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Estos pretenden ser unos apuntes de teoría, que son al mismo tiempo “resumen” por el nivel bachillerato y por revisión de conceptos ya tratados en cursos anteriores, y amplios por el tema tratado. En Química de 2º los contenidos sobre enlaces profundizan los de Física y Química de 1º, apoyándose en lo ampliado sobre física cuántica. Se pueden ver ejercicios PAU Química asociados en www.fiquipedia.es, son simples, con pocos conceptos (centrados en tipos enlaces, propiedades, Lewis, geometría, fuerzas intermoleculares y algo de energía reticular y ciclo Born-Haber). Estos apuntes van más allá de preparar PAU.



1. Enlace químico 1.1 Concepto. Relación con la estabilidad energética de los átomos enlazados. El concepto de enlace químico explica el por qué los átomos, en lugar de estar aislados, se asocian, y cómo y por qué se producen estas asociaciones entre átomos dando lugar a sustancias de diferentes propiedades. Se pueden hacer varias aproximaciones cualitativas al concepto de enlace químico: -La tendencia a formar enlaces está asociada a la reactividad química, que es mínima para los gases nobles, gases monoatómicos que en general no reaccionan (hay excepciones pero son raras); son átomos que tienen una configuración electrónica estable, con su capa exterior de electrones completa, “octeto ..ns 2 np6”. -El enlace químico está asociado a una transferencia de electrones entre los átomos enlazados Los átomos que no son gases nobles quieren parecerse a ellos y “de alguna manera” tienden/buscan cierta configuración electrónica (suele ser de gas noble). “Hete aquí la mitad de la química en una frase: los átomos que no tienen suficientes electrones en el nivel más exterior lucharán por tenerlos, los canjearán, suplicarán, harán y desharán alianzas, harán lo que sea para conseguir el número ideal.” (La cuchara menguante, Sam Kean) -El enlace químico, como combinación de átomos, es una situación energéticamente más favorable / de menor energía que la situación en la que están separados. Los sistemas tienden a una energía mínima, buscando un mínimo estable. Por ello al formarse un enlace se libera energía, y para romperlo hay que aportarla: cuanto más fuerte es un enlace más energía se libera al formarse.



1.2. Tipos de enlaces Se suele hablar de tres tipos: iónicos, covalentes y metálicos. A veces se habla también de enlaces intermoleculares, pero es habitual mencionarlos como interacciones o fuerzas intermoleculares. (Cualitativamente se pueden describir indicando el tipo de negociación de electrones entre átomos enlazados) -Iónico: Gran diferencia de electronegatividad; entre “metal y no metal”. Uno cede electrones (forma catión) y otro los capta (forma anión). Cationes y aniones que se mantienen unidos por atracción cargas opuestas. -Covalente: Ambos con alta electronegatividad; entre “no metal y no metal”. Ninguno cede, ambos comparten electrones en zonas comunes a los dos átomos, y esa compartición mantiene unidos los átomos. -Metálico: Ambos con baja electronegatividad: entre “metal y metal”. Todos ceden, se forma una comuna/nube de electrones que es compartida entre todos, y esa compartición mantiene unidos los átomos. Estos tres tipos son una clasificación histórica/práctica: un enlace siempre es un tema de compartición de electrones entre átomos tratable de manera única con mecánica cuántica, y se puede considerar un enlace real como una mezcla entre entre tipos, por ejemplo cierto porcentaje de iónico y cierto de covalente.



