo es posible dentro de la misma capa electrénica:

T ¢ ? ? Promocidn T f f T
? 2p 2s 2p

(Covalencia 4)
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6. Enlaces tipo Sigma (o) y tipo Pi ()

Existen dos posibilidades de solapamiento de orbitales:

Enlace o: Enlace formado por solapamiento frontal de orbitales.

Enlace m: Enlace formado por solapamiento lateral de orbitales.

Lo vamos a entender mejor con la pregunta que se ha repetido en las PAU varias veces:

- Indica, razonadamente, cudntos enlaces m y o hay en las moléculas: H,, O, y N,

a) H, H - 1s

H — H

1s T¢ 1s
o

Cada atomo de Hidrdgeno presenta 1 solo electrén desapareado en un orbital tipo 1s.
La unién entre los dos atomos de Hidrégeno tiene lugar al solaparse frontalmente
mediante enlace o dichos orbitales ( 1 enlace tipo o)

b) O, 0 = 1s°2s’2p*

Ol

0
oty L d DN

2s 2p 2p 2s
o

118

Cada atomo de Oxigeno presenta 2 electrones desapareados en dos orbitales tipo 2p.
La unién entre los dos atomos de oxigeno tiene lugar al solaparse frontalmente mediante
enlace o un orbital 2p de cada uno de ellos y al solaparse lateralmente mediante enlace 1t

el otro orbital 2p restante de cada uno de ellos. (1 o + 1m)
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c) N, N > 1s°2s’2p?

N = N

t <> H

2s 2p 2p 2s

nt

Cada atomo de Nitrégeno presenta tres electrones desapareados en tres orbitales tipo 2p.
La unién entre los dos atomos de Nitrégeno tiene lugar al solaparse frontalmente
mediante enlace o un orbital 2p de cada uno de ellos. El resto de los orbitales 2p se
solapan lateralmente originando dos enlaces tipom. (1 0 + 2 i)

Conclusion prdctica: Los enlaces simples se forman siempre por solapamiento frontal
mediante enlace tipo o y puesto que no puede haber mas de un solapamiento frontal,
los enlaces multiples se formaran, primero, por dicho solapamiento frontal ¢ y el
resto por solapamientos laterales de los orbitales restantes mediante enlaces .

(Nota: Los dibujos anteriores estan hechos para que os hagais facilmente una idea mental del
concepto pero es mas correcto dibujar la forma de los orbitales, ya sabéis, los “floripondios”).
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7. Hibridacion de los orbitales atomicos

Ya hemos visto que la TEV justifica la formacién del enlace por medio del solapamiento de dos
orbitales atdmicos que contienen electrones desapareados. Pero en numerosos casos la
utilizacion de orbitales atdmicos no justifica la realidad de la molécula. Para justificar este
aspecto, esta teoria utiliza como herramienta fundamental el concepto de orbital hibrido.

La hibridacion es el proceso mediante el cual orbitales atémicos puros se combinan entre
si, transformandose en otros orbitales diferentes denominados orbitales hibridos (OH):

- Se forman tantos OH como orbitales atdmicos puros se combinen.
- Todos los OH son idénticos en forma y energia.

- Los OH son muy direccionales y los enlaces que se obtiene con ellos son mas fuertes.

Veamos ejemplos de los siguientes tipos de hibridacion: sp, sp’, sp’

* Hibridacion sp (ejemplo BeCl,):

La configuracidn electrénica del &tomo central (Be) es 1s®2s>. La falta de electrones
desapareados impide, en apariencia, la formacién de enlaces; pero, la cercania energética de
los orbitales 2s y 2p permite la promocidn electrdnica de un orbital a otro de esta manera:

T¢ Promocién T T

2s 2p 2s 2p

Ahora el 4tomo de Be si puede formar dos enlaces covalentes con sendos atomos de Cl. Sin

embargo, los dos enlaces Be-Cl no serdn idénticos, ya que no solapa de la misma manera un
orbital tipo s que un orbital tipo p. Aqui reside el problema, ya que los datos experimentales
revelan que ambos enlaces si que son idénticos.

La TEV resuelve la cuestion suponiendo que el &tomo de Be no usa los orbitales atémicos puros
2sy 2p, sino orbitales hibridos, que proceden de la combinacion de ambos. De esa manera, los
nuevos orbitales se denominan orbitales hibridos sp.

