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EL ENLACE QUIMICO. Introduccioén:

Las sustancias en la naturaleza estan constituidas por agrupaciones de &tomos. La fuerza, vinculo o
interaccion que mantiene unidos a los atomos en las sustancias quimicas es lo que se conoce como
“enlace quimico’.

Pero, ¢por qué se juntan los &tomos? Se trata esencialmente de una cuestion energética. La energia del
agregado atdbmico es menor que la suma de las energias de los &tomos por separado.

Un modo de visualizar las caracteristicas energéticas

de los enlaces quimicos es a partir de las llamadas

curvas de Morse. Estas curvas se pueden hallar E i
experimentalmente, y representan la variacion de Y Fuerzasrepulsivas
energia de un sistema formado por dos atomos en \
funcion de la distancia que los separa.
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Cuando dos atomos se encuentran muy alejados, no v
existe interaccion entre ellos, pero segun se \
aproximan aparecen fuerzas de atraccion entre el .
ndcleo atémico de uno y la nube electrénica del otro, d, Sew
y viceversa. Puesto que esto estabiliza al sistema, la 0]
energia del mismo disminuye hasta un valle de
minima energia. No obstante, a medida que los dos v
atomos siguen acercandose, empiezan a dejarse o
notar las fuerzas de repulsion entre los nucleos Ein O
atbmicos y entre las nubes electronicas de los K
distintos atomos, lo cual desestabiliza al sistema, s
haciendo que la energia del mismo aumente. '

L .
Fuerzas atractivas
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Existe una distancia 6ptima, denominada distancia de
enlace (d, en la imagen), para la cual las fuerzas
atractivas son maximas y las repulsivas minimas. A
dicha distancia le corresponde un valor de energia minimo que identificamos con la energia de enlace
(E.in €n la imagen), es decir, la energia que se desprende cuando se forma el enlace quimico entre los
dos atomos.

-
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Desde un punto de vista energético, se considera que se ha formado un enlace quimico entre dos atomos
si la disminucion energética observada en el sistema es superior a unas 10 Kcal/mol.

El octeto electrénico:

En la formacion de un enlace quimico siempre se produce un cambio en la configuracién electrénica
respecto a la de los atomos aislados. Esta modificacion en la configuracién electrénica dio lugar al
establecimiento de una teoria electrénica de valencia para el enlace quimico. Las bases de esta teoria
fueron establecidas en 1916 por Kossel y Lewis de forma independiente. Kossel, para el enlace ionico;
Lewis, para el covalente.

Ambos autores propusieron que los atomos se enlazan entre si con el objetivo de alcanzar la configuracion
electronica del gas noble mas préximo, ya que esta es una situacion especialmente estable, que consiste
en tener completa su capa mas externa o capa de valencia. Para conseguir esto tendran lugar distintos
tipos de procesos (transferencia, cesion o comparticion de electrones) que daran lugar a los distintos tipos
de enlace quimico.

Esencialmente, existen tres tipos de enlace quimico, el enlace ionico, el enlace covalente y el enlace
metdlico. Se podria hablar también del “enlace de hidrégeno”, aunque se trata de un enlace tan débil que
es preferiblemente considerado como un tipo de interaccion entre las moléculas.
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Ejercicios:

1. ¢Qué tipo de enlace se establece entre el elemento con nimero atémico 17 y el elemento con
namero atémico 207?

2. Sean los elementos con numeros atémicos 11 y 17. Indica razonadamente:

a. Los iones més probables que formara cada uno de ellos y si estos tendran mayor o menor
radio atbmico que los correspondientes atomos neutros.

b. El tipo de enlace que tendran los compuestos formados por cada uno de estos elementos
con el azufre.

3. Indica el tipo de enlace que se formara y la férmula del compuesto formado al combinarse:
a. El hierro con el cloro.
b. El silicio con el carbono.

c. Elsilicio con el oxigeno.

EL ENLACE IONICO:

El enlace i6nico se forma por la transferencia de electrones
de un metal a un no metal. El &tomo que cede electrones se
convierte en un cation y el que los gana en un anion.

