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Enlace quimico

Fuerzas atractivas que mantienen unidos a los atomos o los iones de un compuesto.

- Atomos independientes
‘ - Mayor energia
- Menor estabilidad

Antes del enlace

Energia

Energia liberada

- Atomos enlazados
- Menor energia
- Mayor estabilidad

Después del enlace

Transcurso del proceso



Enlace quimico

Tipos de enlaces:

- Enlace ionico. Atraccion electrostdtica que
mantiene unidos a iones de signo contrario,
cationes y aniones. Cardcter no direccional,
se manifiesta en todas las direcciones del
espacio, haciendo que los compuestos
16nicos sean solidos.

- Enlace  covalente.  Consecuencia la
comparticion de pares de electrones entre S
atomos neutros de elementos
electronegativos. Marcado cardcter
direccional, 10 que impone una determinada ‘ AR .
forma a las moléculas. También solidos sprcinion dmos
covalentes, diamante.

- Enlace metdlico. Interaccion atractiva que
mantiene unidos los atomos de un metal,
consecuencia de la deslocalizacion de sus
electrones de valencia a lo largo del metal.
Caracter no direccional, son solidos.




Enlace ionico

En ocasiones para alcanzar la configuracion de gas noble se produce la transferencia de
electrones desde un elemento, que pierde facilmente electrones (bajos AH), a otro elemento que
muestra tendencia a formar aniones (altas AH ).

NaCl (6:6)

Solidos ionicos. Como el enlace ionico es no direccional, en los compuestos 16nicos cada 16n
se rodea del mayor nimero de 1ones de signo contrario posible originado redes tridimensionales
infinitas (solidos) en las que se alternan cationes y aniones (no pares 16nicos).



Enlace ionico. Aspectos termodinamicos

Entalpia de red o reticular (AHy), energia necesaria para romper un mol de solido ionico en
sus iones en estado gaseoso y fundamental, y sin que exista interaccion entre ellos. Muestra la
estabilidad de la red i6nica.

d = r(Na*) + r(cr)

La estabilidad adicional proviene de las
multiples interacciones que se establecen en el
seno del solido 16nico. Unas atractivas: cation-
anion proximas y a larga distancia y de Van der
Waals y otras repulsivas: entre iones del mismo
signo y entre nubes electronicas.

777 kJ/mol




Energia de red (AHy). Ecuacion Born-Landé

1.- Entalpia de red estimada o tedrica. Ecuacion de Born-Landé. Expresion a la que se

llega suponiendo una situacion de enlace 16nico ideal.

___________________

____________________

cargas de los iones
distancia internuclear (d,=r, +1)

constante de Madelung (razones geométricas; tipo de red)

]» (propiedades de los 10nes)

exponente Born (repulsiones interelectronicas; configuracion de iones)

Valores de AH; (kJ/mol)

F-
Li" 1031
Na* 915
K* 812
Rb* 775

Cs* 726

Cl
846
777
708
678
650

Br
807
740
676
652
624

I
752
693
641
616
591

02y
2799
2481
2238

Be2*
Mg?2*
Ca2+
Sr2t
Al

Cl
3017
2524
2255
2153
5492

(O2y
4443
3850
3461
3283
15916



Valores de M yn
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Valores de la constante de Madelung
Red Blenda de cinc Waurtzita Cloruro sodico  Cloruro cesio Fluorita Rutilo
ZnS ZnS NacCl CsCl, CaF, TiO,
M 1,63806 1,64132 1,74756 1,76267 2,51939 2,408
Valores del exponente de Born
Ar:[Ne]3s23p° Kr:[Ar]4s24p® Xe:[Kr]5s25p°
Config. He: 1s? Ne:[He]2s522p° [Ne]3s3p [Ar]4s™p e:[Kr]5s%5p
Cu':[Ar]3d'0 Ag":[Kr]4d" Au':[Xe]5d10
n 5 7 9 10 12

Ejemplos Li", Be2* Na*, Mg?*, F-, O*

K*, Ca’*, ClI-, S*

Rb*, Sr?f, Br Cs', Ba?', I



Energia de red (AHy). Ciclo de Born-Haber

2.- Entalpia de red experimental o real. Se determina indirectamente a través del ciclo de
Born-Haber, en base a magnitudes termodinamicas medidas experimentalmente.

