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1. El enlace quimico
1.1. La energia de enlace

El enlace quimico se forma por interaccion de dos atomos Ay B

/

A+ B - A-B

¢, Cuanto tiene que valer una interaccion para que pueda ser considerada como enlace?

>E Einteraccic')n > 42 KJ/mol

Einteraccién térmica

Energia de enlace

« Energia que se desprende cuando se forma un enlace

Eenlace >0
« Energia necesaria para romper un enlace
H + H > H, AH= -435 KJ/mol
‘ Enince= 435 kJ/mol
H, > H + H AH= 435 KJ/mol



1. El enlace quimico
1.2. Longitud de enlace

Longitud de enlace: Valor promedio de la distancia entre los
nucleos Ay B debido a las vibraciones del enlace A-B

O—H (H,0) 0.96A C--H (CH,) 1.095 A

O—H (H,0,) 0974 C-H (C,H,)  1.0874




1. El enlace quimico
1.3. Angulos de enlace, momento dipolar de una molécula

Valor promedio del angulo definido por los nucleos A, By Cya
que los atomos vibran en torno a una posicion de equilibrio.

Momento dipolar | M = q ® d )




1. El enlace quimico
1.4. Electronegatividad

Las diferentes afinidades de los atomos por los electrones de una
molécula se definen mediante el término de electronegatividad (EN)

Pauling (1901-1994)

Si un atomo tiene una gran tendencia a atraer electrones se dice que
es muy electronegativo (elementos cercanos al Fluor en |la tabla
periddica) y si su tendencia es a perder esos electrones se dice que es
muy electropositivo (como los elementos alcalinos, 12 columna de la
tabla periodica)




1. El enlace quimico
1.5. Curva de energia potencial de una molécula

Variacion energética que tiene lugar cuando dos atomos se aproximan

Fuerzas que aparecen

« Fuerzas de atraccion entre el nucleo de cada atomo y
los electrones del otro

« Fuerzas de repulsidon entre los electrones de los dos
atomos y entre los dos nucleos

Ejercicio: Construya la curva de energia potencial de la molécula A--B

E vs. d(A-B)




1. El enlace quimico
1.5. Curva de energia potencial de una molécula

repulsion

E enIaceI

atraccion

d,: longitud de enlace




1. El enlace quimico
1.6. Configuracidn electronica
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1. El enlace quimico
1.6. Configuracidn electronica

Elemento Z Diagrama de orbitales Configuracion electronica
1s 2s 2p 3s

H 1 0 15l

He 2 (R 1s2

Li 3 +y 1 1s2 2st

Be 4 Tty 1s2 2s?

B 5 R 152 252 2p?

c s [t4|[tvl[t Ip 157 2572p?
7 [T T 157 252 2p°

o & [tU[Lelr [t 157 252 2p¢



1. El enlace quimico
1.6. Configuracidn electronica

Elemento Z Diagrama de orbitales Configuracion electronica
1s 2s 2p 3s
P [rd[re[rfn et 15?25 2p°

Ne 10 1) m 1s? 252 2p®

Octeto completo

Na 11 Tty 1 (i T‘L 'Tl, 1 1s2 252 2p® 3s?




2. Tipos de enlace

Enlace ionico: Transferencia de electrones entre un elemento electronegativo y
otro electropositivo (Fuerzas electrostaticas)

« Solidos ionicos (NaCl)

Enlace covalente: Comparticion de electrones entre elementos electronegativos

* Moléculas (O,) y solidos moleculares (Hielo)
« Solidos covalentes (diamante)

Enlace metalico: Comparticion de electrones entre elementos electropositivos

» Metales (Ag, Au)




2.1. Enlace ionico y compuestos ionicos

#8 Los atomos de casi todos los elementos pueden
ganar o perder electrones para dar especies
cargadas denominadas iones.

#8 Los compuestos formados por iones se conocen
COmo compuestos ionicos.

Los metales tienden a perder electrones
para formar iones cargados positivamente
llamados cationes.

Los no metales tienden a ganar electrones
para formar iones con carga negativa
denominados aniones.