Cada ion se rodea de un nimero determinado de iones de
signo contrario (este numero se denomina indice o nimero
de coordinacion). El resultado es la formaciéon de una red
cristalina compacta, tridimensional y neutra en la que se
van alternando catién y anion, y que tiene una geometria
diferente dependiendo de cudles sean los atomos que
forman la red.

En la imagen se puede observar la red cristalina del cloruro
de sodio (NaCl). EI nimero de coordinacién es 6 para
ambos iones, ya que cada ion se rodea de 6 iones de signo
contrario.

La energia reticular o energia de red (Ug):

Es la energia que se libera en el proceso de formacién del enlace i6nico a partir de los iones en estado
gaseoso.

Para calcular la energia de red se pueden utilizar dos procedimientos:
a) Ciclo de Born-Haber.
b) Ecuacion de Born-Landé

El ciclo de Born-Haber es un ciclo termodinamico a través del cual podemos calcular la energia liberada en
el proceso de formacién de la red.

Este ciclo se construye de forma semejante para todas las redes ionicas, con variaciones en el numero y
tipo de reacciones que intervienen en el proceso, porque estas reacciones dependen de la naturaleza de
los elementos que se unen para formar la red iénica.

Para construir estos ciclos termodinamicos es importante el concepto de entalpia de formacion (AHy), que

es la energia que se libera en el proceso de formacién de un compuesto a partir de las especies
elementales que lo componen, en su forma mas estable.

Todos los valores de entalpias se suelen dar en condiciones estandar porque se encuentran facilmente en
las tablas. En termodinamica las condiciones estandar son temperatura de 25 °C y presion 10° Pa.
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Como ejemplo de sustancias simples en su estado termodinamico mas estable tenemos:

Cis)» 02 (g) Hz (g), Cags), Hgwy, etc.

Por convenio, la entalpia de las sustancias simples en condiciones estandar y en su estado termodinamico
mas estable es cero.

HP(Cisy) = 0; H2(05(5)) =0, ..., etc.

Recuerda que sustancia simple es aquella formada por &tomos o moléculas de un solo elemento quimico.
No confundir con sustancia pura, que es aquella que esta formada por un solo tipo de elemento o
compuesto (el agua, que es un compuesto, seria una sustancia pura, pero no una sustancia simple).

Veamos como ejemplo del ciclo de Born-Haber del cloruro de sodio (NaCl):

Na(s) + 1CL(g) —2F 5 Nacl(s)

AH,, | Lo, i
Na (9) Cl (9) U
Eion lAE

Na*(9) ClI(9)

A mayor energia de red el compuesto formado sera mas estable y por tanto tendr4 mayores puntos de
fusiéon, menor solubilidad y mayor dureza.

Segun el tamafio de los iones se formaran agrupaciones diferentes, dando lugar a diferentes redes
cristalinas, unas mas compactas (mas densas) que otras.

Ejercicios:

1. Calcula la energia de red correspondiente al NaCl sabiendo que al formarse a partir de sus
elementos se desprenden 411 kJ/mol. Sol. — 788,1 kJ/mol.

Datos (en kJ/mol): AH,,,,(Na) = 107,3; EI,(Na) = 495,8; AH;;;(Cl,) = 244; AE,(Cl) = — 348.

2. Utilizando el ciclo de Born-Haber calcula la energia de red (Ug) del NaF(g) a partir de los siguientes
datos (en kJ/mol): AH}’(NaF) = —573,6; AH,,(Na) = 107,3; AH,;(F,) = 159; EI;(Na) =
495,8; AE,(Cl) = — 328. Sol. — 928 kJ/mol.

3. Utilizando el ciclo de Born-Haber para la formacion del CaCl; (5 calcula la afinidad electronica del
cloro a partir de los siguientes datos (en kJ/mol): AH})(CaClz) = —748; AH,,;,(Ca) =
178,2; EI,(Ca) = 590; EI,(Ca) = 1145; AH;;;(Cl,) = 243; Uz(CaCl,) = — 2258.

Sol. — 323,1 kJ/mol.