Na*(g) + Cl(g) + €

A

Ley de Hess
AH \g[Cl(g)]
AH\[Na(g)]
v Na*(g) +CI'(g)
Na(g) + Cl(g)
A
Na(g) +1/2 Cly(g) | /2AHDICL()]

Na(s) + 1/2 Cly(g) T AHsINa(s)] - AHy[NaCl(s)]

AHP[NaCl(s)]

Y NaCl(s)

-

AH°(NaCl) = AH (Na) + % AH(Cl,) + AH,(Na) + AH ,(Cl) - AH(NaCl)



Aplicaciones de la AH

La AH,; esté relacionada con propiedades de los compuestos 16nicos, dureza, puntos de
fusion o solubilidad. Asi, T AHy = Tdureza o p. fusion y ¥ solubilidad.

AH Punto de fusion Solubilidad
(kJ/mol) (°O) (2/100 mL agua, 20°C)
KCl 699

772 34,2
KBr 689 735 63,3
KI 632 680 144.,0

- Cdlculo de afinidades electronicas, dificiles de determinar directamente. Solo las de los
hal6genos son posibles de determinar experimentalmente con precision.

- Calculo de radios ionicos. Una vez determinada la AHy por el ciclo de Born-Haber se
emplea la expresion de Born-Land¢ para calcular el radio 16nico.

- Estimacion de la estabilidad de los compuestos ionicos, incluso de compuestos
hipotéticos. Empleando la AH,; estimada en el ciclo de Born-Haber se calcula su
supuesta entalpia de formacion y analiza la viabilidad de dicho compuesto.

- Estimacion de la naturaleza del enlace, mayor cuando mas proximo sea el valor
experimental de AHy; al valor estimado segiin la expresion de Born-Landé, se llega a
dicha expresion suponiendo un enlace 16nico ideal.



Influencia de AH|, en algunas propiedades

- Elevados puntos de fusion (> 400 °C). Todos los compuestos i6nicos son solidos a
temperatura ambiente, con puntos de fusion altos debido a las fuertes interacciones
clectrostaticas que se establecen en su interior. En compuestos esencialmente ionicos
varian en el mismo sentido en el que lo hace la entalpia de red.

T ONGE | NaCl | NaBr | Nal

Radio anion (pm) 136 181 195 216
AH; (kJ/mol) 915 777 740 693
Punto fusion (°C) 990 801 755 651



Propiedades de los compuestos ionicos

- Duros. Muestran una elevada resistencia a ser rayados, escala de Mohs. La resistencia
que aumenta segun lo hace la AH,.

~

EscaLa bE MoHs

a1 2 3 4 5 6 7 8 9 10
Apatito Topacio Corinddn Diamante

repulsiones
electrostaticas

¢

destruccion
del cristal




Propiedades de los compuestos ionicos

Solubilidad. Solubles en disolventes polares, como el agua, e insolubles en disolventes
apolares. En este caso es dificil establecer una relacion directa solubilidad y la AH;, ya que
la primera depende de otros factores.

MX(s) Ay M*(ac) + X (ac)

lones Na* y Cl-en estado gaseoso

‘ Calor de hidratacion

AHgqp, = -784 kJ - mol-

Energia de red
U=788 kJ - mol-!

o @
94
AH,(NaCl) = AH,(NaCl) + AH,(Na*) + AHy(CI) @

| KCI | KBr | KI_ e O N °
740

AHy(klmol) 915 777 o q??i re
Solubilidad 990 801 755 Molécula de agua G

lones Na* y CI- hidratados




Propiedades de los compuestos ionicos

- Aislantes en estado solido. Conductores en estado fundido y en disolucion.
Conductividad i6nica, desplazamiento de iones (no de electrones).