1.3. Conceptos asociados a enlace, teorías y modelos de enlace Para describir cómo es un enlace, y cómo éste influye en las propiedades físicas y químicas de las sustancias, podemos usar algunos conceptos generales, y otros que son específicos de ciertos tipos de enlaces y se detallan más adelante al tratar cada tipo (por ejemplo geometría molecular en enlaces covalentes). -Energía de enlace: es la liberada estando átomos en estado gaseoso (o la a aportar para separar los átomos enlazados para que pasen a ser átomos separados en estado gaseoso). Va a dar idea de la fortaleza del enlace. -Unidades estructurales: si se unen átomos o iones, se unen en grupos reducidos o en redes de gran tamaño. -Disposición relativa de átomos: distancias entre ellos, geometría en enlace covalente (ángulos), número de coordinación de red cristalina en enlaces iónicos y metálicos.. -Distribución de cargas en el enlace/polaridad: va a influir en propiedades como conductividad y solubilidad Aunque la mecánica cuántica permite describir cualquier enlace, a nivel práctico los enlaces se pueden explicar de manera más simple mediante distintas teorías / modelos: se tratan junto al tipo de enlace en el que se aplican. Las ideas de energía de enlace y de distancia de enlace se pueden visualizar en diagramas: al aproximar los átomos o iones hay una distancia donde hay un equilibrio entre repulsión y atracción y la Principles of General Chemistry, cc-by-nc-sa energía es mínima, y esa es la energía de enlace.
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1.4 El concepto de cristal El concepto cristal en química es distinto al del lenguaje cotidiano, que un químico llamaría vidrio. Se trata por separado y antes de los enlaces porque el concepto aplica a diferentes tipos de enlaces y sustancias. La definición simple (RAE) de cristal es “Sólido cuyos átomos y moléculas están regular y repetidamente distribuidos en el espacio”, aunque la Unión Internacional de Cristalografía modificó la definición en 1992 para contemplar los cuasicristales: “sólido que produce un patrón de difracción no difuso y bien definido” Las unidades estructurales de los cristales pueden ser de distintos tipos: átomos (incluyendo iones) y moléculas; por sencillez se suelen usar átomos en las descripciones. Considerando cristales simples, hay una red cristalina tridimensional en la que la porción más pequeña que se repite se llama celda unidad o unitaria, que por su forma dan 7 sistemas cristalinos. Añadiendo la disposición espacial de átomos en las celdas se tiene la información global del cristal: existen 14 tipos de combinaciones posibles llamadas redes de Bravais. Las posibilidades reales de agrupación está condicionadas por el tamaño de los átomos y por mantener la neutralidad global de carga (cuando hay iones). En los cristales se habla de conceptos como factor de empaquetamiento (porcentaje del volumen de la celda unitaria ocupada por los átomos considerándolos esferas sólidas), número de coordinación (número de nodos vecinos más cercanos a un nodo) y empaquetamiento compacto (los átomos están en contacto)



2. Enlace iónico El modelo de cesión de electrones y formación de iones para conseguir configuración de gas noble fue propuesto por Walther Kossel. Se forma un cristal/red cristalina/red iónica donde las unidades estructurales son iones y las fuerzas que los mantienen unidos son electrostáticas, que disminuyen con la distancia y dependen del medio (las fuerzas electrostáticas son menores en el agua que en el aire/vacío por ser mayor la permitividad eléctrica del agua (εr≈80)).



2.1. Concepto de energía de red Energía reticular o energía de red es la energía requerida para separar completamente un mol de un cristal iónico en sus iones gaseosos. Otra manera de definirla es la energía desprendida al formar un mol de cristal a partir de sus elementos en estado gaseoso. Es una medida de la estabilidad de un cristal iónico, ya que cuanto mayor es, más estable es el cristal. Simplificando mucho podríamos pensar que la energía asociada a formar un cristal sería la energía asociada a formar los iones que lo forman que luego se unirían sin más: la energía de ionización (formar el catión siempre implica aportar energía) y la afinidad electrónica (formar el anión varía según el elemento, aunque libera energía en no metales). Pero si usamos un ejemplo como el NaCl, la energía de ionización Na son 496 kJ/mol, y la AE del Cl son 349 kJ/mol, por lo que teóricamente habría que aportar energía para formarlo, cuando experimentalmente es un proceso que libera energía (la entalpía de formación es negativa): no se trata simplemente de formar iones, sino de formar un cristal tridimensional con ellos.



2.1.1. Factores de los que depende la energía de red, y cálculo teórico La energía de red se representa con la letra U, y depende cualitativamente (Coulomb / Born-Landé): -Radio de los iones: si el radio es mayor, disminuirá U ya que estarán más lejos y se atraerán menos. -Carga de los iones: si la carga es mayor, aumentará U, ya que se atraerán más. Ejemplo para distancia similar NaF 235 pm, MgO 212 pm, U(NaF)=919 kJ/mol, U(MgO)=3795 kJ/mol. -Tipo de red /número de coordinación: no hay solamente atracciones entre iones de carga opuesta adyacentes, sino también atracción y repulsión entre iones que no son totalmente adyacentes. Esta dependencia, asumiendo un cristal tridimensional indefinido, se refleja en una suma infinita de Principles of General Chemistry, cc-by-nc-sa términos que convergen a un valor, la constante de Madelung (M), que depende de la geometría de la red. La energía de red se calcula teóricamente mediante la ecuación de Born−N A Z + Z - e 2 1 Landé, donde NA es el nº de Avogadro, Z+ y Z- cargas de catión y anión, e la U = M (1− ) 4 πε 0 d 0 n carga del electrón, d0 la menor distancia entre iones, y n es el exponente de Born (entre 5 y 12, experimental). La expresión surge de considerar los iones que rodean un ión central e ir sumando energías potenciales de atracción y repulsión asociadas. >Los factores de los que depende se deben conocer, aunque no se use la fórmula.
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2.1.2. Cálculo práctico de la energía de red. Ciclo de Born-Haber Aplicando la Ley de Hess, se puede calcular indirectamente la energía de red, llegando a la formación del sólido cristalino a partir de los iones en estado gaseoso por reacciones alternativas de las que sí se puede conocer la energía involucrada. Se puede plantear un diagrama de secuencia de reacciones o un diagrama de entalpías, donde se identifican una serie de pasos, cada uno con una energía asociada. Se usa un ejemplo para que no sean abstractos, aunque puede haber variaciones según las cargas iónicas. En la reacción directa la energía asociada es la entalpía de formación. En la cadena de reacciones alternativas se suceden varias energías: formación de átomos en estado gaseoso a partir estado estándar (sublimación y disociación), formación de iones (Energía de ionización y Afinidad Electrónica) y formación de la red cristalina a partir iones gaseosos (energía reticular). Aplicando la ley de Hess ΔHf=Es+Ei+1/2Ed+AE+U Luego se puede calcular U a partir del resto de valores U=ΔHf-Es-Ei-1/2Ed-AE Principles of General Chemistry, cc-by-nc-sa