4. Calcula la energia de red del KCl utilizando los datos de las tablas que has de buscar en
Internet. Sol. aproximadamente — 718 kJ/mol (dependera de las tablas utilizadas).
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Propiedades de los compuestos idnicos:

- Altos puntos de fusion y ebullicion.

- Por lo general solubles en disolventes polares.

- No conducen en estado sdlido, pero si disueltos o fundidos.
- Duros pero fragiles.

EL ENLACE COVALENTE:

Lewis explico que el enlace covalente consistia en compartir uno 0 mas pares de electrones entre dos
atomos, con el objetivo de alcanzar el octeto electrénico.

Por lo general el enlace covalente se da entre elementos con electronegatividades elevadas (no metales),
y que ademas sean similares entre si.

Para que un enlace sea 100% covalente los atomos que lo forman han de
tener la misma electronegatividad. Si uno es mas electronegativo que el
otro, se puede seguir hablando de enlace covalente siempre y cuando
esa diferencia de electronegatividad no sea superior a 1,7, pero en este
caso ya no podremos hablar de enlace covalente puro, sino que tendra un
cierto caracter ionico. Habrd una densidad de carga electronica que
estard méas desplazada hacia el atomo mas electronegativo, mientras que
el atomo menos electronegativo tendr4d una deficiencia de carga
electronica. Esto es lo que se conoce como polaridad del enlace, y las
moléculas que presentan esta caracteristica recibiran el nombre de
moléculas polares.

Para la representacion del enlace covalente, Lewis sugirié unas estructuras denominadas electron-punto,
en las que alrededor de cada elemento quimico se dibujan, mediante puntos, los electrones de valencia.

Dos electrones compartidos, uno procedente del atomo Ay ° o
otro del aomo B por ejemplo, se pueden representar ‘O'
también mediante una linea, que corresponde a un enlace
covalente sencillo. | |
LN J L
Si bien la regla del octeto es muy Util para la determinacion H O S O H
de la estructura de Lewis de algunas moléculas sencillas, lo ~ o
cierto es que existen excepciones a la misma. Estas | |
excepciones pueden ser por exceso (PCls, SFs, SiFg) o
por defecto (BF;, AlCl;). .O.

L, L, L I
Puede darse el caso de que los dos atomos compartan mas

de un par de electrones, se dice entonces que forman un enlace mdltiple. Si comparten dos pares se trata
de un enlace doble, y si son tres pares, de un enlace triple. La formacion de un enlace multiple confiere a
las moléculas una especial estabilidad. Por ejemplo, en el caso de la molécula de nitr6geno se forma un
enlace triple que es muy fuerte, lo que hace que la molécula sea bastante inerte.

A medida que aumenta el orden de enlace (simple, doble y triple), también aumenta la energia de enlace
y, por tanto, la estabilidad de la molécula. El grado en que aumenta la energia de enlace no es
proporcional, es decir, la energia de un enlace doble (O = O) no es el doble de la energia de un enlace
sencillo (O — O).

Para aprender a construir estructuras de Lewis complejas se recomienda visualizar los videos del bloque
de Quimica de la Web de asturquimica. Estos videos se pueden encontrar en:

asturquimica.com > 2° BACHILLERATO > QUIMICA > VIDEOS > CLASES VIRTUALES
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Ejercicios:
1. Elabora la estructura de Lewis de las siguientes moléculas:
a. CO,,NH3, N,y H,S.
b. H;0% y ClO~ (iones).

Estructuras resonantes:

”

Existen algunas moléculas que presentan lo que llamamos ‘resonancia”, 1o cual implica que para ser
descritas correctamente se requieren varias estructuras de Lewis. A la suma de todas las estructuras de
Lewis posibles para la molécula se le denomina “hibrido de resonancia”.

e x’"f 7/ , o octet
major minor not significant

Ejercicios:
1. Elabora la estructura de Lewis de las siguientes moléculas:
a. SO,y S0;
b. NO3

Excepciones a la regla del Octeto:

La posibilidad de formar méas enlaces de los que permite la regla del Octeto - F

se da en elementos del tercer periodo y posteriores. Ello es debido a la . . .

