Enlace Quimico



¢ Por qué se unen los atomos?

* Los atomos se unen entre si porque al estar
unidos alcanzan una situacion mas estable
(menos energética) que cuando estaban
separados.



METALICO

TIPO DE ENLACE ONICO
INTERATOMICO

— POLAR

COVALENTE APOLAR

| DATIVO (COORDINADO)

En adelante podremos hablar de sustancias metalicas
(o metales), idnicas (sales) y covalentes (compuestos
moleculares).
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Enlace metalico

 Es el enlace mediante el cual se combinan
entre si dos o mas atomos metalicos, o sea,
atomos de elementos de electronegatividades
bajas y con tendencia a ceder electrones.



Modelo del mar de electrones

i @ _ i @ :®< Cationes formados por el metal

- La nube electrénica no

- @ _ @ _ @ _ pertenece a ningun catién
en particular

FIGURA 3.3. Modelo del mar de electrones. Las esferas rojas representan a los cationes que se
formaron cuando los atomos donaron sus electrones de valencia; mientras que el fondo rosado co-
rresponde a la nube de electrones formada por el giro de los electrones donados, alrededor de todos

los iones positivos.

En el enlace metalico los electrones no
pertenecen a ningun atomo determinado,
lo que origina un enlace que se extiende en
todas direcciones.



Las sustancias que presentan enlace metalico
tienen las siguientes propiedades:

e Tienen brillo.

e Son solidos a temperatura ambiente,
excepto el mercurio (Hg) que es liquido.

e Tienen altos puntos de fusion y ebullicion,
excepto el mercurio, el cesio y el galio.

e Son buenos conductores del calor vy la
electricidad.

e Resisten grandes tensiones sin romperse.



Es importante notar, que las aleaciones (mezclas de metales), también
se mantienen unidas entre si por medio de enlace metalico.

a) b) —_—

—

FIGURA 3.5. Algunas especies que tienen en-
lace metalico: a) alambre de cobre. b) tubos de

hierro (Fe). ¢) calcio metalico. :
(Fe). c) vidag,




Simbolos de puntos de Lewis

* Cuando se representan los electrones de
valencia de un elemento como puntos o
cruces. Esta representacion recibe el nombre
de simbolo de Lewis.



* Paso 1: Representar el elemento quimico

——————

______

______

"Paso 2: Determinamos la cantidad de puntos (o cruces)
gue tenemos que dibujar alrededor del simbolo del
elemento. En este caso, de acuerdo a la configuracion
electronica mas externa (2s2 2p3)



* Paso 3: Dibujamos los cinco puntos
alrededor del simbolo del nitrégeno.
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* |os elementos buscan parecerse al gas noble mas
cercano, pues al tener las subcapas llenas
consiguen su anhelada estabilidad

* a) Regla del octeto: Dice que un elemento se
combinara con otro con el fin de quedar rodeado
de ocho electrones.

* b) Regla del dueto: Dice que un elemento se
combinara con otro(s) con el fin de quedar
rodeado de dos electrones.



Por ejemplo:

El cloro (Z =17) de acuerdo a su configuracion electronica mas externa
3s?3p° pertenece al grupo VIIA, o sea, tiene siete electrones en su (lti-
ma capa, por lo que tendera a ganar un electron para quedar rodeado
de ocho electrones (para parecerse al argon (Z =18)), cumpliendo asi la
regla del octeto. En simbolos de Lewis:

Cle+ 1e~* — ICIs = ICl!



Enlace idonico

En los enlaces ionicos, los electrones se transfieren
completamente de un atomo a otro. Durante este
proceso de perder o ganar electrones, los atomos que
reaccionan forman Iones de cargas opuestas que
después se atraen entre si por tener cargas opuestas.

Para la formacion de un enlace idnico es necesario que la
diferencia de electronegatividad (A E.N.) entre los elementos

que se mezclan deben ser igual o superiora 1,7. En

simbolos: A E.N. > 1,7



El sodio (metal, de simbolo Na) tiene una electronegatividad de 0,9
mientras que el cloro (no metal, de simbolo Cl) tiene una electrone-

gatividad de 3,0. Al restar ambas electronegatividades para sacar las
diferencia entre ellas (A E.N.) se tiene que:

A E.N. =E.N. CI —E.N. Na = 3,[' —EI,E!' = 2,1

Como el valor obtenido para la diferencia de electronegatividad (2,1) es

mayor que 1,7, podemos asegurar que el enlace que se formara entre el
sodio (Na) y el cloro (Cl) sera i6nico. Entonces, el metal (sodio) cedera

un electron al no metal (cloro), formandose un cation sodio (Na*) v un
anion cloruro (Cl), como se muestra a continuacion.
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En simbolos de Lewis:

Nax +°Cll — Na' XClI”