2.3. Propiedades de las sustancias iónicas



Se indican y describen aquí propiedades, pero se considera interesante tratar de forma comparada todas las propiedades de las sustancias según sus enlaces, definiendo las propiedades, lo que se hace en tabla aparte. -Estructura de red cristalina según distintos sistemas de cristalización, redes de Bravais. -No se agrupan en número limitado de átomos, sino en estructuras tridimensionales muy grandes “ilimitadas” -La fórmula es empírica, indica la proporción de átomos. Las fórmulas habituales con números enteros están asociados a compuestos sin defectos (daltónidos), pero hay compuestos con números decimales cuando hay defectos en la estructura (los bertólidos o compuestos no estequiométricos, por ejemplo el FeO normalmente tiene una estequiometría real Fe0,84O y Fe0,95O por defectos y por presencia de Fe+2 y Fe+3) -Altos puntos de fusión Tf y ebullición Te, rango temperaturas en estado líquido es amplio, poco volátiles -Son sólidos a temperatura ambiente: asociado a Tf y Te, la energía reticular es alta. -Duros y frágiles (para pequeños desplazamientos de distribución surgen fuerzas repulsivas en planos cristal) -No conductores en estado sólido. Sí conducen fundidos o disueltos. -Solubles en disolventes polares. Además de la disolución en la que el cristal se separa en iones, se produce solvatación (hidratación en agua), en la que los iones se rodean de partículas de disolvente, situación más estable que libera energía. -Coeficientes de dilatación pequeños. Las distancias en la red cristalina varían muy poco.



3. Enlace covalente. El modelo de compartición de electrones entre átomos para conseguir configuración de gas noble fue propuesto por Gilbert .N. Lewis. Se forman de enlaces covalentes, que son parejas de electrones compartidos, que están localizados entre los dos átomos enlazados; es la compartición de electrones lo que mantiene unidos los átomos enlazados. Se puede visualizar que dos átomos de hidrógeno se enlazan mediante un enlace covalente a una distancia en la que minimizan la energía: existen fuerzas atractivas y repulsivas entre átomos que aumentan a medida que se acercan, y hay un equilibrio a cierta distancia, para la que, en el caso de enlace Principles of General Chemistry, cc-by-nc-sa covalente, hay electrones localizados entre ellos que se consideran compartidos entre ambos átomos, y que son los electrones que forman el enlace. El enlace covalente se describe aquí usando varias teorías, que se tratan en orden histórico y de complejidad: Lewis, enlace de valencia y orbitales moleculares. Existen algunos conceptos similares/ comunes entre ellas.



3.1 Teoría de Lewis Lewis junto con Langmuir introdujeron lo que hoy se resume como “regla del octeto”: los átomos intentan conseguir 8 electrones en su última capa como los gases nobles. Se podría llamar regla de “capa llena”, o de “capa como gas noble”, ya que está la excepción importante de que el Hidrógeno completa su capa con 2, no
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con 8 electrones. El núcleo y los electrones de capas interiores no intervienen en el enlace, los átomos se enlazan utilizando sus electrones de valencia (los de la última capa). La idea básica es que no hay cesión de electrones como en el enlace iónico, sino que algunos electrones de valencia de cada uno los átomos involucrados son compartidos y pasan a considerarse como de valencia de ambos átomos (de ahí el término co-valencia = covalente) por lo que se contabilizan como electrones de ambos átomos, de manera que ambos consiguen configuración de gas noble, “el octeto”.