disponibilidad de orbitales “d” vacios. o F : : F IC
iOJO! El método que utilizamos para elaborar estructuras de Lewis no e \ / o

funciona con las excepciones a la regla del Octeto. Estas deberan S

elaborarse “a bulto”. . / \ *e
o . F F .
Ejercicios: - ., o

1. Elabora la estructura de Lewis de las siguientes moléculas: ‘F -

a. BF;y PCls

GEOMETRIA MOLECULAR:

Las estructuras de Lewis nos son Utiles para determinar como se enlazan los a&tomos en una molécula,
pero nada nos dicen acerca de su distribucion en el espacio, es decir, su geometria molecular.

Para predecir la geometria molecular existen varias teorias:
- Teoria de repulsiéon de pares de electrones de la capa de valencia (TRPECV).

- Teoria del enlace de valencia (TEV).
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Teoria de repulsion de pares de electrones de la capa de valencia:

La TRPECYV se basa en que las moléculas estables adquieren la orientacién que provoca menor repulsion
entre los pares de electrones de la capa de valencia. Esto tiene su ldgica ya que los electrones se repelen
entre si, por lo que cuanto mas alejados estén unos de otros, mas estable sera la molécula.

Esta teoria diferencia los pares de electrones en dos tipos:

- Pares no enlazantes o libres, que son los pares de electrones que no forman enlace pero que
ocupan un lugar en el espacio.

- Pares enlazantes, que son los pares de electrones que constituyen los enlaces.

Cabe destacar que los pares no enlazantes causan mayores repulsiones a los pares vecinos que los pares
enlazantes, motivo por el cual algunas moléculas con pares libres en torno al atomo central, como el
amoniaco o el agua, presentan ligeras variaciones en el angulo de enlace esperado.

Los enlaces multiples se tratan, a efectos repulsivos, como si fueran un enlace sencillo.
Segun sea el numero de pares de electrones alrededor del atomo central, las geometrias posibles seran:

VSEPR Geometries
Steric Basic Geometry 1 lone pair 2 lone pairs 3 lone pairs 4 lone pairs
Mo 0 lone pair
180°
2 o 180
¥—E—X
Linear
X .
3 I~ e L
<120°
Trizenal Planar Bent or Angular
X i ‘2z [}
t X.ﬁn | -\\ 1090 1'{lf-fl'n E '.E:'.Ill
.
‘_/ x KA X >x
‘ 1'3"'*" = 10ge
Tetrahedral Trigonal Pyramid Bent or Angular
¥ o <90° X - I X 1s0°
s | e - S, N | S, N
% ciopn. e & LI _=F—r—a
l/-"| I_D-‘("L_’?T‘ H :-.,-" = .
b o X X X
Trigonal Bipyramid Sawhorse or Seesaw T-:hape Linear
| ok | ol | o
5 X, B WX Hin, "\}..I{x X HI s
: <o {E! o0 o E"““ s e
X"":?| S X~ Py -'a;?" e |}1{
X " " X <o
Oetahedral Sgmare Pyramid Square Planar T-zhape
Ejercicios:

1. Indica razonadamente la geometria y el &ngulo de enlace de las siguientes moléculas:
a. BeCl,,BF;,CH,, PCls,1F5y SFg
b. H;0%Y,NH; y NH}

c. SF, (excepcion a la regla del Octeto).
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Teoria del enlace de valencia

Un orbital atbmico es una regién del espacio en la que la probabilidad de encontrar al electron es maxima,
por lo tanto, un atomo que va a enlazarse covalentemente con otro atomo tendra el electrén que va a
compartir en uno de sus orbitales atomicos. Segun la teoria del enlace de valencia, el enlace covalente se
da cuando al aproximarse los dos atomos sus orbitales atomicos se superponen, credndose una region
gue se conoce como zona de “solapamiento orbital”, que pertenece a ambos atomos por igual, y en la que
se localizan los electrones compartidos.

