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TEMA 3 .EL ENLACE QUIMICO

CONTENIDOS

1.-  ;Por qué se unen los dtomos? Tlipos de enlace.
2.-  Enlace idnico.

2.1. Energia reticular.
2.2, Ciclo de Born-Haber.

2.3. Estructura cristalina de los compuestos idnicos.

3.- Propiedades de los compuestos idnicos.
4.- El enlace covalente.

4.1. Teoria de Lewis. Representacion de Lewis usando la regla del octeto (repaso).

4.2, Resonancia.

4.3. Modelo de repulsion de pares de electrones. Geometria.

4.4. Polaridad en moléculas covalentes. Momento dipolar.

S.-  Teoria del enlace de valencia.
6.- Hibridacion.

6.1.  Hibridacion sp°.

6.2. Hibridacion sp°.

6.3. Hibridacion sp.

6.4. Enlaces multiples (dobles y triples).
7.- Teoria de orbitales moleculares (&).
8.- Propiedades de los compuestos covalentes.
9.-  Enlaces intermoleculares.

9.1. Fuerzas de Van r Waals.

9.2. Enlace de hidrogeno.
10.- Enlace metdlico.

10.1. Modelo de deslocalizacion electrénica (repaso).

10.2. Teoria de bandas.
I.- Propiedades de los metales.

¢ POR QUE SE UNEN LOS ATOMOS?

Los &tomos, moléculas e iones y se unen I
entre si porque al hacerlo se llega a una situacién
de minima energia, lo que equivale a decir de
mdxima estabilidad. Son los electrones mas
externos, los también llamados electrones de

A mZm

valencia los responsables de esta unién, al igual
que de la estequiometria y geometria de las
sustancias quimicas.

TIPOS DE ENLACES

e |dnico (entre iones, entre un metal y un no-metal).

LN
\ distancia entre nucleos

™

distancia de maxima estabilidad

e Covalente (entre &tomos de una misma molécula, entre dos no-metales).

e Intermoleculares:
v" Fuerzas de Van de Waals
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v" Enlaces de hidrégeno.
¢ Metdlico (entre cationes metdlicos unidos por e).

ENLACE IONICO

Se da entre un metal que pierde uno o varios electrones y un no-metal que los captura, resultando
iones positivos y negativos que se mantienen unidos por atracciones electrostaticas, formando los iones
una red cristalina que se repite en la tres direcciones del espacio, no formdndose moléculas con un
numero limitado de iones, porlo que las férmulas de los compuestos idnicos son empiricas, es decir, sélo
dan idea de las proporcién de atomos existentes en la red cristalina.

Las reacciones de pérdida o ganancia de e se llaman [{lelelelelalE e Elelglr4e e (e1o

Ejemplo de reacciones de ionizacidn:

e Na-le = Na*
e O+2e > 0%

REAC. GLOBAL: O + 2 Na—>0O>+ 2 Na". Y la formula del compuesto serd:

ENERGIA RETICULAR EN LOS COMPUESTOS IONICOS (UO E,)

[CHEHMECMIFs lo energia desprendida en la formacién de un mol de

oartir de sus iones en estado

También llamada energ
compuesto idnico sdlido a

Ejemplo:

En el caso de la formacién de NaCl la Uo £, corresponde a la reaccién:
Na* (g)+ CI" (g)—> NaCl (s) (U< 0)

Es bastante dificil de calcular por lo que se recurre a métodos indirectos aplicando la ley de Hess.
Es lo que se conoce como ciclo de Born y Haber.

Los factores de los que depende la energia reticular son (al ser siempre negativa consideraremos
siempre valores absolutos).

. Asi el CaO (Ca™ y O) tendrd "' mayor que el NaCl

(Na*y CI").

. Asi el NaCl (Na* y CI") tendré “U' mayor que el KBr (K" y
Br).
CicLo DE BORN Y HABER

La reaccion global de formacién de NaCl es:
Na (s)+% Cl, (g)—> NaCl (s) (AH=-4111 k)

que puede considerarse suma de las siguientes reacciones:
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e Na (s)=> Na (g) (AH, .= +107'8 k)
e % Cl,(g)—>Cl (g) (BAH= +1213 k)
e Cl(g)—Cl (g) (AHuz = -348'8 kJ)
e Na(g/=>Na' (g (AHg = +495'4 k)
e Na' (g)+Cl (g)=> NaCl (s) (U=7)

De donde puede deducirse que:

U= AH[— (A/%ub/"' 1/z AHOI/S+ AHA/_:+ AHE/)

U= -4 kJ - (107'8 4J+121'3 kJ-348'8 kJ+ 4954 k) = -786'8 kJ
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ESTRUCTURA CRISTALINA DE LOS COMPUESTOS IONICOS.