3.1.1 Tipos de enlaces covalentes y tipos de estructuras de sustancias covalentes Cada pareja de electrones compartidos entre dos átomos se considera un enlace covalente: puede haber enlaces simples, dobles (se comparten 4 electrones) o triples (se comparten 6 electrones) >Lo habitual es hasta triple, aunque existen enlaces cuádruples, quíntuples e incluso séxtuples. Los pares de electrones sin compartir se denominan pares solitarios o no enlazantes, y son importantes porque intervienen en la geometría y a veces pueden intervenir en enlaces coordinados o dativos. En un enlace normal cada uno de los dos electrones de un enlace es aportado por un átomo distinto. En un enlace coordinado o dativo los dos electrones del enlace son aportados por el mismo átomo (donador) al átomo que los recibe (receptor). Los electrones siguen estando compartidos, aunque haya donador y receptor no es una cesión como en el caso de enlace iónico. Estos enlaces son polares, más débiles y de mayor longitud que los enlaces covalentes normales. El tipo de estructura de las sustancias que tiene enlaces covalentes puede ser: -Moléculas: los enlaces unen un grupo limitado de átomos, y existe fórmula molecular. En función de la estructura y tamaño de las moléculas y las fuerzas intermoleculares la sustancia va a presentar a nivel macroscópico cierta estructura y propiedades. -Cristales/Sólidos covalentes: los enlaces unen gran número de átomos en estructuras “ordenadas” e “indefinidas” (grafito, diamante, cuarzo). No existen moléculas ni fórmula molecular



3.1.2 Conceptos asociados a moléculas: resonancia y carga formal >Para describir estos conceptos, que se suelen introducir en química de 2º de bachillerato, se asume que ya se conocen los diagramas de Lewis, introducidos en cursos anteriores. Resonancia: a veces la verdadera estructura de la molécula no se puede representar con un diagrama de Lewis, pero si con varias estructuras límite que, sin describir cada una de ellas a la molécula, se puede considerar que combinadas sí se aproximan a la descripción correcta de la molécula. Cada una de esas representaciones de la molécula se llama estructura de resonancia: tienen los átomos en la misma posición pero se diferencian en la distribución de los electrones. Cualitativamente: a veces se dice que la molécula resuena entre sus distintas estructuras, como si su configuración electrónica alternase entre ellas con cierto peso de cada una de ellas según su estabilidad, por lo que los electrones están “deslocalizados”. Un ejemplo típico es el benceno. La carga formal de un átomo en una molécula es la que carga que tendría asumiendo que los electrones de los enlaces se reparten por igual entre los átomos enlazados. Para un átomo en una molécula se puede calcular como (nº de electrones de valencia del átomo aislado) – (nº de electrones no enlazados del átomo en la molécula) – (la mitad de los electrones que forman enlaces con ese átomo en esa molécula). Es importante porque en los diagramas de Lewis un criterio importante es minimizar la carga formal de los átomos.



3.1.3 Diagramas/Estructuras de Lewis. Los diagramas/estructuras de Lewis son una representación de moléculas, que son un número limitado átomos enlazados mediante enlaces covalentes, mediante ciertas reglas: >Se pueden hacer diagramas de Lewis de sustancias iónicas para reflejar que cada ión consigue el octeto, pero no es habitual. Se suele asumir diagrama de Lewis sólo asociado a sustancias covalentes. -El símbolo de un elemento representa el núcleo más las capas no de valencia, y por cada electrón en la capa de valencia se representa a su alrededor un punto. Como son átomos que van a formar enlaces, tendrán entre 1 y 7 electrones de valencia y se representarán de 1 a 7 puntos. Se incluyen como ejemplo elementos de periodos 2 y 3 (H tiene un único punto como Li) -Como en un enlace intervienen varios átomos con sus electrones, a veces para mostrar mejor de quién es originalmente cada electrón se representan los electrones de distintos átomos con puntos de otro color o con otro tipo de marcas (círculos huecos, cruces) -Es habitual que cada pareja de electrones de un enlace se O represente como una línea en el sentido de unión de los átomos, si el enlace es doble o triple se representan 2 o 3 H H
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líneas paralelas. Cada pareja de electrones no enlazados se representa como una línea “tangente” al átomo, sin unirlo a otro. A veces no se representan en absoluto los electrones no enlazados, y a veces hay situaciones intermedias. Las fórmulas desarrolladas de orgánica en ocasiones se pueden considerar diagramas de Lewis. -Cuando existe un enlace covalente coordinado/dativo la línea del enlace se representa como una flecha, que parte del átomo que está aportando los dos electrones. -La carga formal se indica mediante un signo (casi siempre rodeado por un círculo, y solamente se indica signo, no el valor ) junto al átomo que la tiene. -En diagramas de Lewis de estructuras resonantes, en lugar de poner dobles flechas entre O varias, a veces pone una única con enlaces indicados mediante líneas discontinuas para reflejar O O que es un promedio de estructuras en las que ese enlace no siempre existe. Ejemplo, benceno. 1.278 Å