Esta teoria dice que para que esto suceda los orbitales atdbmicos han de tener electrones desapareados,
es decir, seran orbitales atdbmicos semiocupados, o lo que es lo mismo, ocupados por un Unico electréon. Al
producirse el solapamiento, los electrones se colocaran con los espines antiparalelos.

El solapamiento se puede dar de dos formas:

- Solapamiento frontal: se da cuando los dos orbitales se hallan situados sobre el mismo eje del
enlace. En este caso se formaran enlaces de tipo sigma. Es el que da lugar a los enlaces sencillos.

- Solapamiento lateral: se da cuando los dos orbitales se hallan en ejes paralelos entre si y
perpendiculares al eje del enlace. En este caso se formaran enlaces de tipo pi (). Es el que
produce los enlaces mdltiples.

) )
V0 W

Al haber mas interpenetracién o superposicién de orbitales en el enlace sigma, éste es mas fuerte que el
enlace m, por lo que libera mas energia al formarse y costard mas energia romperlo.

Correcciones a la teoria del enlace de valencia:

Esta explicacion del enlace fue plenamente satisfactoria para muchas moléculas, pero ¢cémo podemos
explicar el enlace en la molécula de BeCl, si los dos electrones de valencia del berilio se encuentran
apareados? Para justificar esto se acepta que un electron del orbital 2s promocione a un orbital 2p vacio,
gue es relativamente accesible. Esto requiere un costo de energia, pero que se compensa con la
formacion posterior de dos enlaces covalentes.

Estado fundamental del berilio Estado excitado del berilio
v Iy Peeite ——, ] (4] |4
A ¢
1s 2s 2p 1s 2s 2p

Esta “promocién electrénica” explicaria que se formen dos enlaces covalentes, pero no que sean idénticos.
Si los orbitales atomicos que se enlazan ahora son el 2s y el 2p del berilio con los orbitales p del cloro,
estos enlaces deberian ser distintos, pero experimentalmente se ha observado que los enlaces son
idénticos, por lo que ha de ocurrir algo méas que explique los datos experimentales obtenidos.

Por ello, Linus Pauling propuso el concepto de “hibridacion de orbitales atémicos”. La hibridacidén consiste
en hacer una combinacion de los orbitales del atomo central para formar unos orbitales hibridos
(semejantes) que cumplan con los datos experimentales del enlace.
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Asi por ejemplo, para el caso del BeCl, el orbital 2s y el orbital 2p del berilio se hibridan (se mezclan) para
dar dos orbitales iguales que llamamos hibridos sp.

< < < <

y y y y

Hybridization 5 T 1 i L—

SEmm— ) o R >

/

2 O.A. puros 2 O.A. hibridos “sp”

Los dos orbitales hibridos sp son equivalentes en forma y energia, y tienen propiedades intermedias entre
un orbital s y un orbital p. Una vez producida la hibridacion, podemos escribir la configuracion del berilio

' i (]

PSP Py Pz
Estado excitado el berilio con los
orhitales 2s v 2p hibridados para
dar dos hibridos sp

Quedan dos orbitales p vacios y los dos hibridos sp, que se colocaran lo mas separados posible para
minimizar la repulsién entre ellos, es decir, a 180° (disposicion lineal). El solapamiento es ahora entre los
orbitales hibridos sp del berilio y los orbitales atébmicos 2p del fltor.

sz_S;P S»P-Pz
Cl (LBE&W cCi
enlaces o (0]

Se explica asi la formacion de enlaces con distancias idénticas y la geometria lineal de la molécula.

Los hibridos méas importantes son:

Hibridacion sp Hibridacion sp? Hibridacion sp®

1s+1p=2sp 6 = 1802 1s+2p=3sp’ 9 =1200 | 1s+3p=4sp’ 6 = 90¢

En el caso de hibridaciones sp y sp?, al disponer de orbitales p que pueden estar semiocupados, se podran
formar enlaces multiples.
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Ejercicios:

1.

2.

Indica la hibridacion del atomo central en las siguientes moléculas:
a. BF;, CH,, PF;y H,S.

Indica la hibridacién de los atomos de carbono en las siguientes moléculas:
a. CO,, HCN, H,C = NH, acido but-3-en-1-oico y clorobenceno.