T ? Hibridacion ? ?
2s 2p I:> 2s

2p

n_.»n o“_n

No usa los orbitales puros "s” ni “p” sino una combinacidon de ambos. De esta manera,
se forman 2 orbitales hibridos “sp” idénticos para solapar con cada uno de los Cl.
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* Hibridacion sp® (ejemplo BF;):
De forma analoga al caso anterior pero con el B como dtomo central: 1s*2s*2p*

f¢ T Promocion f f f

2s 2p 2s 2p

Hibridacion

ou_n o n

No usa los orbitales puros “s” ni “p” sino una
combinacion de ambos. De esta manera, se
forman 3 orbitales hibridos “sp®” idénticos
para solapar con cada uno de los F. 2s 2p

* Hibridacion sp® (ejemplo CH,):
De forma analoga al caso anterior pero con el C como dtomo central: 1s*2s°2p?

T¢ 4 4 Promocién 4 4 4 4

2s 2p 2s 2p

Hibridacion

oaon o n

No usa los orbitales puros “s” ni “p” sino una

combinacion de ambos. De esta manera, se ? ? ?
forman 4 orbitales hibridos“sp®” idénticos t
para solapar con cada uno de los H. 25 2p

Conclusién prdctica: Si Unicamente se pide indicar (no justificar) la hibridacién del atomo
central, es muy practico conocer esta pequefia tabla de correspondencia entre nubes
electrdnicas e hibridacion del 4tomo central:

v

Nubes electronicas Hibridacion del atomo central
3 sp’
4 sp’®
5 sp’d
6 sp’d’
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[ 8. Propiedades de los compuestos segun enlace

1.1. Compuestos covalentes moleculares

Este grupo de compuestos estan formados por atomos (unidos entre si por enlaces covalentes)
qgue forman moléculas (unidas entre si por un tipo de interaccién llamadas fuerzas
intermoleculares). Las fuerzas intermoleculares se caracterizan por ser débiles, a diferencia
del enlace covalente que requiere bastante energia para romperlo. Las podemos clasificar asi:

Fuerzas Intermoleculares

Apolar
— 1. Fuerzas de Van der Waals: Tipo dispersiéon o London
Clz BF3 — " ,
(Aumentan con el tamafio de la molécula)

CH, CO,

Compuestos 3. Fuerzas de Van der Waals:
—— > | Tipo entre dipolos permanentes y dipolos inducidos:

Covalentes —
Moleculares

1. Fuerzas de Van der Waals: Tipo dispersiéon o London

2. Fuerzas de Van der Waals:

Tipo dipolo-dipolo (dipolos permanentes)

4. ¢Enlaces de Hidrégeno? Si cumplen los Requisitos:

AN

Atomos pequefios y electronegativos con pares de

electrones solitarios (F, O y N) unidos a &tomos de
hidrégeno. Ejemplos: NH3, CH30H, H,0, HF...

Vamos a explicar cada una de los tipos de fuerzas intermoleculares expuestas en el esquema:

1. Fuerzas de Van der Waals: Tipo dispersion o London

¢Cémo es posible que interaccionen dos moléculas que son apolares? La mecdanica cuantica lo
explica al contemplar la existencia de fluctuaciones muy rapidas que provocan asimetria en la
distribucidn de la carga eléctrica de la molécula. Esto ocasiona la aparicion de un momento
dipolar (dipolo instantaneo) que provoca la formacién de dipolos inducidos en las moléculas
vecinas. Este tipo de interaccidn intermolecular son las fuerzas de dispersion o de London.

Se encuentran presentes en todas las moléculas y son las tnicas que pueden existir en las
moléculas apolares. Estas fuerzas crecen cuanto mayor es el tamaiio de la molécula.

(Si miras la tabla periddica podras ver que la masa molecular es mayor cuanto mayor es el
numero atémico, de esta manera podemos saber facilmente el compuesto que tiene las
fuerzas de dispersidn mas intensas).
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2. Fuerzas de Van der Waals: Tipo dipolo-dipolo (dipolos permanentes)

Se dan en moléculas polares, por lo que a las fuerzas de dispersion (siempre presentes) se les
afnade este nuevo tipo de fuerza debido a la propia polaridad de las moléculas (dipolos
permanentes). Estas fuerzas crecen cuanto mas polar sea la molécula (es decir, cuanta mas
diferencia de electronegatividad exista entre los &tomos que formen la molécula).