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.

NDICE DE COORDINACION

A1)

Es el ndmero de iones de signo opuesto que rodean a un ion dadofIilelaiieNtle ) eIR=XNTT WleT Wele]y]
respecto al otro mayor es su indice de coordinacién.

PRINCIPALES TIPOS DE ESTRUCTURA CRISTALINA

NaCl

PRINCIPALES TIPOS
DE REDES IONICAS CsCl CaF,

e NaCl (ctbica centrada en las caras para ambos iones). indice de coordinacién para ambos
ioneses 6.

e CsCl (ctbica para ambos iones). indice de coordinacién para ambos iones= 8

e CaF, (clbica centrada en las caras para el Ca* y tetraédrica para el F ).indice de
coordinacién para el F = 4 y para el Ca® = 8.

FACTORES DE LOS QUE DEPENDE LA ESTRUCTURA CRISTALINA.

e El tamafio de los iones.
e La estequiometria que viene dada por la carga de los iones de forma que el cristal sea neutro.

Para calcular el n® de dtomos por celda se toma una celda unidad y:
V' Se divide por 8 el n° de iones de los vértices.

V' Se divide por 4 el n° de iones de las aristas.
v' Se divide por 2 el n° de iones centrales de las caras.
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v' Se suman todos y se afiaden los iones del interior de la celda.

Ejemplo:
Calcular el n° de cationes y aniones que hay en las celdas de NaCl, CsCl y CaF,

NaCl: CI :1ion en cada vértice (8/8 = 1) + 1ion en el centro de cada cara (6/2 = 3).
En total, 1+ 3= 4.
Na': 1ion en el centro de cada arista (12/4 = 3) + 1ion en el centro del cubo (1).
En total, 3+1=4.

CsCl: CI : 1ion en cada vértice (8/8 = 1). En total, 1.
Cs': lion en el centro del cubo (1). En total, 1.

CaF,: Ca* : 1ion en cada vértice (8/8 = 1) + 1ion en el centro cada cara (6/2 = 3).
En total, 1+ 3= 4.
F : 8 iones en el interior de cada celda (8). En total, 8.
Hay por tanto el doble F que Ca® lo que explica su estequiometria.

PROPIEDADES DE LOS COMPUESTOS IONICOS.
o NN ER PRI AC I ISIRRAEZIS I (tanto mdas cuanto mayor energia reticular), ya que para

fundirlos es necesario romper la red cristalina tan estable por la cantidad de uniones
atracciones electrostdticas entre iones de

distinto signo. Por ello, los compuestos idnicos e — _. ,_(‘:\_:_r
son sélidos a temperatura ambiente. &— 10 S

. por la misma razén, ya que para ‘ ' ! (O
rayar un cristal es necesario romper su ®— -~ ‘ : @_ﬁ
estructura cristalina. o A @

. e | @ -

cuanto menor U) puesto que dichos disolventes ‘
al presentar cargas son capaces de introducirse

- T—O—6 o

en la estructura cristalina y estabilizar los iones @ —EF G)% &)
por atraccién idn-dipolo. Por la misma razén, &> e

presentan insolubilidad en disolventes apolares.
CMIConductividad en estado disuelto o fundido sl SOLUBILIDAD DE UN CRISTAL
en dichos estados los iones presentan movilidad
y son atraidos hacia los electrodos de signo contrario. Sin embargo, en estado sélido, al estar
los iones fijos dentro de la estructura cristalina no conducen la electricidad.

o [Freleflifsfste, pues al golpear ligeramente el cristal : Y it

% i

). —
produciendo el desplazamiento de tan sélo un = G\*K:lﬁ o N
Gtomo, todas las fuerzas que eran atractivas se = ety presion... .. .
convierten en repulasivas al enfrentarse dos "l Mg
. . , - LRt — -5
capas de iones del mismo signo.
ENLACE COVALENTE. FRAGILIDAD EN UN CRISTAL IONICO

Dos dtomos unidos mediante enlace covalente tienen menos energia que los dos dtomos aislados.
Al igual que en el enlace iénico la formacién de un enlace covalente va acompafiada de un

desprendimiento de energia.
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Se llama SR ERNEIE o la energia necesaria para romper 1 mol de un determinado tipo de
enlace. Es siempre endotérmica (positiva) pues siempre es necesario aportar energia para romper un
enlace.