116.78°



3.1.4 Pasos/ideas para realizar un diagrama de Lewis Se pueden plantear como pasos/ideas generales, aunque cada caso es distinto: -Calcular el número total de electrones disponibles: los de valencia de todos los átomos que van a formar la molécula, añadiendo o quitando en función de la carga total si existe. Todos esos electrones aparecerán en el diagrama de Lewis, bien en enlaces o como electrones no enlazados. -Elegir el “elemento central”. Se elige el de mayor “valencia” (número positivo que indica número de enlaces que puede formar) o el de mayor volumen. A veces el elemento que ocupa la posición central se indica como dato para realizar el diagrama. -Colocar elementos con sus electrones alrededor del elemento central, formando enlaces y completando capas (H con 2, elementos del periodo 2 con 8, y elementos de periodo 3 y superiores en ocasiones con más de 8, aunque en general con 8). Si hay enlaces múltiples se asignan al elemento central. Los átomos de H siempre se colocan en posiciones terminales, y los átomos de O suelen ser terminales salvo en casos como los grupos hidroxilo -OH. Si existen varias posibilidades, se busca aquella que minimice la cargas formales de los átomos, en ciertos casos buscando que la carga formal del átomo central sea cero. Casos: en H2O2 no hay “átomo central”, pero sí se puede hacer sabiendo que los H son terminales. En los oxácidos, el elemento central suele ser el que actúa como no metal, teniendo en cuenta que los H van ligados a oxígenos en grupos hidroxilo -OH. En HClO el O es el central, pero en HClO 4 el Cl es el central. Asumiendo que no hay excepciones (H completa con 2 y resto con 8), podemos plantear numéricamente: -T: Nº de e- Totales de valencia asociados a todos los átomos de la molécula. -N: Nº de e- Necesarios para que todos los átomos completen su capa. N=(nºátomos no H)·8+(nºátomosH)·2 -C: Nº de e- Compartidos en enlaces. C=N-T. El número de enlaces es C/2. -S: Nº de e- Solitarios, no compartidos en enlaces. S=T-E Estos cálculos permiten ver casos sencillos: H 2O (T=8, N=12, C=4, S=4, 2 enlaces), NH4+ (T=8, N=16, C=8, S=0, 4 enlaces), HClO3 (T=26, N=34, E=8, S=18, 4 enlaces) y también ver que si T es impar, como en NO, C también es impar y es imposible que todos consigan el octeto con enlaces “normales que comparten 2e -”.



3.1.5 Excepciones en diagramas de Lewis / limitaciones teoría Lewis Aparte del H que completa capa con 2 electrones, la regla del octeto no siempre es válida, ya que no explica a ciertas moléculas que en las que átomos no completan el octeto (por ejemplo BF 3, BeCl2), o en las que átomos se rodean de más de 8 electrones (por ejemplo no metales de periodo 3 y mayores, PCl5, H2SO4, donde hay orbitales d libres). Existen compuestos reactivos como los radicales libres o con número impar de electrones de valencia como el NO para los que no es posible un diagrama de Lewis convencional que cumpla el octeto. La limitación más importante es que no aporta información sobre geometría ni energía de enlace.



3.2. Parámetros moleculares Son parámetros que caracterizan a los enlaces covalentes dentro de moléculas. La teoría de Lewis no aporta información sobre algunos de ellos, y de ahí la necesidad de nuevas teorías. Se usan valores promedio: los átomos enlazados no están totalmente fijos, vibran, y algunos valores varían continuamente. Los valores de un enlace no dependen solamente de los átomos enlazados, están asociados a cada molécula, ya que dependen de la presencia y proximidad de átomos, otros enlaces o de pares de electrones no enlazados. -Energía de enlace: la liberada al formarse un enlace entre dos átomos en estado gaseoso. La energía de enlace de los enlaces dobles es mayor a la de los simples y la de los triples superior a la de los dobles. Mayor energía de enlace supone mayor estabilidad de enlace; está asociada a la energía de disociación, que es la que hay que aportar para romper un enlace.
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-Longitud de enlace: distancia de equilibrio entre dos núcleos atómicos enlazados, asociada a la energía de enlace en la curva de acercamiento. -Ángulo de enlace: ángulo formado entre el núcleo de un átomo central y otros átomos enlazados a él. >Para reflejar geometría se utilizan modelos tridimensionales de moléculas (muy habituales en orgánica). A veces se usa el “modelo de barras y esferas”: se representan los átomos como bolas enlazadas con segmentos simples, dobles o triples. Esa representación es más fácil de visualizar, pero lo más próximo a la realidad es el “modelo de espacio lleno”, utilizando radios atómicos asociados a tamaño de nubes electrónicas supone que las distancias de enlace son pequeñas y esos segmentos de enlace quedan ocultos dentro de la nube electrónica. Se suele utilizar un convenio de colores: H blanco, O rojo, C negro... Metanol