Nota: En moléculas de masa muy diferente, las fuerzas de dispersién predominarian sobre los
dipolos permanentes, y en moléculas de masa parecida predominarian estos ultimos.

Esto quiere decir que podemos encontrar ejemplos de moléculas apolares cuyo tamano sea
tan grande que sus fuerzas de London sean mds intensas que el conjunto de fuerzas
intermoleculares de moléculas polares. Por ejemplo, al comparar moléculas como Br, y HBr:

El Br, (apolar) cuenta con una masa casi doble que el HBr (polar). De esta manera, las fuerzas
intermoleculares del Br, son mas intensas aun cuando sélo sean de London.

3. Fuerzas de Van der Waals: Tipo entre dipolos permanentes y dipolos inducidos:

Se forman entre moléculas polares y apolares. La presencia de moléculas polares provoca la
aparicion de dipolos inducidos en las moléculas inicialmente apolares.
Ej. Entre HCI (dipolo permanente) y Cl, (dipolo inducido).

4. Enlaces o puentes de hidrégeno:

Es un caso extremo de interaccion dipolar (este enlace tiene una fuerza intermedia entre el
enlace de Van der Waals y el enlace covalente).

Requisitos para formarlo: Atomos pequefios y electronegativos con pares de electrones

solitarios (F, O y N) unidos a atomos de hidrégeno

De esta manera, el enlace se produce por la fuerte atraccién eléctrica entre el Hy los
electrones solitarios pertenecientes al &tomo pequefio, electronegativo de la molécula vecina.

Or o+ S- H

Enlace de Hidrogeno H

Ahora que ya hemos hablado del tipo de interaccion que existe entre las moléculas, podemos
justificar adecuadamente las propiedades de los compuestos covalentes moleculares:
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Punto de fusion y ebullicidn

Al alcanzar las temperaturas de fusion y ebullicién se produce en el compuesto un cambio de
estado fisico, que requiere la rotura de las fuerzas intermoleculares. Como ya hemos dicho que

éstas suelen ser débiles, es légico pensar que presentan puntos de fusién y ebullicién bajos.

De ello podemos deducir que los compuestos covalentes moleculares cambian de estado a
bajas temperaturas y en consecuencia la mayor parte de estas sustancias son gases o liquidos
a temperatura ambiente. Sin embargo, si las fuerzas intermoleculares que las mantienen
unidas son intensas, pueden permanecer en estado sélido en algunos casos. Por ejemplo, el |,
en el que el mayor tamafio de la molécula con respecto a los de su grupo hace que tenga unas
intensas fuerzas de London, que le permite estar en estado sélido a temperatura ambiente,
mientras que el Br, (con menor tamafio y fuerzas de London mas débiles) se encuentra liquido.

También debemos tener en cuenta la presencia de enlaces de Hidrégeno, por ejemplo en el
H,0, que le confieren unos puntos de fusidn y ebullicion mas elevados de los esperados y le
permiten estar en estado liquido a temperatura ambiente mientras que compuestos similares,
como el H,Te, son gaseosos (aun teniendo mayor masa molecular).

Solubilidad:

Compuestos apolares (CH,4, C,H¢...) son practicamente insolubles en disolventes polares
(como el agua) pero se disuelven bien en disolventes no polares (éter, benceno, tetracloruro
de carbono...) mientras que las sustancias polares (HCI, NH3, alcoholes) son mas solubles en
compuestos polares (como el agua) sobre todo si pueden formar enlaces de hidrégeno.

Esto se debe a que la disolucidn es posible cuando las fuerzas de atraccidon que ejercen las
moléculas del soluto y las del disolvente son de naturaleza e intensidad similar y se pueden
intercambiar.

Conductividad eléctrica y térmica:

No conducen ni la electricidad ni el calor ya que los electrones permanecen vinculados a los
atomos que participan en los enlaces.

Nota: Ciertas sustancias moleculares gaseosas como el HCl pueden producir disoluciones
electroliticas. En este caso, la presencia de las moléculas polares del agua origina la rotura
asimétrica del enlace H-Cl, con la consiguiente formacién de los iones hidratados H" y CI que
pueden permitir el paso de la corriente eléctrica por la disolucion.

Otras:

Los compuestos moleculares que se encuentran en estado sélido suelen tener una dureza baja
y otras propiedades mecdnicas poco acentuadas.
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1.2. Compuestos covalentes atomicos (cristales covalentes)

En este segundo grupo de sustancias covalentes, al que pertenecen las dos formas cristalinas
del carbono puro (grafito y diamante), el cuarzo (SiO,) y el corinddn (Al,03), no hay moléculas.