2.1. Enlace ionico y compuestos ionicos

« Formados por un elemento electropositivo y otro electronegativo
 Los atomos (iones) se disponen formando redes cristalinas

» Solubles en agua e insolubles en disolventes organicos

* Puntos de fusion elevados

« Conducen la corriente eléctrica cuando estan disueltos o fundidos
* Fragiles (no son facilmente mecanizables)

 Menos densos que los metales




2.1. Enlace ionico y compuestos ionicos

Caso hipotético: Cristal unidimensional formado por un alineamiento de
cationes (+ z) y aniones (-2)

d d

«—> —

© ® o ® © ® o

Na [Ne] 3s?
Na* Cl - Energia de enlace = Energia electrostatica
Cl [Ne] 3s23p°
Zc= 1 1 |z.€||z €
Ze i XXB

electrosté&ica =~

) 472'6'0 dca

El sélido ionico tiene un contenido energético inferior (es mas estable)
gue el conjunto de sus iones



2.1. Enlace ibnico y compuestos ionicos




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

Primera aproximacion al estudio de moléculas

Lewis: “El enlace quimico que une a dos atomos se origina porque los dos
nucleos comparten pares de electrones.”

H:H
HTH

Un electron se encuentra bajo la influencia de dos nucleos

Reqgla del octeto:

“Los atomos se unen entre si compartiendo pares de electrones, en un
intento de adquirir una capa electronica exterior de ocho electrones similar
alade los gases nobles.”

H—1s' — (le") X
Cl — [Nel3s?3p® — (7e7) H o (EJ XX




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

EN cl = EN nH — EICltiene un mayor grado de control sobre los electrones

o+  O0— —
H-Cl U F O  Enlace covalente polar

—_

H-—H H = O  Enlace covalente no polar

—_—
Todas las moléculas diatomicas con [/ == O son polares

En las moléculas poliatbmicas debemos tener en cuenta la polaridad de todos los
enlaces y la geometria molecular:

O o— 20+ o—
A 0=C =0

Zﬁi:ﬁ¢0 Z/_ji:ﬁzo




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

Una estructura de Lewis es una representacion convencional de la distribucion
de electrones alrededor de cada uno de los atomos de una molécula, segun el
modelo del enlace por pares de electrones.

orbitales | 2s 2p .o .o
FilHel | 10| 1L |1l H—F % H—O0—H
O:[He] | 11 |1

N:[He] [ 11| 1] 1|1 oo
orbitales | 1s H—N H

H: 1 H

orbitales | 2s 2p H

Ci[He] | 1L |11 H—C—H

Cx[Hel | 1 [ 1|11




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

-Algunas moléculas requieren dos pares de electrones de enlace entre sus
atomos constituyentes (doble enlace):

O :[He]2s?2p*

§_6=2 0—9
0—Cc—0

-Tres pares de electrones entre dos atomos de una molécula se describe
como un triple enlace:

N :[Hel]2s?2p?
8—5=3

N N;




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

Moléculas hipervalentes: contienen atomos con mas de un octeto de e-

..F.. [ N J
¢ * [ N ] :F:
°F Ee S: 6 pares e- P: 5 pares e-
. .\S/ L N ..
AN : p—F:
.. [ ] .F.: ° \. [ ]
i EOE
S :[Nes?3p* P:[Ne]3s?3p°
orbitales | s P d
Debemos considerar los orbitales “d” S*[Ne] |11 [1T[T]|T]|1
P*: [Ne]

Las moléculas hipervalentes pueden aparecer a partir del tercer periodo




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

Moléculas hipovalentes: contienen atomos con menos de cuatro pares de e-

:.T.“ El B tiene 3 pares de e- a su alrededor
/B\ B:[He]2s*2p' — B*:[He]2s'2p?
S
:|C||: El Cl cede 1 e- al B, y ambos comparten 2 pares
/B\ Cl :[NeBs*3p® — CI** :[NeBs*3p*
0} o B*: [Hels'2p? — B* :[He]2s'2p°
orbitales S P
Desfavorable por EN relativas Cr:[Ne] | 1L | 1L | 1|1
B™: [He] T T 111




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

Reglas para escribir las estructuras de Lewis

1- El elemento menos EN suele ser el atomo central, excepto H.