ESTRUCTURA Y PROPIEDADES DE LAS SUSTANCIAS COVALENTES:

Hay dos maneras de organizacion del enlace covalente:

Si la entidad minima que compone la sustancia es una molécula, entonces se llaman moléculas
covalentes. La mayoria de las sustancias covalentes son moléculas aisladas, agrupadas entre si mediante
fuerzas intermoleculares (enlace de hidrégeno, fuerzas de Van der Waals, etc.).

Si la entidad minima que compone la sustancia es un atomo, entonces se llaman redes cristalinas
covalentes. Las redes covalentes estan formadas por un nimero muy elevado de atomos iguales o
distintos que se extienden en las tres direcciones del espacio. Son ejemplos de sustancias cristalinas
covalentes la silice (5i0,) y el carbono diamante.

Propiedades de las sustancias moleculares:

Bajos puntos de fusion y ebullicién, ya que para fundirlos o vaporizarlos hay que romper sélo las
fuerzas intermoleculares y nunca el enlace covalente.

Algunas sustancias covalentes moleculares presentan enlaces de hidrégeno intermoleculares. En
este caso las sustancias tendran mayores puntos de fusién y ebullicion que sustancias de polaridad
analoga, y ademas tendran gran capacidad de solvatacién (buenos disolventes).

En general no conducen la corriente eléctrica, ya que los electrones se encuentran compartidos
formando enlaces covalentes intramoleculares (los electrones no tienen movilidad). Unicamente la
conducen compuestos covalentes muy polares en disoluciéon acuosa que se puedan disociar como
electrolitos, como por ejemplo el HCI.

Su solubilidad depende de su polaridad, asi los compuestos moleculares polares (ac. Acético) se
disolveran en disolventes polares (agua, etanol), mientras que los compuestos covalentes apolares
(gasolina) se disolveran en disolventes apolares (benceno, hexano o tolueno).

“igual disuelve a igual’.

Propiedades de las redes cristalinas covalentes:

Altisimos puntos de fusién y ebullicién, ya que para fundirlos o vaporizarlos es necesario romper los
enlaces covalentes.

A excepcién del carbono grafito, los cristales covalentes son muy duros y no conducen la corriente
eléctrica.

El carbono grafito se ordena en capas que se apilan unas encima de las otras. Se trata de capas
planas de atomos de carbono con hibridacion sp?, formando hexagonos, quedando libre un orbital p
deslocalizado que interacciona levemente con otro orbital p de un carbono de otra capa de grafito.
Los electrones presentes en estos orbitales p deslocalizados presentan movilidad y son los
responsables de la conductividad.

El diamante es el compuesto mas duro que se conoce, con una dureza 10 en la escala de Mohs.

Son insolubles en practicamente cualquier disolvente, y ello es debido a su ausencia de polaridad y
a la fortaleza del enlace covalente.
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POLARIDAD DE ENLACE:

Los enlaces no son todos puramente iGnicos o puramente covalentes. Siempre hay casos intermedios en
los que hay que tener en cuenta la electronegatividad de cada atomo, asi para una molécula del tipo AB
nos podemos encontrar con los siguientes casos:

XA = XB = Enlace covalente puro = (molécula APOLAR)

Enlace predominantemente ionico

Xa* Xp = Axap > 1,7 = (compuesto i6nico)

Enlace predominantemente covalente
(molécula POLAR)

Axap < 1,7 =

Non-Polar Covalent Bond Polar Covalent Bond Tonic Bond

Bonding electrons shared Bonding electrons shared Complete transfer of one or
equaﬂy between two atoms. unequally between two atoms. more valence electrons.

No charges on atoms. Partial charges on atoms. Full charges on resulting ions.

En el enlace covalente polar el par de electrones se encuentra desplazado hacia el atomo mas
electronegativo. La densidad electrénica es asimétrica.

- El elemento mas electronegativo tiene mayor densidad de electrones y queda con carga parcial
negativa, 6~

- El elemento menos electronegativo tiene menor densidad de electrones y queda con carga parcial
positiva, § *

La separacion de carga en una molécula crea un momento dipolar, u, que se representa con una flecha
gue apunta en la direccién del elemento mas electronegativo. El momento dipolar se mide en Debyes, D.