Por ejemplo, para romper 1 mol de H, (g) en 2 moles de H (g) se precisan 436 £J, por lo que
Een/ace(H_H) = Ades(Hz) =+ 436 V3

La distancia a la que se consigue mayor estabilidad se llama gelEelplelleRe CRl[SI=4

TEORIA DE LEWIS

Se basa en las siguientes hipdtesis:

e Los dtomos para conseguir 8 e en su ultima capa comparten tantos electrones como le falten
para completar su capa (regla del octeto).
e Cada pareja de e compartidos forma un enlace.
e Se pueden formar enlaces sencillos, dobles y triples con el mismo dtomo.
EXCEPCIONES A LA TEORIA DE LEWIS

¢ Moléculas tipo NO y NO, que tienen un nimero impar de electrones.

¢ Moléculas tipo BeCl, o BF; con marcado cardcter covalente en las cuales el dtomo de Be o de
B no llegan a tener 8 electrones.

¢ Moléculas tipo PCls o SF, en las que el &tomo central puede tener 5 o 6 enlaces (10 0 12 ¢).
Sélo puede ocurrir en el caso de que el no-metal no esté en el segundo periodo, pues a partir
del tercero existen orbitales “d” y puede haber mds de cuatro enlaces.

Ejemplo:

Escribir las estructuras de Lewis completas para las siguientes especies quimicas: CH, HCN, H,CO,
CLO, NH; y H,SO,.

H H
x |
CH, C +4 xH>HxC xH ; H-C-H HCN H-C=N :
x |
H H
H
xx |
H,CO H-C=0O: ClL,O :Cl xO xCl: NH, H-N*—H
| xx |
H H
O :0: : 0
xx ) T
H,SO, Hx O xSx O xH; H-O-S-O-H ; H-O-S-O-H (excepcion Lewis)
xx L T
2038 :0: 2O 3
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RESONANCIA.
0 En muchas ocasiones, no existe una unica estructura de Lewis que pueda explicarlas
|| propiedades de una molécula o ion. Por ejemplo, el ion carbonato CO;* deberia
C tener una estructura en la que el dtomo central, el carbono en este caso, formara un
_...” ™. _ doble enlace con uno de los &tomos de oxigeno y sendos enlaces sencillos con los
-0 0Q°  4tomos de oxigeno que soportan la carga negativa tal y como se ve en dibujo de la

izquierda. Sin‘'embargo, esto conllevaria a que las distancias C-O y C=O deberian ser

distintas, y tal y como se verd a continuacién, los dngulos de enlace, también deberian
ser distintos. Por difraccién de rayos X se sabe que las distancias entre el dtomo de carbono y cada
dtomo de oxigeno son iguales, asi como los angulos O-C-O. Para explicar tales datos, se supone que los
e de enlace asi como los pares electrénicos sin compartir, pueden desplazarse a lo largo de la molécula
o ion, pudiendo formar mds de una estructura de Lewis distinta. 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 dtomos de
oxigeno, siendo las tres validas. Cada una de estas formas contribuye por igual al la estructura del ion
CO4?, siendo la verdadera estructura una mezcla de las tres.

- i

o2

AV AR

o
C c

A N

J0. o . -
o . a” &

R

Por tanto, los tres enlaces C-O tienen '/; de doble enlace, por lo que la distancia es intermedia
Igualmente, los tres &tomos de oxigeno participar de ?/; de carga negativa. Ademds de utilizar el
simbolo V entre las distintas formas resonantes, también se utiliza una Unica forma mezcla de todas, en

1)

. n . . . . . .
el que aparecen el signo “2=" que indica enlace intermedio entre sencillo y doble y las fracciones de
carga con “d".

Ejercicio A:

Escribir las distintas formas resonantes del dcido nitrico. B>

MODELO DE REPULSION DE PARES ELECTRONICOS Y GEOMETRIA
MOLECULAR.