Podemos imaginarlo como una sola y gigantesca molécula en la que todos los atomos que la
constituyen estan unidos entre si por fuertes enlaces covalentes, lo que les va a conferir sus
propiedades caracteristicas:

Punto de fusion y ebullicidn:

Muy altos (algunos de ellos los mas altos que se conocen). Ello hace que sean sélidos a
temperatura ambiente. Se debe a que para separar los 4&tomos de la red, es necesario romper

los fuertes enlaces covalentes, lo que requiere mucha energia.

Solubilidad:

Insolubles en todo tipo de disolventes, tanto polares como apolares. La disolucién requiere
romper enlaces covalentes y eso solo puede conseguirse mediante una reaccién quimica.

Conductividad eléctrica y térmica:

No conducen la electricidad ni el calor ya que no hay electrones libres. Los electrones de
valencia estan fijos y localizados en los fuertes enlaces covalentes, con excepcidn del grafito,
que al tener electrones deslocalizados, lo convierte en un aceptable conductor eléctrico.

Otras:

Presentan una gran dureza y rigidez. La estructura del enlace covalente no permite la
deformacién y sometidos a grandes tensiones se fracturan.
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2. Compuestos metdlicos (Cu, Au, Na, Li, etc.)

Modelo de gas de electrones:

Los atomos del metal ionizados por la pérdida de sus electrones de valencia se han convertido
en cationes de forma esférica que forman una red tridimensional ordenada y compacta que
crea un campo de atraccidn electrénica.

De esta manera, los electrones de valencia (que ya no pertenecen a cada d4tomo sino al
conjunto) rodean la red catiénica como si fuera un gas de electrones que se mueve libremente
dentro de la red pero no puede escapar de ella por su potencial eléctrico atractivo.

Este modelo debéis mencionarlo para poder justificar las propiedades de los metales:

Punto de fusion y ebullicidn:

Son variables pero la mayoria son altos.

Solubilidad:

Insolubles en disolventes polares o apolares, pero se disuelven los unos en los otros formando
aleaciones metalicas y amalgamas (con mercurio).

Conductividad eléctrica y térmica:

Excelentes conductores como justifica el modelo de gas de electrones, donde los electrones
moviéndose libremente permiten el paso de la corriente eléctrica y el calor.

Otras:
Dureza media o baja y buenas propiedades mecanicas: Son elasticos, duictiles y maleables.

Expulsan electrones cuando son calentados o expuestos a luz de alta energia
(efecto fotoeléctrico).

Bien pulidos, muestran un brillo caracteristico.
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3. Compuestos ionicos (NaCl, CaO, MgCl,...)

Punto de fusion y ebullicidn:

En este tipo de compuestos, un enorme nimero de cationes y aniones se atraen mutuamente,
dando lugar a una estructura tridimensional ordenada de iones llamada cristal idnico.

Esta perfecta ordenaciodn justifica que suelan encontrarse en estado sélido a temperatura
ambiente, con puntos de fusion y ebullicién medios y altos (aunque no tanto como los
cristales covalentes) dependiendo de su energia reticular.

Es decir, la energia reticular es la magnitud fundamental que indica la fortaleza del cristal
idnico y se puede definir como la energia que debe aportarse para disgregar un mol de cristal
idnico y transformarlo en iones aislados en fase gaseosa.

Cuanto mayor es la energia reticular, mayores seran los puntos de fusion y ebullicion.

Solubilidad:

Solubles en liquidos muy polares, como el agua. El agua, al ser una molécula polar, puede
“introducirse” en la estructura reticular del cristal, “desmoronarla” y solvatar los iones.

iAqui debemos tener cuidado! Piensa que el compuesto serd mas soluble cuanto menor sea la

energia reticular, ya que de esta manera al agua le costara menos trabajo separar las cargas.

Conductividad eléctrica y térmica:

Los requisitos generales para ser conductores son que existan cargas y que haya libertad de
movimiento entre ellas.

De esta manera, en estado sélido los compuestos idnicos no son conductores debido a que
sus iones estdn ordenados y fijos fuertemente en la estructura idnica.

Sin embargo, fundidos o en disolucion si son conductores porque las cargas ahora si que
pueden moverse libremente permitiendo el paso de la corriente eléctrica y térmica.