3.2.1. Polaridad de enlaces y moléculas



Se trata este parámetro por separado por su importancia, ya que es determinante en las propiedades de las sustancias moleculares al influir en las fuerzas intermoleculares. -Polaridad de enlace/momento dipolar de enlace: son parámetros que miden la distribución de la nube electrónica en el enlace. Si existe diferencia de electronegatividad, uno de los dos átomos atraerá más la nube electrónica hacia él, lo que crea una densidad de carga negativa en un extremo del enlace (se representa con δ-) y de carga positiva en el otro (se representa con δ+), lo que crea un dipolo electrostático y se habla de enlace polar. El momento dipolar es una magnitud vectorial dirigida hacia el elemento más electronegativo. >Se suele utilizar la letra μ, y se representa con una flecha junto al enlace. Es importante no confundir esta flecha con la flecha asociada a un enlace covalente dativo. >A veces se visualiza el enlace iónico como un caso “covalente” de polaridad extrema >Se utiliza la electronegatividad real, no la de convenio IUPAC para formulación. Por ejemplo C es más electronegativo que H, aunque según convenio formulación IUPAC lo es H y por eso metano se escribe CH 4. -Polaridad molecular/momento dipolar molecular: es el resultado de la suma vectorial de todas las polaridades de los enlaces de la molécula. Puede ser nulo y la molécula ser Birdville ISD,Chemistry Moore/Stanitski/Jurs,Thomson, Copyright apolar aunque los enlaces de la molécula sean polares.



3.3. Teoría del enlace de valencia y de teoría de orbitales moleculares Aplicar la mecánica cuántica al conjunto de átomos enlazados en la molécula es la manera correcta de describirla, pero es demasiado compleja. Se usan métodos aproximados, y hay dos teorías que llevan a resultados similares. La teoría EV es más sencilla y es la que se ve en 2º de Bachillerato. -Teoría OM Orbitales Moleculares. Desarrollada por Mulliken y Hund. La molécula tiene orbitales moleculares, zonas donde encontrar todos los electrones de la molécula, que están deslocalizados por toda la molécula: un ejemplo sería el benceno. -Teoría EV Enlace de Valencia. Desarrollada por Slater y Pauling. La molécula es un conjunto de orbitales, a menudo híbridos, localizados y asociados a cada átomo y que albergan pares de electrones. Un enlace entre dos átomos se forma por el solapamiento de dos orbitales, uno de cada átomo, si el total de electrones que ocupan ambos orbitales es de dos. En los enlaces intervienen orbitales con electrones desapareados, aportando cada átomo un electrón con spin opuesto (Pauli) La teoría EV comparte algunas ideas con Lewis, como uso de e - de valencia y en pares, pero tiene conceptos nuevos que se apoyan en mecánica cuántica, que no se utilizan en Lewis Solapamiento de orbitales: el enlace se forma porque se superponen en el espacio dos orbitales atómicos dejando una zona común en la que será más probable encontrar los dos electrones que forman el enlace. La dirección del openstudy.com, cc-by-nc-sa enlace debe hacer que el solape sea máximo, para aumentar la densidad de carga



Página 6 de 10



Resumen teoría Química 2º Bachillerato Bloque Enlace químico y propiedades sustancias [email protected] Revisado 23 noviembre 2014



entre los átomos y hacer máxima la energía de enlace. Como los orbitales tienen forma (s,p,d,f), el solapamiento dependerá de la forma de los orbitales enlazados: el enlace sólo ocurre si el acercamiento es en la dirección correcta (enlaza con cinética). Si el solapamiento es en el eje de aproximación de los orbitales, el enlace se llama σ. Ejemplos son s-s, s-p, pz-pz, (si z es el eje de aproximación) o entre híbridos como sp-s, sp-sp. Si el solapamiento es en un eje paralelo a la aproximación de los orbitales, el enlace se llama π. Un ejemplo es el solapamiento py-py ó px-px (si z es el eje de aproximación) >En la misma molécula y entre los mismos átomos pueden coexistir varios wps.prenhall.com (socratic.org cc-by-nc-sa) tipos de solapamiento: un enlace doble entre carbonos es σ+π (ver imagen), y un enlace triple es σ+2π Promoción de electrones: un átomo puede formar enlaces con electrones que en su estado fundamental están apareados si éstos promocionan (suben) a niveles de energía superiores quedando desapareados, y la energía de los enlaces formados es mayor que la de promoción. Un ejemplo es el C que promociona de s 2 p2 a s1 p3 formando cuatro enlaces.