Los enlaces covalentes tienen una direccidén determinada y las distancias de enlace y los dngulos
entre los mismos pueden medirse aplicando técnicas de difraccién de rayos X. La geometria viene dada
por la repulsién de los pares de e del dtomo central teniendo en cuenta que

Segun el nimero y tipo de enlace, asi como del nimero de pares de e sin compartir podemos
clasificar las moléculas en los siguientes grupos:

e El 4tomo central sélo tiene pares de e de enlace sencillo.
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e El &tomo central tiene dos dobles enlaces o uno sencillo y uno triple.
e El 4tomo central tiene pares de e sin compartir.
e El &tomo central tiene un enlace doble.

EL ATOMO CENTRAL SOLO TIENE PARES DE E” DE ENLACE SENCILLO.

Segun el nimero de enlaces, éstos se situan lo mds alejados posibles para evitar lo que se pueda
la repulsién entre dichas nubes electrénicas.

Asi, si existen dos enlaces con dos dtomos, éstos se dirigirdn en sentidos contrarios formando
quedando los tres Gtomos alineados, es decir, formando un dngulo de 180°. En el caso de tres enlaces,
la manera mas alejada de situarse es formando dngulos de 120° estando todos los dtomos en el mismo

plano. Con cuatro enlaces, éstos se dirigirdn hacia los vértices
de un tetraedro.

m.,_\\

Ejemplos:

BeF,: El Be tiene 2 pares de e—>Ang. enl. = 180°.

. H - = (¢}
BCl,: El B tiene 3 pares de e — Ang. enl. = 120°. CcH, BCl,

Tetraédrica T r/angu/ar Lineal

CH,: EIC tiene 4 pares de e — Ang. enl. = 109,4°.
EL ATOMO CENTRAL TIENE DOS DOBLES ENLACES O UNO SENCILLO Y UNO TRIPLE.

Como se une unicamente a dos elementos la geometria es lineal, es decir, el angulo que forma el
dtomo central con los dos dtomos a los que estd unido es de 180°.

Ejemplos:

C,H,: Etino (acetileno). Cada C forma un triple enlace y uno sencillo.

CO,: El carbono forma dos dobles enlaces.
Etino CO;
EL ATOMO CENTRAL TIENE PARES DE E- SIN COMPARTIR.

La repulsion de éstos pares de e sin compartir es mayor que entre pares de e de enlace.

Ejemplos:

NH,: EI N tiene 3 pares de e compartidos y 1sin compartir Ang. enl. = 107'3° < 109'4°

H,O: El O tiene 2 pares de e- compartidos y 2 sin compartir Ang. enl. = 104'5° < 109'4°
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Metano (1094 ) Amoniaco (107,3 ) Agua (104,5 )

EL ATOMO CENTRAL TIENE UN ENLACE DOBLE.

La repulsién debida a 2 pares electrénicos compartidos es mayor
que la de uno.

CH,=CH, (eteno): Cada dtomo de carbono tiene 2 pares de e 11
compartidos con el ofro carbono y 2 pares de e compartidos con
sendos dtomos de hidrégeno, de manera que:

efeno

e Ang. enl. H-C=C: 122° > 120° (triangular)
e Ang. enl. H-C-H: 116° < 120° (triangular)

Ejercicio B [Selectividad. Madlrid Junio 1997).

Explique: a) Silas estructuras de Lewis justifican la forma geométrica de las moléculas o si ésta se debe
determinar.€xperimentalmente para poder proponer la representacion correcta .b) Si cada molécula se
representa en todos los casos por una dnica formula estructural. e) Representar las estructuras de Lewis

de lassiguientes especies: H,O y NOs d) ; Justifican las representaciones de las moléculas anteriores la
estabilidad de las mismas? %>

POLARIDAD EN MOLECULAS COVALENTES. MOMENTO DIPOLAR.

Las moléculas que tienen enlaces covalentes polares tienen dtomos cargados positivamente y
ofros negativamente.

J u_n

Cada enlace tiene un momento dipolar “ 22" (magnitud vectorial que depende la diferencia de “//

entre los &tomos cuya direccién es la linea que une ambos &tomos y cuyo sentido va del menos
electronegativo al mds electronegativo).