Veamos dos ejemplos de obtencién del momento dipolar total de una molécula:

uNH3
Net dipole moment

O | .. O-

10



Quimica. 22 BACH. EL ENLACE QUiMICO Origen y evolucion de los comp...

Cuando una molécula esta formada con enlaces de igual polaridad y ademas es simétrica, sus momentos
dipolares de enlace se anulan y la molécula es apolar. Veamos un ejemplo:

no-C

nO-C

< >
Die—  —= §J

0- o+

O

nCO2=10

Moléculas como el CCl, (geometria tetraédrica), BCl5 (triangular plana), PClc (bipiramide trigonal) o SFg
(octaédrica) son moléculas apolares a pesar de tener enlaces polares. Esto es debido a su geometria.

Ejercicios:

1. Dadas las moléculas BF; y PFj:

a. Razona si son polares los enlaces boro-flior y fosfor-fltor.

b. Haz una prediccion de la geometria a partir de la TRPECV.

c. Justifica la polaridad de las moléculas.
2. Para el compuesto organico 3-buten-2-ol:
a. Escribe su férmula quimica.

b. Indica la hibridacion que presentan cada uno de los atomos de carbono.

c. Sefiala un enlace pi (7).

d. Sefiala un enlace polarizado indicando la carga parcial de cada atomo (6§ y §7).

3. Indica la polaridad de las siguientes especies quimicas: Agua, amoniaco, tetracloruro de carbono,
dihidruro de berilio, acido clorhidrico, metanol, diéxido de azufre, tetracloruro de silicio, mondxido

de dinitrégeno y difluoruro de oxigeno.

ENLACE ENTRE MOLECULAS (FUERZAS INTERMOLECULARES):

En el interior de una molécula, los a4tomos se mantienen unidos por enlaces quimicos (enlaces
covalentes). Estos enlaces son fuerzas intramoleculares que van de 150 a 1000 kJ/mol. Son estas
fuerzas, por tanto, las que determinan las propiedades quimicas de las sustancias.

Sin embargo, entre dos o mas moléculas también
pueden producirse interacciones. Estas interacciones
son fuerzas atractivas mas débiles, de caracter
electrostatico, que reciben el nombre de fuerzas
intermoleculares. Estas fuerzas son las que
determinan las propiedades fisicas de las sustancias,
como por ejemplo el punto de fusién y de ebullicién, la
solubilidad, la tension superficial, etc.

Por lo general son fuerzas débiles, cuya energia de
enlace nunca supera los 42 kJ/mol, pero al ser muy
numerosas su contribucién es importante.

o+ H &+

\ /
/CS)_Illllllllls;l_—Oa_
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Quimica. 22 BACH. EL ENLACE QUiMICO Origen y evolucion de los comp...

El tipo de fuerza intermolecular existente en los compuestos quimicos depende de la naturaleza de la
molécula. De esta manera, debemos hablar de desplazamiento de cargas dentro de las moléculas de
forma instantanea o permanente, y son las fuerzas que atraen estas cargas las que generan este tipo de
uniones intermoleculares.

Cuando el desplazamiento de cargas dentro de las moléculas es permanente (en el caso de las moléculas
polares), se forma un dipolo. En este caso hay dos tipos de fuerzas intermoleculares:

- Enlace de hidrégeno.
- Fuerzas de Van der Waals.

Si el desplazamiento de cargas dentro de las moléculas es instantaneo (en el caso de las moléculas
apolares), se podra formar un dipolo instantaneo debido a que los electrones de un &tomo o molécula se
pueden concentrar en un momento determinado en una regién concreta.

El dipolo instantdneo creara desplazamientos de cargas en las moléculas vecinas dando lugar a lo que se
conoce como dipolo inducido. En este caso aparecen un tipo de fuerzas intermoleculares que reciben el
nombre de:

- Fuerzas de London.