Otras:

Son duros pero quebradizos. La fragilidad se debe a que un ligero desplazamiento de los
planos idnicos provoca repulsiones electrostaticas, con la siguiente fractura del cristal.
Es decir, al contrario de lo que pasaba en el caso de los metales.
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Y por ultimo la pregunta estrella: Sabemos que las propiedades de los compuestos idnicos
dependen de su energia reticular pero... Si nos ponen a comparar las propiedades de dos
compuestos idnicos ¢COmo sabemos quién tiene mayor o menor energia reticular?

iY aqui la respuesta! La energia reticular se puede calcular mediante el ciclo de Born-Haber
pero no va a ser el caso de este tipo de ejercicios tedricos...asi que también la podemos valorar
a partir de los siguientes factores: a) La carga de los iones b) la distancia de separacidn entre
las cargas c) la distribucion espacial de los iones.

De los cuales vamos a tener en cuenta a) y b) que se relacionan por la ley de Coulomb:

d1, 92 = Cargas de los iones
d1-9>

F — K dz d= Distancia de separacién entre las cargas

De esta ecuacion deducimos que, iones pequenos y con carga elevada presentan mayor

energia reticular ya que de esta manera la atraccién entre los iones sera mayor.

- Vamos a comparar la energia reticular y propiedades de: MgCl,, CaCl,, NaF, NaBr

MgCl, y CaCl, al tener mayor carga tendran mayores energias reticulares que los otros dos.

A su vez entre ellos mismos, al ser el radio del Mg menor que el del Ca podemos afirmar que
MgCl, tendra mayor energia reticular y en consecuencia mayor punto de fusion y ebullicion y
menor solubilidad.

Con respecto al NaF y NaBr (con la misma carga y menor que los anteriores) también
recurrimos al tamafo. El radio del Br es mayor que el del F por lo que el NaBr sera el que
tenga la menor energia reticular de todas y en consecuencia el menor punto de fusién y
ebulliciéon aunque la mayor solubilidad de todos. En resumen:

Energia reticular MgCl, > CaCl, > NaF > NaBr

Punto de fusién/ebullicion | MgCl, > CaCl, > NaF > NaBr

Solubilidad NaBr > NaF > CaCl, > MgCl,

Una vez finalizado el tema, es la hora de practicar un poco con los siguientes ejercicios
clave para asegurarnos una excelente nota... jiiDemuestra lo que sabes!!! © © © ©
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9. REPASO DE EJERCICIOS CLAVE POR CONCEPTOS —

= iii Demuestra lo que sabes !!!

Concepto de repaso:

Estructura de Lewis, geometria seguin la TRPECV, polaridad e hibridacion

1. Establezca la estructura de Lewis, geometria segtin la TRPECV, polaridad e hibridacion de:

a) BEHZ b) BCI3 C) CH3CI d) st E) PF3

a) BEHZ

ESTRUCTURA DE LEWIS GEOMETRIA

Molécula tipo AB,

H — B e - H 2 nubes electrdnicas enlazantes

Geometria lineal a=180°

POLARIDAD HIBRIDACION

Aunque tiene enlaces polares, los | Se forman 2 orbitales hibridos tipo sp

momentos dipolares individuales | para solapar con cada uno de los
H— Be _— H se anulan por la geometria de la | atomos de H. Enlaces tipo sigma.

molécula. Molécula apolar (1 =0)

b) BCl,
ESTRUCTURA DE LEWIS GEOMETRIA
— — Molécula tipo AB;
|C| _ B —_ CI | 3 nubes electrdnicas enlazantes
- | - Geometria plana trigonal a=120°
POLARIDAD HIBRIDACION
Cl Aungque tiene enlaces polares, Se forman 3 orbitales hibridos tipo spz,
M_\ los momentos dipolares para solapar con cada uno de los
X B N individuales se anulan por la atomos de Cl. Enlaces tipo sigma.
geometria de la molécula.
cl Cl Molécula apolar (1 =0)
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c) CH;ClI

ESTRUCTURA DE LEWIS

GEOMETRIA

o
H—C—Cll

Molécula tipo AB,
4 nubes electrdnicas enlazantes

Geometria Tetraédrica a=109,5°
H
POLARIDAD HIBRIDACION
Cl i . . 3
| Al ser el cloro mas electronegativo | Se forman 4 orbitales hibridos tipo sp

= que los H, los momentos dipolares
H - //_I}\ H individuales no se anulany se
crean polos. Molécula polar (u 20)

para solapar con cada uno de los
atomos de H y de Cl. Enlaces tipo sigma.