Dependiendo de cémo sea * Z,Zl " de los enlaces que forman una molécula, éstas se clasifican en:
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MOLECULAS POLARES.

Tienen ” Eﬁ ! . Y esto puede ser debido a:

¢ Moléculas con un sélo enlace covalente polar. Ejemplos: HCI, CIF.
¢ Moléculas angulares, piramidales... Ejemplos: H,O, NH;.
MOLECULAS APOLARES.

Tienen ” Eﬁ ! : Y esto puede ser debido a:

e Moléculas con enlaces apolares. Ejemplos: H,, Cl,.

¢ Moléculas con enlaces polares pero con * Zﬁ "=0. Ejemplos: CH,, CO.,.

v N‘\_.. —Hat 3 / 1
3+H H &4 2i#0
Ejemplos de moléculas apolares y polares

Eiemplo [(Selectividad. Madrid Junio 1997).

a) Ordene segiun la polaridad creciente, basdndote en los Elemento FloclNIcls [H
valores de electronegatividades de la tabla adjunta, los
enlaces siguientes: H-F, H-O, H-N, H-C, C-O y C-Cl. b) la
polaridad de la molécula de CH, ; serd igual o distinta de la de CCl,?

Electronegat. | 40 35303025 25 2]

a)H-C < C-Cl<H-N<C-O <H-O<H-F
b) El CH, es globalmente apolar (m = 0) pues la suma vectorial de los dipolos de cada enlace

(dirigidos hacia el centro) se anula debido a sus geometria tetraédrica. El CCl, es igualmente apolar por
la misma razdn; sin embargo los dipolos de los enlaces estdn en esta ocasidn dirigidos hacia fuera.

Eiercicio C (Selectividad. Madrid Septiembre 1997).

Cuatro elementos diferentes A, B, C y D tienen nimero atomico 6, 9,13 y 19 respectivamente. Se desea
saber: a) £l nimero de electrones de valencia de cada uno de ellos. b) Su clasificacion en metales y no
metales. ¢) La formula de los compuestos que B puede formar con los demds ordendndolos del mds

ionico al mds covalente. B>
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TEORIA DEL ENLACE DE VALENCIA(E.V.)

Se basa en la suposicién de que los enlaces covalentes se producen por solapamiento de los
orbitales atémicos de distintos dtomos y emparejamiento de los e con spines contrarios de orbitales
semiocupados formando un dnico orbital molecular.

Asi, 2 4tomos de H (1s') tienen cada uno 1 e desapareado en un orbital “s” y formarian un orbital
molecular en donde alojarian los 2 e

Se llama ”" al n® de e desapareados y por tanto al n® de enlaces que un dtomo forma.
ENLACE COVALENTE SIMPLE.

Se produce un unico solapamiento de
orbitales atémicos. Es frontal y se llama “0”
(sigma).

Puede ser:

. u_n
e a) Entre dos orbitales “s Enlace covalente “c”  Enlace “n”

¢ b) Entre un orbital “s” y uno “p"”
u_n

e c) Entre dos orbitales “p".
ENLACE COVALENTE MULTIPLE.

Se producen dos o tres solapamientos de orbitales atémicos entre dos dtomos. Siempre hay un
enlace frontal “0” (sélo 1); si en enlace es doble, el segundo solapamiento es lateral “n” (pi); si el enlace
es friple, existe un solapamiento “c” y dos “n”. Los enlaces “n” mds conocidos se producen a partir de
orbitales atémicos “p".

HIBRIDACION DE ORBITALES ATOMICOS.

Para explicar la geometria de la moléculas (dngulos y distancia) y la covalencia de ciertos
dtomos se formuld la ‘RIS ERCHITsIely", que se basa en que los orbitales atémicos de distinto
tipo de un mismo &tomo pueden combinarse entre si para formar orbitales hibridos de igual energia

entre si, que se sitian en el espacio de manera que la repulsién sea minima, cuando los dtomos van a
formar un enlace.

Asi, 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 continuacién
formar 4 orbitales de igual energia a partir del 2s y de los 3 orb. 2p).

No todos los orbitales de un mismo &tomo pueden hibridarse. Para que la hibridacién tenga lugar
es necesario que bien se trate de:

au__n

e Orbitales atémicos que vayan a formar a formar enlaces “o”.
¢ Orbitales atémicos con parejas de e sin compartir.
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Por el contrario, no se hibridan:

e Los orbitales atémicos que van a formar el segundo o tercer enlace (r).
¢ Los orbitales atémicos vacios.