2- Los atomos de O no se enlazan entre ellos.
Excepciones: O,, O, peréxidos y superoxidos
3- En los acidos oxiacidos el H suele unirse al O, y no a los atomos centrales.

Excepciones: H;,PO; y H;PO,

H H
H—§—F|>=:o: H—I|3:O
:c|): :c|)
L L

4- Los atomos de C tienden a unirse entre ellos.

5- La disposicion de atomos se realiza del modo mas simétrica posible



2.2. Enlace covalente y estructura molecular

Reglas para escribir las estructuras de Lewis

6- Se calcula el nUmero de e- de valencia (N) que se requieren para adquirir la
configuracion de gas noble:

H,S0, N =2x2(H)+8x1(S)+8x4(0)=44e necesarios
SO N =8x1(S)+8x4(0)=40e necesarios

7- Se calcula el numero de e- disponibles de todos los atomos. Si tenemos un ién
hemos de sumar el n° de e- de la carga negativa o restar los de la carga positiva:

H,S0, D=1x2(H)+6x1(S)+6x4(0)=232e disponibles
SO  D=6x1(S)+6x4(0)+2(i6n) = 32e disponibles

8- Se calcula el numero de e- compartidos mediante la diferencia C=N-D:

H,SO, C =44-32=12e compartidos(6 pares)
SOZ  C =40-32=8e compartidos(4 pares)



2.2. Enlace covalente y estructura molecular

Reglas para escribir las estructuras de Lewis

9- Se disponen los e- compartidos en el esqueleto, utilizando enlaces dobles y
triples si es necesario:

10- Se colocan los e- restantes como pares solitarios completando el octeto de
cada atomo:




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

Reglas para escribir las estructuras de Lewis

11- Pueden escribirse estructuras de Lewis alternativas promoviendo pares de e-
no enlazantes de atomos periféricos a pares enlazantes:

O.

H

l_.OH H—O

&
=4 g

Jok

5—o

Si el atomo central es del segundo periodo no podemos violar la regla del octeto

Si el atomo central es del tercer periodo y sucesivos, el n° de pares de e- a su
alrededor puede exceder de 4.




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

El modelo de Lewis no proporciona ninguna informacion acerca de la
geometria de la molécula

La teoria de las repulsiones entre los pares de electrones de la capa de
valencia (TRPECV) intenta explicar la geometria basandose en
consideraciones electrostaticas:

Gillespie: “En un conjunto de N cargas eléctricas puntuales, iguales y
situadas a la misma distancia de un punto fijo (origen de coordenadas), la
disposicion espacial de minima energia es la que minimiza las repulsiones

electrostaticas.”

triangulo equilatero tetraedro o
bipiramide triangular ~ Piramide de base cuadrada octaedro




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

orbitales | s P

N R T R Y ¥ Y

O:[He] |10 |1l 1|1 e o oo’

NifHe] |t | 1 [ 1|1

Cu[He] [ 1 [ 1| 1|1

Bx[He] | 1 | 1|1 H

Be*:[He] | 1 | 1 ‘

Li: [He] 1 C-.,,,I
%

.O. .o

Y H—F3

Cl

B

PN




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

Pares de | Distribucion de los paresde | n | m | AX Forma Ejemplos
e- e- geomeétrica
2 lineal 2| 0 | AX, lineal BeCl,
Plana triangular 3| 0 | AX; | Plana triangular BCl,
tetraédrica 41 0 | AX, tetraédrica CH,
3| 1| AX; piramidal NH,
2| 2 | AX, Angular H,O
113 | AX lineal HF

n: n° de pares de e- enlazantes

m: n° de pares de e- no enlazantes




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

1- Influencia de los pares de e- no enlazantes:

El dominio de un par de e no enlazantes ocupa un mayor volumen.

“La repulsiéon entre dos pares no enlazantes es mayor que la repulsién entre
un par no enlazante y un par enlazante, y ésta a su vez mayor que la
repulsion entre dos pares enlazantes.”