ESTRUCTURA DE LEWIS

GEOMETRIA

H-S-H

Molécula tipo AB,E,:

2 nubes electrdnicas enlazantes

2 nubes electrdnicas no enlazantes
Geometria angular a < 109,5°

POLARIDAD

HIBRIDACION

Los momentos dipolares individuales
se refuerzan y se dirigen hacia el S.
Los pares de electrones solitarios del
azufre en el mismo sentido que el
vector resultante aumentan el efecto
polar. Molécula polar (n 20)

.S
%

'
Y

Se forman 4 orbitales hibridos tipo sp3,
dos de los cuales solapan con cada uno
de los atomos de H y los otros dos
albergan los electrones solitarios.
Enlaces tipo sigma.

e) PF;
ESTRUCTURA DE LEWIS GEOMETRIA
—_— = —= Molécula tipo AB;E
|F — P — Fl 3 nubes electrdnicas enlazantes
| 1 nube electrénica no enlazante
| F | Geometria Piramide trigonal a <109,5°
POLARIDAD HIBRIDACION
N Los momentos dipolares individuales | Se forman 4 orbitales hibridos tipo sp3,
[g/x/ P 7\‘5\ se refuerzan y se dirigen hacia los F. tres de los cuales solapan con cada uno
F / F Los pares de electrones solitarios del | de los atomos de F y el otro alberga los

P en el sentido opuesto al vector
F resultante disminuyen el efecto
polar. Molécula polar (i #20)

electrones solitarios. Enlaces tipo sigma.
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Concepto de repaso: Clasificacidn de los compuestos seguin su enlace

2. a) Clasifica los siguientes compuestos en funcidn del tipo de enlace que presenten en:
covalentes (moleculares o atdmicos), metalicos e idnicos.

CH3CI Hg NaBr COZ 02 Csl CZHZ MgO st
HF CacCl, Au CH;OH Cu Zn Pb BeF, Mg
c KF | NHs Si0, MgCl, | PCl; | CaS Al Al;0,
(grafito) (cuarzo) (corinddn)

b) Elabora una tabla en la que se reflejen las fuerzas intermoleculares de los compuestos

covalentes moleculares del ejercicio anterior.

Covalente
Idnico Metalico
Molecular Atomico
CHsCl C (grafito) NaBr Hg
CO; Si0, | ) Csl Au
iO, (cuarzo
0, 2 MgO Cu
C,H, Al,03 (corinddn) cacl, 7n
HaS KF Pb
HF MgCl, Mg
CH;OH

CasS Al

BeF,

NH3

PCl;

N
Fuerzas intermoleculares

Fuerzas de Van der Waals

Enlaces de Hidrégeno

En moléculas apolares:

Tipo dispersion (London)

En moléculas polares:
Tipo dipolo-dipolo

(dipolos permanentes)

En moléculas polares con atomos
pequefios y electronegativos con pares
de electrones solitarios (F, O y N)
unidos a atomos de hidrégeno.

CO, CH;Cl HE

0, H,S CH5OH
C,H, PCls NH;
BeF,
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Concepto de repaso: Propiedades de los compuestos seguin su enlace (1)

3. Compuestos covalentes (moleculares):

a) éPueden los compuestos covalentes conducir la corriente eléctrica?

b) éComo son los puntos de fusidn de los compuestos covalentes moleculares?

c) éCual tiene el punto de fusién mas alto, etano o etanol? ¢{Cual es mas soluble en agua?

d) éPuede el NH; o el BeH, formar enlaces de Hidrégeno?

e) Indica las fuerzas intermoleculares que actuan en las siguiente moléculas: N,, H,S, CH;OH.
f) éPor qué a 25°Cy 1 atm el agua es un liquido y el sulfuro de hidrégeno es un gas?

g) Razona cudl tiene mayor punto de ebulliciéon: CH, o C,Hg .

a) Los compuestos covalentes no conducen la electricidad ya que sus electrones permanecen
vinculados a los atomos que participan en los enlaces covalentes.

b) Para fundir un compuesto covalente molecular es necesario la rotura de sus fuerzas
intermoleculares. Como estas son generalmente débiles, presentaran puntos de fusion bajos.

c) El etano es un compuesto covalente molecular apolar cuyas moléculas estan unidas por
fuerzas de dispersidn, mientras que el etanol es un compuesto molecular polar que puede
formar enlaces de hidrégeno. Ello le otorgara mayor punto de fusion al etanol sobre el etano.