Enlace ar

Enlace =
B Enlace =

L] III::": --'.' |':\ .-'_."'i."
Orbital Zp  Orbital spr Enlace = Enlace o

Eteno Etino

Enlace covalente miiltiple
Imagenes cedidas © por Ed. Santillana. Quimica 2° Bachillerato.

TIPOS DE HIBRIDACION

Los principales tipos de hibridacién son los siguientes:

Hibridacién sp®. Se hibridan un orbital “s” y tres orbitales “p". Se forman cuatro orbitales con
orientacién dirigida hacia los vértices de un tetraedro.

¢ 4 enlaces sencillos. Ejemplo: metano
o 3 enlaces sencillos + 1 par e sin compartir. Ejemplo: NH;
e 2 enlaces sencillos + 2 par e sin compartir. Ejemplo: H,O

Hibridacién sp®. Se hibridan un orbital “s” y dos orbitales “p". Se forman tres
orbitales dirigidos hacia los vértices de un triéngulo equilatero.

e 3enlaces sencillos. Ejemplo: BF;
e 1enlace doble y 2 sencillos. Ejemplo: eteno

Orbital “sp”
Hibridacion sp Se hibridan un orbital “s” y un orbital “p”. Se forman dos

orbitales que forman entre si un dngulo de 180°.

e 2 enlaces sencillos. Ejemplo: BeF,
e 2 enlaces dobles. Ejemplo: CO,
e Ienlace triple y 1sencillo. Ejemplo: etino
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Orbitales atémicos Orb. Hibridos Ejemplos
] ' .
1 F -« B = = - — - -
_ - a - - .
[T 8
Orb. s Orbitales p  Orb. sp’ H,O
% M = & H
- . = . L] —_— - - ‘ E & i — |: -
- -
# H . l “
Orb.s  Orbitalesp  Orb. sp? C,H,
L _ Al m— - - . B F@8§ % By @ i®F8
Orb. s Orb. p Orb. sp BeF,

TEORIA DE ORBITALES MOLECULARES. (O.M.) &

Permite explicar todas la moléculas existentes.

Consiste en fijar unos niveles energéticos para los orbitales moleculares y considerarlos
“combinacién lineal de orbitales atémicos” (C.L.O.A.):

e Hay tantos orbitales moleculares como atémicos y ocuparian distintas zonas espaciales.

e La mitad de ellos tendrian menor energia que la de los orbitales atémicos de los que proceden
y por tanto, serian mds estables (orbitales enlazantes).

e la otra mitad tendrian mayor energia que los orbitales atémicos de los que proceden y serian
mas inestables (orbitales antienlazantes).

Se denomina ‘el (O.E.) a:

O.E.= n°e (OM enlazantes) — n° e” (OM antienlazantes)
.E. >

El O.E. puede ser fraccionario si combinan orbitales apareados y desapareados.
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Ejemplo

Hacer un esquema energético de los orbitales moléculares de las moléculas de N, y NO.

Molécula de N,

Molécula de NO

0.A. (N) O.M. (N,) O.A. (N) O.A. (0) O.M. (NO) O.A. (N)

PROPIEDADES DE LOS COMPUESTOS COVALENTES

SOLIDOS COVALENTES:

Todos los dtomos de un cristal estén unidos por enlaces covalente, pudiendo considerar éste como
una molécula gigantesca. Por ello y dada la fortaleza de este enlace los sélidos covalentes tienen:

Gran dureza.

Puntos de fusién y ebulliciéon muy altos por lo que son sélidos a temperatura ambiente.
Son insolubles en todo tipo de disolvente.
Son malos conductores pues no tienen electrones libres.

Una excepcidn a estas propiedades lo constituye el grafito que forma estructura por capas le
hace mas blando y al aportar cada dtomo de carbono un e a un macroenlace muy deslocalizado es

también conductor.

www.tipsacademy.es



Qe
Digital learning

QUIMICA 2° BACHILLERATO. TEMA 3:ENLACE QUIMICO

Estructura del diamante Estructura del cuarzo Estructura del grafito

Imagenes cedidas por © GRUPO ANAYA S.A.. Quimica 2 Bachillerato.