3.3.1 Hibridación de orbitales atómicos (sp, sp2, sp3) Se trata este parámetro por separado por su importancia, ya que es determinante en la geometría molecular y en las propiedades de las sustancias moleculares al influir en las fuerzas intermoleculares. La hibridación es una combinación de orbitales atómicos que produce orbitales híbridos con formas distintas. El número de orbitales híbridos formados es igual al de orbitales atómicos de partida de la hibridación, y los orbitales que no hibridan quedan inalterados. Las hibridaciones más habituales son entre orbitales s y p: hay más hibridaciones con orbitales d (sp3d y sp3d2) que no se ven en 2º de Bachillerato, aunque sí se ven las geometrías asociadas a estas hibridaciones (doble pirámide trigonal y octaedro) razonándolas de manera distinta, mediante la TRPECV. OA inicio 1 orbital s + 1 orbital p 1 orbital s + 2 orbitales p 1 orbital s + 3 orbitales p OH obtenidos



2 orbitales sp



3 orbitales sp2



aboutthemcat.org, © Sabali Co



aboutthemcat.org, © Sabali Co



Geometría Lineal, 180º



4 orbitales sp3



aboutthemcat.org, © Sabali Co



Triangular plana, 120º



Tetraedro, 109,5º



Wikimedia, Sven, cc-by-sa



Wikimedia, Sven, cc-by-sa



180°



A Wikimedia, jfmelero, cc-by-sa



3.3.2 Teoría de la Repulsión de Pares de Electrones de la Capa de Valencia (RPECV) La geometría molecular dentro de la teoría EV se puede razonar de dos maneras que dan el mismo resultado: Hibridación: las direcciones en las que se produce solapamiento de orbitales híbridos con otros orbitales (atómicos o híbridos) de otros átomos de la mólécula, determina la geometría de la molécula. Al hablar de “dirección de solapamiento” implica obligatoriamente enlaces σ, ya que los enlaces π se producen entre orbitales perpendiculares a ese solapamiento, que son orbitales p no hibridados. Teoría RPECV (VSEPR: Valence Shell Electron Pair Repulsion). Su idea básica es que “Los pares de electrones de la capa de valencia se repelen unos a otros, por lo que estos pares se sitúan lo más alejados posible entre sí”. (Se podría llamar RGruposECV, ya que enlaces dobles y triples cuentan como un “par”) Ambas tienen como punto de partida el diagrama de Lewis, que permite visualizar el número de pares de electrones de valencia, pares enlazantes y pares no enlazantes, que rodean cada átomo.
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Este número de pares de electrones y enlaces alrededor del átomo central implicará ciertas hibridaciones / cierta disposición espacial de los pares debido a su repulsión mutua, lo que determinará la geometría, según esos pares de electrones sean solitarios o pares de enlace, y según sean enlaces simples, dobles o triples. Se incluye una tabla con la geometría razonada según RPECV, aunque algunos casos también pueden razonarse mediante hibridación. Para indica el tipo de molécula se usa la notación AXE: A es átomo central, X átomos enlazados a A, y E el número de pares de electrones solitarios que rodean a A. En los casos en los que no hay pares de electrones solitarios, la disposición de los pares de electrones, los enlaces, da la geometría. >A veces se pregunta geometría de una molécula diatómica: es necesariamente lineal En los casos en los que hay pares de electrones solitarios, la disposición de pares electrones no da la geometría, ya que hay que contar solamente enlaces. Además hay que tener en cuenta que los pares de electrones solitarios están más deslocalizados, son más voluminosos, y repelen a otros pares, por lo que los ángulos varían ligeramente respecto al caso en el que todos los pares que rodean al átomo central son iguales. La repulsión entre pares solitarios es mayor que la repulsión entre pares solitarios y pares enlazados, y esta mayor que la repulsión entre pares de enlazados. A veces los pares de electrones solitarios se representan como un órbital con dos puntos que representan esos electrones no enlazados. Tipo de Forma Disposición Geometría molécula electrónica



Tipo



Forma



Geometría



Ejemplos



AX2E0 Lineal (180º)



BeCl2, CO2



AX3E0 Triangular plana (120º)



BF3, SO3, CO32-



AX4E0 Tetraédrica (109,5º)



CH4, ClO4-



AX5E0 Bipirámide trigonal



PCl5



AX6E0 Octaedro



SF6



Ejemplos



AX2E1



Angular (NaClO como ejemplo y sus iones permite ver que la realidad es que los enlaces covalentes e iónicos pueden existir al mismo tiempo en una misma sustancia, y la separación es sustancias es algo subjetiva.