El etano (apolar) no se disolvera en el agua (polar) mientras que el etanol al ser polar, si.

d) Los requisitos para formar enlaces de hidrégeno consisten en tener &tomos pequefios y
electronegativos (F, O, N) con electrones solitarios y unidos a atomos de Hidrogeno.
Dichos requisitos los cumple el NH; pero no el BeH,.

e) N, al ser apolar: Fuerzas de dispersion; H,S al ser polar: Fuerzas de dispersion y fuerzas de
dipolo permanente; CH;OH al ser polar, posee las anteriores y ademas enlaces de Hidrégeno.

f) El H,0 se mantiene liquida a 25°C debido a la presencia de enlaces de Hidrégeno entre sus
moléculas que le concede un punto de ebullicion mayor que al H,S que no tiene estas fuerzas.

g) Ambos son compuestos covalentes moleculares apolares por lo que sus moléculas estan
unidas por fuerzas de dispersion. Estas fuerzas crecen conforme al tamafo de la molécula, por
lo tanto C,Hg al tener mayor masa poseera fuerzas mas intensas y mayor punto de ebullicidn.

- Una Quimica Para Todos 3 - Preparacion Experta en Quimica Bachillerato y Pruebas de Acceso Universidad
@QuimicaPau — ACADEMIA OSORIO: Calle Sol N2 10 (Bajo) - GRANADA — 644886259




Concepto de repaso: Propiedades de los compuestos segun su enlace (1)

4, Compuestos metalicos:

a) éPuede el Cu conducir la corriente eléctrica?
b) ¢Como son los puntos de fusion de los compuestos metalicos?
c) ¢Puede un metal estirarse en hilos o laminas?

a) Si, los metales son excelentes conductores como justifica el modelo de gas de electrones,
en el que los electrones se mueven libremente permitiendo el paso de la corriente eléctrica.

b) Son variables pero la mayoria son altos.

c) Si, ya que poseen buenas propiedades mecanicas: Son elasticos, ductiles y maleables.

Concepto de repaso: Propiedades de los compuestos segtin su enlace (1)

5. Compuestos ionicos

a) é¢Puede el NaCl en estado sélido conducir la electricidad? ¢Y fundido o en disolucion?
b) ¢Como son los puntos de fusion de los compuestos idnicos?
c) Razona el compuesto con mayor energia reticular, punto de fusion y solubilidad: NaF, KF, LiF.

d) Razona el compuesto con mayor energia reticular, punto de fusién y solubilidad: Csl o CaO.

a) Los requisitos para conducir la electricidad son que existan cargas y libertad de movimiento
entre ellas. De esta manera, en estado sdélido, el NaCl no es conductor ya que sus iones estan
ordenados y fijos fuertemente en la estructura idnica. Sin embargo, el NaCl fundido o en
disolucion, si seria conductor ya que las cargas ahora si que pueden moverse libremente.

b) Sus puntos de fusién son medios y altos debido a la gran ordenacidn de los iones que forman
el cristal y seran mayores cuanto mayor sea la energia reticular que determina su fortaleza.

qd1 92
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c) De laley de Coulomb F =K * deducimos que iones pequefios y con carga elevada

presentan mayor energia reticular ya que la atraccion entre dichos iones sera mayor.

Como NaF, KF y LiF tienen la misma carga, tendra mayor energia reticular el que tenga los
iones mas pequefios: LiF. En este sentido, también sera el compuesto con mayor punto de
fusion. Sin embargo, es el KF el que tiene la mayor solubilidad (menor energia reticular).

d) Como el CaO tiene mayores cargas (Ca**, 0%) que el Csl ( Cs*, I') podremos afirmar que tiene
mayor energia reticular y por tanto mayor punto de fusion. Sin embargo, es el Csl el que
tiene la mayor solubilidad (menor energia reticular).

éQuieres ampliar mds? En el “cuaderno de ejercicios” encontrards muchos mds ejercicios de

este tema clasificados por conceptos, resueltos paso a paso y cuidadosamente disefiados para
afianzar la materia y preparar las Pruebas de Acceso a la Universidad... jijBuscando el 10!!
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