Enlace covalente. Teoria de Lewis

Gilbert N. Lewis, entre 1916/19, formula su propuesta para explicar el enlace
entre dos atomos neutros, basada en dos ideas principales:

1.- Enlace por comparticion de pares de electrones.

Cuando se comparten dos electrones estos estan sometidos a
la atraccion de ambos nucleos y ademas, la situacion de estos
entre los nucleos disminuye la repulsion entre ambos. Todo
ello hace que se estabilice la situacion de enlace.

i, 2 A&w.

Gilbert N.

ewis
2.- Regla del octeto. Los atomos forman tantos enlaces como sean necesarios para
alcanzar la configuracion de gas noble, ns’np® (8 electrones en la capa de
valencia), por la especial estabilidad que confiere esta configuracion. La covalencia

(capacidad para formar enlaces) de un elemento coincide con el n° de electrones
desapareados que tiene. Simbolos de Lewis,

Li- ‘Be: -Al- C N O F :N'e:

En sentido estricto la regla del octeto es solo aplicable a los elementos del segundo
periodo.



Enlace covalente. Teoria de Lewis

Gilbert N. Lewis, entre 1916/19, formula su propuesta para explicar el enlace entre dos
atomos neutros, basada en dos 1deas principales:

1.- Enlace por comparticion de pares de electrones.

Enlace sencillo. Comparticion de un Unico par de electrones.

oo oo 99 _Oe @
/ v i \ =1 . o
¢ ‘e o
e @ /= »
N 0 e r;:} ‘C)
Molécula de dor.

° oo Py [ 2N} [ BN ]

o Cl A Cl o —— :C@C'@ Electrones no enlazantes
¢ [ BN J [ 3N J

Simbolos de Lewis Electrones enlazantes

Enlace covalente coordinado o dativo. Se representa por una flecha.

H

\\\“\““‘N - \\\\‘\"III "
H'/ - HH/ \H
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Orden o multiplicidad de enlace

Enlaces multiples. Comparticion de varios pares de electrones. Maximo orden de enlace
para los elementos representativos, O.E. = 3. Orden o multiplicidad del enlace = n° de
pares de electrones compartido por los dos atomos.

O,

9
o Enlace doble .:.

O0=0 (Oy)

o g
2 Q O\—)
G =

2 |

10 4+ <0 = I§)=O::

..3 Og 9‘ Enlace triple
=

‘N=N:

o Z e
+
o Z e



Teoria de Lewis. Regla del octeto

2.- Regla del octeto. Los elementos se combinan, formando tantos enlaces como sean
necesarios para alcanzar la configuracion de gas noble, ns’np® (8 electrones). La
covalencia (capacidad para formar enlaces) de un elemento coincide con el n° de

electrones desapareados que tiene.

F-+ ‘H = :F<H

fr] L

A CAENE

y
i ] H




Excepciones a la regla del octeto

1) Compuestos de octeto incompleto o hipovalentes: H,, BeCl,; BF;, etc.

Be: 4 electrones
:Cl-BeCl: @@
11) Compuestos con un nuzmero impar de electrones (radicales): NO (11 electrones).

N: 7 electrones .N:O H

111) Compuestos de octeto expandido o hipervalentes: PClg; SF, (S: 12 e-)

:é|j|: ﬁ,

T/ N\ . P:10 electrones t"F —%
‘cl Cr:
1v) Compuestos de metales de transicion. .
Ni(0)=10
B B 18 ¢
3CO0=4x2=38 Ni: 18 electrones

Capa de valencia = (n-1)d ns np [Ni(CO),]



Estructuras de Lewis

Estructura de Lewis, representacion convencional de la distribucion de los electrones de
valencia entre los atomos que forman la molécula. No proporciona informacion sobre la
forma molecular o propiedades del enlace (energia y distancia). Incluso, en ocasiones no
representa la situacion real de la molécula; por ejemplo, segiin su estructura de Lewis, la
molécula de oxigeno deberia ser diamagnética y, sin embargo, es paramagnética.