3.5 Fuerzas intermoleculares Se trata de fuerzas que actúan entre moléculas uniéndolas, por lo que a veces se habla de enlaces intermoleculares, y son distintas a las fuerzas que unen los átomos en la molécula. Son muy débiles, pero importantes ya que son un factor determinante en las propiedades de las sustancias moleculares. Cuanto mayores son las fuerzas mayor será la unión entre moléculas y mayor la temperatura de fusión. Determinar el tipo de fuerzas intermoleculares presentes implica conocer la geometría y la polaridad de las moléculas. Hay básicamente dos tipos de fuerzas, y algunas tienen subtipos. Se describen por orden de intensidad “decreciente de manera general” -Enlace ó puente de Hidrógeno. Es un tipo de fuerza presente en enlaces del H con átomos pequeños y electronegativos: N, O y F. El átomo de H es especial ya que cuando pierde su electrón pasa a ser un núcleo y su tamaño es muy pequeño, por lo que cuando un elemento muy electronegativo se enlaza a él se lleva gran parte de la nube electrónica del H y esa carga positiva puede ser atraída/atraer a otros átomos suficientemente pequeños, y el H hace de “puente” uniendo moléculas. Se suele representar con una línea de puntos discontinua, y existe en compuestos Wikimedia, cc-by-sa inorgánicos y orgánicos, como el ADN. -Fuerzas de Van Der Waals. Son fuerzas atractivas entre moléculas que son de tres subtipos --Dipolo permanente-dipolo permanente (“de orientación”). Se producen entre moléculas polares debido a atracción electrostática, y es mayor cuanto mayores son los momentos dipolares. --Dipolo permanente-dipolo inducido (“de inducción”). Se producen entre moléculas de distintas sustancias, unas polares y otras no, pero en las que la proximidad de dipolos induce dipolos no permanentes. --Dipolo instantáneo-dipolo instantáneo (“de dispersión ó de London”). Se producen entre moléculas apolares, en las que la deformación de la nube electrónica origina dipolos instantáneos. >Las fuerzas de Van Der Waals aumentan con la masa molecular, ya que la nube electrónica también será
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mayor y será más deformable y será más fácil de polarizar. Si la molécula es muy grande, esto es muy relevante: por ejemplo el I2 es sólido mientras que el Cl2 es gas. >Las fuerzas no son excluyentes entre sí, lo que ocurre es que en general las fuerzas más intensas son las que prevalecen y se ignoran los otros tipos.



4. Enlace metálico. Estudio cualitativo El enlace metálico se da solamente en estado sólido y líquido. Los modelos cualitativos que lo describen son: -Modelo de gas electrónico (o mar de electrones), en el que la estructura metálica está formada por iones positivos rodeados de un gas de electrones. Los electrones se pueden desplazarse fácilmente lo que explica la conductividad y la facilidad para arrancarlos. También explica que sean dúctiles y maleables, pues desplazar los iones dentro del gas mantiene la cohesión. Al bajar en un grupo aumenta el tamaño de los cationes, por lo que disminuye dureza pero la ductilidad y la maleabilidad aumentan. -Teoría de bandas, en el que hay un enlace covalente deslocalizado, un gran orbital asociado a todos los átomos. Al combinarse muchos átomos se forman muchos orbitales moleculares, cuyos niveles de energía son muy próximos organizados en bandas de valencia (el nivel más bajo, con electrones), y bandas de conducción (el nivel más alto). En función de la diferencia de energía entre las bandas se habla de conductores, aislantes o semiconductores.



4.1. Propiedades de los metales Se indican y describen aquí propiedades, pero se considera interesante tratar de forma comparada todas las propiedades de las sustancias según sus enlaces, definiendo las propiedades, lo que se hace en tabla aparte. -La mayor parte de los elementos de la tabla periódica son metales -Las unidades estructurales son átomos (cationes) que se organizan en redes cristalinas -Temperatura de fusión Tf y ebullición Te altas, excepto Hg y alcalinos. Sólidos a T ambiente, salvo Hg. -Duros, dúctiles y maleables -Buenos conductores -No solubles -Alta densidad -Brillo metálico -Emisión de electrones si son iluminados con cierta frecuencia (efecto fotoeléctrico)



5. Propiedades de algunas sustancias de interés industrial o biológico en función de su estructura o enlaces En este apartado, que se indica subrayado por aparecer en el currículo oficial, se pueden comentar muchas sustancias, pero se tratan solamente algunas, siempre se puede ampliar, por ejemplo en bloque de orgánica. Benceno. Es un compuesto importante, base de muchos compuestos aromáticos. Sirve para mostrar ideas como resonancia, parámetros moleculares, y representaciones



Representaciones benceno, wikimedia Vladsinger cc-by-sa, Benjah-bmm27



Interés industrial: Acido sulfúrico, ácido nítrico, ácido clorhídrico, amoniaco, hidróxido de sodio, hidrocarburos y derivados petróleo, polímeros... Interés biológico: compuestos orgánicos como glucosa, ADN, … Compuestos inorgánicos asociados a la vida y contaminación (H2O, O3, CO2, CO, NO2, NO3...)
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