H
/(‘: ””IH /\N’."'”IH /.\(_);\
HT N A H H H




2.2. Enlace covalente y estructura molecular

2- Diferencia de EN entre atomos:

El par e- se encuentra mas cerca, por término medio, del atomo mas EN

® O ®
H/\_,NH EN. >EN,
104,5

El angulo F-O-F es mas cerrado
/\_4\
103,1




2.3. Enlace metalico y sus propiedades

“Sistemas solidos ( a T ambiente) formados por atomos que se mantienen
unidos mediante intensas fuerzas de enlace metalico”

* Los atomos se disponen formando redes cristalinas

 El nUmero de electrones es insuficiente para formar enlaces
2c - 2 e con los atomos vecinos

Na [Ne] 3st Na, @@ 2c—-2¢€

D
OO0 =




2.3. Enlace metalico y sus propiedades

Na - 1e = Na'

® ® © ©

® ® 6 o

® ® & ©

El enlace metalico resulta de lainteraccion entre el gas electronico y
los restos atomicos cargados positivamente




2.3. Enlace metalico y sus propiedades

Propiedades fisicas: Puntos de fusion

Li
180 °C
Na Mg Al
98 °C 650 °C 660 °C
K Ca
64 °C 838 °C
Rb Sr
39 °C 770 °C
Cs Ba
29 °C 725°C

Explica las tendencias en base al modelo de nube de carga




2.3. Enlace metalico y sus propiedades

Propiedades fisicas:

Conductividad eléctrica

La conductividad eléctrica de los metales aumenta al disminuir T

Al bajar |la temperatura las vibraciones de los cationes que forman
la red cristalina son de menor amplitud e interfieren menos con el
Movimiento de los electrones

Conduccioén del calor

La propagacion del calor es rapida en los metales ya que los e se
pueden desplazar rapidamente de una parte a otra del metal




2.3. Enlace metalico y sus propiedades

Propiedades mecanicas

Los metales son ductiles y maleables

Los atomos del metal puedes desplazarse sin necesidad de romper
enlaces

Brillo

Los metales tienen un aspecto brillante

Los electrones moviles vibran con la misma frecuencia que la radiacion
incidente emitiendo ondas electromagnéticas de la misma frecuencia




2.3. Enlace metalico y sus propiedades

N atomos de Na formando un cristal:

- N orbitales moleculares en la banda

- Capacidad: 2N e- +~— Nivel de Fermi

- NUmero de e: N

3s

Una banda parcialmente llena proporciona

movilidad a los e~ : banda de conduccion

Banda totalmente llena: banda de valencia




2.3. Enlace metalico y sus propiedades

Zona prohibida Zona prohibida
AE grande v _AE pequefa

v

Conductores (metales) aislantes semiconductores



3. Sblidos covalentes, sustancias moleculares
y fuerzas intermoleculares

Sustancias Solidos
moleculares covalentes
Unidad estructural molécula atomo
Enlace entre Fuerzas
. . Enlace covalente
unidades Intermoleculares
Puntos de fusién .
. ., Bajos Altos
y ebullicion
a Py T ordinarias | Liquidos o gases solidos
Ejemplos O,, H,O diamante

Molécula: conjunto finito de atomos unidos entre si mediante enlaces
covalentes.



3. Sblidos covalentes, sustancias moleculares
y fuerzas intermoleculares

Alotropos: formas estructurales diferentes de un elemento.

Diamante Grafito
E. covalente
- —— . j 142 pm
N\ B o7
" 4 \ ‘

] — - C(sp)

R sz

&
E—C—C & |
o /11’\1,) )/\,f > Fuerzas
Ce S | J i intermoleculares
(a) (b) (: _—
C (sp?)

Cristalino, transparente, d=3,53 g/cm3, Negro, d=2,25 g/cm?3, baja dureza,
elevada dureza, aislante, inerte. conductor, mas reactivo.



3. Sblidos covalentes, sustancias moleculares
y fuerzas intermoleculares

Las moléculas se mantienen unidas por fuerzas intermoleculares

0,4 KJ/mol

430 KJ/mol 430 KJ/mol 40 KJ/mol

568 KJ/mol 568 KJ/mol

Energia cinética promedio a 25° C: 4,8 KJ/mol

Las fuerzas intermoleculares explican el comportamiento real de los gases.