0=0; F-B—F:
. F

:él: '

[ 2N J ‘ [ BN ] .o .
:Cl-p-Cl! AN
CERG CI-N-C

Cl Cl: :C:



Carga formal y estado de oxidacion

Carga formal (CF). Diferencia entre el n° de electrones de valencia del atomo y los

que se le asignan en el compuesto, todos los electrones libres y la mitad de los
compartidos.

CF = e" valencia — (e no compartidos + 1/2 e compartidos)

(vCF=6—(6+2x1/2)=—1

- :0: I
|/‘CF:5-(8><1/2):+1
N

O/ XOT‘CF: 6-(4+4x1/2)=0

~EO=6-(6+2)=-2
Estado de oxidacion (EQO). Concepto e

similar al de la CF pero en este caso, los {OX ©

electrones compartidos se le asignan ‘ /—\ "EO=5-0=+45
tnicamente al elemento mas N p

electronegativo. O/ xo ‘EO —6-(4+4)=-2




Reglas de las cargas formales

Reglas de las cargas formales: Cuando el atomo central es del 3° periodo o posteriores,
frecuentemente no se cumple la regla del octeto y, como se verd, hay que recurrir a las
reglas de las cargas formales para establecer la estructura de Lewis. Estas reglas tambien
son utiles para establecer la estructura de Lewis mas adecuada para compuestos en los
que el atomo central es del 2° periodo.

- E1 2.CFs = carga neta del compuesto.
CF=6-(6+2x1/2)=-1

- 00 °
| /“CFZS-(8X1/2):+1 ZCF=2X(-1)+1=-1

NN
O/ \O: CF=6-@4+4x1/2)=0

- A menores CFs mayor estabilidad. No suelen ser mayores de £ 1.

- Las CFs negativas sobre los &tomos mas electronegativos y las positivas sobre los mas
electropositivos.

- Estructuras de Lewis con CFs del mismo signo sobre atomos adyacentes poco probables.



Establecimiento de estructuras de Lewis

Determinar n° de electrones de valencia, considerando la carga del compuesto
Identificar el atomo central
Dibujar el esqueleto estructural
Completar el octeto de los atomos terminales

Asignar el resto de electrones al atomo central

2° periodo / \ 3° periodo y ...

Regla del octeto Reglas cargas formales
NO @ sI 2
Formar los enlaces multiples - Las menores cargas formales posibles (+ 1)
necesarios para completar el octeto - La© sobre el elemento mas electronegativo

g Estructura de Lewis <:D



Estructuras de Lewis

Ejemplo: NCl,
- Electrones de valencia: 5(N) +3 x 7(Cl) =26 === 13 pares de electrones
- Atomo central. El dtomo central es el menos electronegativo N.

- Esqueleto estructural. Se conecta el N con
los 3 ClI terminales, consumiéndose 3 pares CI—-N—C|
de electrones. Quedan 10 pares por repartir. (I_>I

- Completar octetos de los cloros.
Se consumen 9 pares y queda uno.

<
- Completar octeto del nitrogeno (2° periodo) C|—N—C|
Se le asigna al N el par de electrones restante. o C|>| h




Estructuras de Lewis

Ejemplo: CO,. No se dispone de suficientes electrones, se transforman electrones libres
de los atomos terminales para formar enlaces multiples.

- Electrones de valencia: 4(C) +2x 6(0)=16 === g pares de electrones
- Atomo central. Carbono (2° periodo). Atomos terminales oxigenos.

- Esqueleto estructural. Se consumen 2 pares de electrones; quedan 6 pares.

- Completar octetos de los oxigenos.

Se consumen 6 pares. ;b—C—é:

- Completar octeto del carbono. 2 .. . . Y (L .
No quedan electrones, promocionar dos °Q_C_k9 . O_C_O
pares de electrones libres de los &tomos
de oxigeno a pares de enlace.