SUSTANCIAS MOLECULARES:

Estdn formados por moléculas aisladas, tanto més féciles de separar cuanto menos polares sean
las moléculas, por lo que tienen:

e Puntos de fusion y ebullicién bajos. Generalmente son gases a temperatura ambiente.

¢ Son blandos.

e Son solubles en disolventes moleculares que estabilizan las moléculas con fuerzas de Van der
Waals.

e Son malos conductores pues no tienen cargas libres, aunque las molécula polares poseen
parcial conductibilidad.

e Las sustancias polares son solubles en disolventes polares que las estabilizan por fuerzas de
atraccién dipolo-dipolo y tienen mayores puntos de fusién y ebullicién al existir atraccién
electrostética entre las mismas.

ENLACES INTERMOLECULARES.

Son las fuerzas que unen moléculas distintas y las responsables del estado fisico de las sustancias. Segun su fuerza

se clasifican en:

e Enlace o puente de Hidrégeno.
e Fuerzas de Van der Waals.
ENLACE O PUENTE DE HIDROGENO.

Es relativamente fuerte y precisa de gran diferencia de
electronegatividad entre dtomos y del pequefio tamafio del H
que se incrusta en la nube de e del otro dtomo. Sélo se da
entre atomos de hidrégeno con dtomos de fliuor, oxigeno,
nitrégeno y cloro. Es el responsable de los puntos de fusién y
ebullicién anormalmente altos de las sustancias que los |
contienen como, por ejemplo, el agua. Estuctum del hielo

© Grupo ANAYA S.A. Quimica 2° Bach.

Los puentes de hidrégeno pueden darse entre dtomos de
la misma molécula y mantener una estructura determinada tal y como ocurre en proteinas y acidos

nucleicos.
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FUERZAS DE VAN DER WAALS.

Son fuerzas mucho mdés débiles que pueden darse entre:

e Entre dipolos permanentes (moléculas polares). Son débiles.

e Entre dipolos instantdneos (moléculas apolares) ya que el par de e de
enlace en un momento dado puede encontrarse en un lado de la molécula
produciendo un dipolo instantdneo que induce la formacién de dipolos en
las moléculas vecinas. Pero como estos dipolos no perduran los enlaces
son muy débiles.

Dipolo instantdneo

ENLACE METALICO.

Es el que forman los metales. Es un enlace bastante fuerte.

Los atomos de los metales se caracterizan por tener pocos electrones en su dltima capa y no
forman enlaces covalentes, ya que compartiendo electrones no adquieren
la estructura de gas noble. Forman, pues un enlace metdlico, en el que
consiguen la estabilidad, compartiendo los electrones de valencia de :
manera colectiva, formando una nube electrénica que rodea a todo el
conjunto de iones positivos, empaquetados ordenadamente, formando
una estructura cristalina de alto indice de coordinacién.

Existen dos modelos que lo explican:

MODELO DEL MAR DE ELECTRONES:

Cada atomo de metal aporta sus e de valencia a una especie de
fondo comiin con lo que se produce una deslocalizacién de los mismos. La  Modelo de Mar de electrones
estructura del metal podria considerarse como cationes formando los
nodos de la estructura cristalina estabilizados por un “mar de electrones”
que evita la repulsién entre los mismos.

/,"' BGndQ de
,/ 3 conduccidn
MODELO DE BANDAS: ’:"
\\\ e BCIndG de
Se basa en la teoria de orbitales moleculares por la cual al Y valencia

enlazarse los dtomos se forman tantos orbitales moleculares como
orbitales atémicos habia. Si se combinan infinidad de orbitales
atémicos de igual energia se formardn dos bandas formadas por
orbitales moleculares de muy parecida energia, una de menor
energia formada por los orbitales moleculares enlazantes (banda AE
de valencia) y la otra de mayor energia por los antienlazantes =
(banda de conduccién). El modelo de bandas viene respaldado por
los espectros de emisién. Las lineas en los espectros de emision de
los metales en estado gaseoso se transforman en bandas en el
caso de metales en estado sélido.

conductor semiconductor aislante
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En los metales ambas bandas estdn muy juntas, de manera que los electrones saltan con mucha
facilidad de la banda de valencia a la de conduccién por donde circulan con gran facilidad a través de
todo el cristal metdlico. Si la diferencia de energia entre ambas bandas, es mayor tendremos los
semiconductores, sustancias a las que suministrando esa pequefia cantidad de energia pasan a
conducir con facilidad. Si la diferencia de energia es mayor, tendremos las sustancias aislantes.