3. Sblidos covalentes, sustancias moleculares
y fuerzas intermoleculares

Tipo de Dependencia de .,
Fuerzas entre : , Descripcion
interaccion Fcond
Molecula polar- Dipolo - dipolo
molécula polar
Molécula polar- | Dipolo - dipolo ; Fuerzas de Van
) : . 1/d
molécula apolar inducido der Waals

Molécula apolar-
molécula apolar

Dipolo inducido -
dipolo inducido




3. Sélidos covalentes, sustancias moleculares
y fuerzas intermoleculares

Dipolo - Dipolo Entre moléculas polares




3. Sblidos covalentes, sustancias moleculares
y fuerzas intermoleculares

Dipolo — dipolo inducido

Una molécula polar puede inducir un dipolo en una molécula apolar

e e e

dipolo Molécula apolar Dipolo permanente  Dipolo inducido



3. Sblidos covalentes, sustancias moleculares
y fuerzas intermoleculares

Dipolo inducido — dipolo inducido: fuerzas de London

Una molécula apolar (o un atomo) puede poseer un momento dipolar
iInstantaneo, que puede cambiar de magnitud y direccion.

El dipolo temporal induce otros dipolos entre las moléculas (o atomos) vecinas e
interaccionan atractivamente entre si.

S T e e

Las fuerzas de London aumentan con la masa atdbmica o molecular.




3. Sblidos covalentes, sustancias moleculares
y fuerzas intermoleculares

Propiedades fisicas:

Pf (°C)
Ne -248,77
Xe -140,2

Pf (°C)
N, -198
NO -153
H,O 0

Cuestion: expligue estas tendencias




3. Sélidos covalentes, sustancias moleculares
y fuerzas intermoleculares

Enlace de hidrogeno

4(K) —

Punta de ebullicion normal . K

0 25 50 75 1K) 125 |50
Masa molecular . u




3. Sblidos covalentes, sustancias moleculares
y fuerzas intermoleculares

-Moléculas polares con atomos de hidrogeno enlazados con elementos muy
electronegativos.

-El 4tomo electronegativo posee pares de electrones no enlazantes.

-Especialmente importantes en moléculas con atomos de F o de O enlazados a H.

.F
L
H H.
Fo 1&%’/( F
’ Fuerzas direccionales
i H
F F
H_ H
B

Cuestion: Explique por gué los puntos de ebullicion del HF y HCI son 20° C
y -85° C, respectivamente.




4. Formulaciéon orgéanica. Grupos funcionales

Los compuestos organicos abundan en
la naturaleza

Grasas, hidratos de carbono y proteinas se
encuentran en la comida.

Propano, gasolina, queroseno, petroleo.

Farmacos y plasticos.

Los atomos de carbono forman cadenas y
anillos




4. Formulacion orgéanica. Grupos funcionales

Representacion de

algunos

hidrocarburos

i
H—C—H

I
H

(a) Metano

H H
H—C—C—H
H H
(b) Etano
H H H
H—C—C—C—H

H H H
(¢) Propano

H H
(d) Eteno (etileno)

L

4
-

>

~

)
\f‘\ ‘i ’
» .




4. Formulaciéon orgéanica. Grupos funcionales

llustraciones simples de estructuras organicas

P W )v g
(1) (2}

(3)




Grupos funcionales

Alcano
Algueno

Alquino

Alcohol

Haluro
de alquilo
ﬁls‘r

Amina

Aldehido

Cetona

Acido

carboxflico

Ester

Amida

Areno

Haluro de arilo

Fenol

R—H

N\ /
( =(

/ P
—(=("—

R—0OIl1

R—XP

R—O—R

R—NII,

O
R~ H
0
R—( R
i)
R—(C—Oll
9]
R—( OR
O
R—C—NII
Ar—HY
Ar—X®
Ar—OH

CHLCH,CH,CHLCHLCH,

CH,=CHCH,CH,CH,

CH,C=CCH,CH,CH,CH,CH,

CH,CH,CHLCH,0H

CH,CH,CH,CH,CH,CH,Br
CH,—0—CH,CH,CH,

CH;CH,CH,—NH,

O

|
(wl{ _:(‘H \(‘H _\(‘—l’l

0
I
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