Veamos una a una las caracteristicas de las fuerzas intermoleculares que nos podemos encontrar:

Enlace de hidrégeno:

Se da entre un atomo muy electronegativo (O, N, F) que tiene un par de electrones sin compartir (densidad
de carga negativa 0 §7) y un atomo de hidrégeno que presenta densidad de carga positiva o §*, porque
esta enlazado covalentemente a su vez a otro &omo muy electronegativo (otro &tomo de O, N o F
diferente).

El hidrégeno es el Unico elemento quimico capaz de formar este tipo de enlace, y ello es debido a lo
pequefio que es, y a que no tiene mas electrones que el que comparte para formar el enlace covalente.
Concentra con ello una densidad de carga positiva tan elevada que es capaz de atraer fuertemente a
cualquier par de electrones solitarios no compartidos de otro atomo que se encuentre en sus
proximidades.

Las moléculas que interaccionan entre si por medio de enlaces de hidrogeno presentan puntos de fusion y
ebullicion mayores que las moléculas de polaridad analoga.

PUNTO FUSION | PUNTO EBULLICION
SUSTANCIA (C) °C)
H,0
(H0) 0 100
AGUA
C6H14 - 98 69
C.Hy, - 135 -0,5
H,S - 86 -61
HCI -114 -85
C:H
(CeHe) 5 80
BENCENO
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Quimica. 22 BACH. EL ENLACE QUiMICO Origen y evolucion de los comp...

Fuerzas de Van der Waals:

Cuando tenemos una molécula polar que no puede formar
enlaces de hidrégeno porque no tiene en su composicion
hidrogeno y oxigeno, nitrégeno o fldor, existe una
interaccion dipolo-dipolo que recibe el nombre de fuerza
de Van der Waals.

Esta interaccion no es tan fuerte como el enlace de
hidrogeno, pero si que es lo suficientemente fuerte (sobre
todo en el caso de moléculas muy polares) como para
alterar las propiedades fisicas de la molécula de forma

significativa (aumentan los puntos de fusién y ebullicién, etc.).

Fuerzas de London:

Se establece entre moléculas apolares o atomos que
forman dipolos instantaneos. Estas fuerzas aumentan con
el tamafio de la molécula. Esto es debido a que cuanto mas
grande es la molécula, mas lejos se encuentran los
electrones del nucleo. Esto hace mas facil la formacion de
dipolos inducidos, aun asi estas fuerzas son muy débiles y
generalmente no alteran significativamente las propiedades
fisicas de la molécula.

g 5
.

o+ o+ Cl

) & o ]

DIPOLO INSTANTAMEQ DIPOLO INDUCIDO

Un ejemplo es el caso de los halégenos; el cloro es gaseoso, el bromo es liquido y el yodo es sélido a
temperatura ambiente. El yodo al ser el mas grande es el mas polarizable y también el que presenta

mayores puntos de fusion y ebullicion.

En los gases nobles existen exclusivamente interacciones de London.

Ejercicios:

1. El agua tiene una masa molecular de 18 unidades y el butano de 55 unidades, masas
aproximadas. ¢ Por qué, a temperatura ambiente y presion de 1 atmédsfera, el agua es liquida y el

butano es gas?

2. Explica por qué:

a. El agua disuelve a la sal comun (NaCl) y el tetracloruro de carbono no.

b. El dihidruro de berilio no es polar y si lo es el agua.

c. El etano es menos soluble en agua que el etanol.

d. El sulfuro de hidrégeno tiene un punto de ebullicion menor que el seleniuro de hidrégeno.

3. Explica qué tipo de enlace quimico debe romperse o qué fuerza de atraccién debe vencerse para:

a. Fundir cloruro de calcio.

b. Evaporar nitrégeno liquido.
c. Hervir agua.

d. Fundir hierro.

4. Dados los compuestos Si0,, MgCl, y CCl,, responde razonadamente a las siguientes preguntas:

a. ¢Qué compuesto es soluble en benceno?

b. ¢Qué compuesto es el mas duro de los tres?

c. ¢Queé fuerzas hay que romper para disolver MgCl, y?, ¢y para evaporar CCly y?
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