PROPIEDADES DE LOS COMPUESTOS

METALICOS SHCHOGHS SRONGNS
' POoe OO
oA presion e it
e Son ductiles y maleables debido a que no & & & & DO
existen enlaces con una direccidén determinada. & & @& & @O0

Si se distorsiona la estructura los e vuelven a
estabilizarla interponiéndose entre los cationes.

e Son buenos conductores debido a la
deslocalizacién de los e. Si se aplica el modelo de bandas, puede suponerse que la banda
vacia (de conduccién estd muy préxima a la banda en donde se encuentran los e de forma
que con una minima energia éstos saltan y se encuentran con una banda de conduccién libre.

e Conducen el calor debido a la compacidad de los dtomos que hace que las vibraciones en
unos se transmitan con facilidad a los de al lado.

e Tienen, en general, altos puntos de fusién y ebullicién dependiendo de la estructura de la red.
La mayoria son sélidos.

e Tienen un brillo caracteristico debido a la gran cantidad de niveles muy préximos de energia
que hace que practicamente absorban energia de cualquier longitud de onda, que
inmediatamente emiten (reflejo y brillo).

Maleabilidad de un metal.

Eiemplo (Selectividad. Madrid Septiembre 1998).

La configuracion electronica de un elemento. a) ; Permite conocer cudl es su situacion en el
sistema pericdico? b) ; Indica qué clase de enlaces puede formar con otros elementos? ¢) ¢ Es
suficiente informacion para saber si el elemento es sdlido, liquido o gas? d) ¢ Sirve para conocer
si el elemento es o no molecular? Justifique las respuestas.

a) Si
b) Si, pues indica si se trata de metal, no-metal o gas noble.

c) No es suficiente, aunque si puede dar pistas: si se trata de un metal, muy
probablemente serd sdlido y si tiene la dltima capa completa serd gas (noble); mas dificil es en
el caso de los no-metales que pueden estar en los tres estados.

d) Si. Si acaba en “s" o d” se tratard de un elemento metdlico y el compuesto no serd
molecular. Igualmente, los gases nobles (p°) se encuentran como &tomo aislados. Son
moleculares los elementos no metdlicos (p? - p°), aunque con algunas excepcién como los que
terminan en 5 p y 6 p* que son metdlicos, y por tanto, no forman moléculas.
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Ejercicio D (Selectividad. Madlrid Previo 1997).

Rellenar el siguiente cuadro poniendo en-€ada casilla la formula del elemento o de un
compuesto que formen entre ellos, el tipo'de enlace (C = covalente, | = idnico, M = metdlico) y el
estado de agregacion (S = sdlido, L =diquide, G= gas), tal como aparece en el ejemplo. B>

Cl H ©) Ca
Cl

Ca

ALGUNOS ENLACES INTERESANTES:

e http://platea.pntic.mec.es/ jrodri5/indice.html

e http://www.uamericas.cl/compar/asignaturas/qui401/enlacel.htm#gemo

e http://www2.uah.es/edejesus/resumenes/EQEM.htm (iinteresantel: materiales
interactivos)

e hittp://eros.pquim.unam.mx/” moreno/cap04a.htm# Toc508460408

o http://www.cnnet.clu.edu/quim/Q_3451/modulol/modulolc_files/resonancia.html#to
pe

e http://www.cneg.unam.mx/paidoteca/enlaces

e hitp://www.puc.cl/sw_educ/qdall0é/CAP3/

e http://www.quimi-red.com.ar/caracteristicas.htm

Animate a hacer estas evaluaciones sobre el enlace quimico:

e http://apuntes.nb.net.mx/contenido/apoyodigital /secundaria/si/evaluaciones/siex71.
htm

o http://213.4.130.98 /web /laclasedefisica/JMix16.htm
http://213.4.130.98 /web /laclasedefisica/JMatchlé.htm

o http://213.4.130.98 /web /laclasedefisica/JBC16.htm

o hitp://213.4.130.98 /web /laclasedefisica/JQuiz16.htm
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