-1 0 +1 0 0
- Dos posibles estructuras que cumplen . (.j_CEO: ‘" —N— N
la regla del octeto. Aplicar reglas de la CFs o °.O e




Estructuras de Lewis

Ejemplo: SO,. El atomo central del tercer periodo o sucesivos. La estructura de Lewis mas
razonable es la que presenta las cargas formales menores (rara vez > £ 1).

- Electrones de valencia: 6(S) +2 x 6(0)=18 === 9 pares de electrones.
- Atomo central. E] azufre (3° periodo) y los oxigenos terminales.
- Esqueleto estructural. Se consumen 2 pares de electrones, restan 7 pares
- Octetos de los atomos terminarles:
El par de e que sobra se asigna al S. ;O_ S_O;

- Regla de las cargas formales. Promocionando un par de electrones, el S completaria
su octeto. Sin embargo, al ser del 3° periodo,

e oo 2 oo 9 CF(S) = + 1
080 W :0-8=0 co-1
- 7o CF(0)= 0

:61"=C°)° o (Ao ] oo
e® O_S_O CF(O)=0




Estructuras de Lewis

Aun cuando se cumple la regla del octeto, las CFs se pueden emplear para establecer cual
de las posibles estructuras de Lewis que se pueden proponer es la mas razonable o estable.

Ejemplo: NCO- (anidn cianato). Se puede llegar a establecer 3 estructuras de Lewis (A, B
y C) que cumplen la regla del octeto. Para determinar la mas razonable o estabilidad
relativa entre estas se aplica las reglas de cargas formales:

- Menores cargas formales. No suelen ser mayores de + 1. La estructura C habria que no
considerar.

- La carga formal negativa sobre el &tomo mas electronegativo. Entre las estructuras A'y
B, la mas estable seria la B ya que en ella se localiza la CF = -1 sobre el atomo de
oxigeno.

-1

o0 [N o] [RDeof




Resonancia

En ocasiones una unica estructura de Lewis no describe adecuadamente la molécula real.
La combinacion de varias estructuras de Lewis, formas resonantes, para explicar la
estructura de una molécula, a la mezcla se denomina hibrido de resonancia.

Ejemplo, anion nitrato (NOj;). Los 3 enlaces N-O iguales y con cierto caracter multiple.

=

N

N~

(0] o) ‘0 O: 0 o)

Formas resonantes

\ J

Flecha de doble cabeza

|
_ O — -
Energia de resonancia: ; ‘
diferencia entre la energia I N S
del hibrido de resonancia y /\ OE=1+1/3= 1,33
la forma resonante mas O ' ) O
estable B -

Hibrido de resonancia



Reglas de resonancia

- Las formas resonantes presentan la misma conectividad entre atomos solo se
diferencian en la distribucion de los electrones.

- Tener energias parecidas. Regla del octeto y las de las cargas formales.

- El nimero de formas resonantes da una idea de la estabilidad del hibrido de resonancia.

OE=1+%=1,5

1,48 (sencillo) < 1,28 < 1,21 (doble)



Reglas de resonancia

Formas resonantes no equivalentes

Kekulé Dewar
AL

I\
r N r A\

Contribucidn practicamente nula

OE=1+%=1)5




Geometria molecular

Geometria o forma molecular es la disposicion tridimensional de los atomos que
constituyen la molécula. Debido al caracter direccional de enlace covalente, las moléculas
tienen una forma determinada. De esta dependen muchas de sus propiedades, puntos de
fusion y ebullicion, reactividad, polaridad, fase, actividad biologica, etc.

Para tener una descripcion completa de la molécula es necesario conocer 2 magnitudes:
1.- Distancia de los enlace. Distancias internucleares.

2.- Angulos de los enlace. Angulos que forman las lineas que conectan los nucleos de los
atomos que forman los enlaces.

: H—O—H

104.45°
\ /)H
O _/
0.9584 A Molécula angular