Red Cristalina

N B R AN Ilb“l“ e NS

Na* cl-
11 protones 17 protones
2 ® -'
10 electrones/ 18 electrones
cation sodio anioén cloruro

red cristalina del cloruro
de sodio (sal de mesa)



Otro ejemplo

CaF,

Ca’* F- F-
20 protones 9 protones

Wy -
18 elel:tmnes,/ \1 0 ele:h'm95/

catién calcio | anion fluoruro anién fluoruro | red cristalina del
I fluoruro de Calcio
Por cada cartion calcio (Ca®t) se

necesitan dos aniones fluoruro (F7)
para que las cargas se anulen




Enlace Covalente

* La “comparticion” de electrones es lo que
define a un enlace covalente y para que exista,
la diferencia de electronegatividad entre los
elementos participantes (AE.N.) debe ser
menor a 1,7. En simbolos: AE.N.< 1,7

e Se da entre atomos no metales.



Enlace Covalente

Es necesario que las especies que se mezclen
tengan electronegatividades similares entre si,
ademas de una alta electroafinidad y potencial
de ionizacion, en otras palabras, elementos que
“quieran electrones” y que sean capaces de
“pelear sus propios electrones






Un ejemplo:
El hidrogeno (H) es un no metal de electronegatividad 2,1 mientras que el

cloro (Cl) es un no metal de electronegatividad 3,0. Al restar ambas elec-
tronegatividades para sacar las diferencia entre ellas (A E.N.) se tiene que:

AEN.=EN.CI-EN.H=3,0-2,1=09

Como el valor obtenido para la diferencia de electronegatividad (0,9) es
menor que 1,7, podemos asegurar que el enlace que se formara entre
ambos no metales (H y Cl) sera de caracter covalente, o sea, que ambos
elementos compartiran electrones hasta cumplir la regla del octeto (Cl) o
la del dueto (H), segtin corresponda, como se muestra a continuacion.
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Usando simbolos de Lewis:

Hx +Cll - H¥—ClI

La linea lila representa al enlace covalente. De esta forma, el hidrogeno
queda rodeado de dos electrones (el electron rojo que era de él mas el
electrén que el cloro le esta “prestando”) y el cloro queda rodeado de
ocho electrones (los siete suyos mas el que le “presta” el hidrégeno.



Estructura de Lewis

* Se conoce con el nombre de estructura de
Lewis a |la representacion de los enlaces
covalentes utilizando simbolos de Lewis.

La existencia de una unica linea
entre los elementos participantes
nos dice que el hidrogeno y el
cloro comparten solo un par de
electrones, o sea, dos electrones.



Pasos para estructura de Lewis

* Ejemplo para el Amoniaco.

2. Escribir los simbolos de Lewis para

cada uno de los dtomos, intentan- H X .N o KH
do que los electrones desaparea- o
X

dos de los atomos queden enfren-
tados entre si: H



3. Trazar lineas que unan los electrones

desapareados, intentando que los Y

, Hx—N+—xH
atomos cumplan la regla del octeto

o del dueto, seglin corresponda. I

H

Como se puede apreciar en el ejemplo, todos los hidrégenos presentes en la
molécula de NH3 cumplen con la regla del dueto, mientras que el nitrégeno esta
cumpliendo con la del octeto (cinco electrones eran de él y tiene ademas tres
“prestados”, uno de cada hidrogeno).



Otro ejemplo...

F F = 1 <FI — IP—F

Si miramos con detencién la estructura de Lewis, podemos notar que
ambos atomos de flGor estin cumpliendo con la regla del octeto, pues
cada uno tiene siete electrones de valencia (25?2p®) y mas el electrén
que estin compartiendo, se completan los ocho electrones alrededor.
En este caso, los dtomos de flGor comparten un solo par de electrones.



Otro ejemplo...

0 0 — 100l = 10~0



Nitrogeno molecular: N,
N N = INx NI = I[NNI — IN=2NT —

— INi=2NI — INFSNI — INEEN



co,

0 C 0 —10x «Ce 0l > I05=Co—Ol



i) Enlace simple a |la comparticion de dos electrones,
vale decir, un par, como en el caso del F, o del NH,.

iif) Enlace multiple a la comparticion de mas de un par
de electrones.

Especificamente:

— Enlace doble a la comparticion de cuatro electrones,
0 sea, dos

pares, como en el caso del O,

— Enlace triple a la comparticion de seis electrones o
tres pares,

como en el caso del N,



Enlace covalente polar

* Cuando se unen dos atomos no metalicos
diferentes, los electrones se comparten en
forma desigual, lo que significa que los
electrones giraran mas tiempo cerca del
nucleo del atomo mas electronegativo que
del otro nucleo. Esto, provocara que dentro
del enlace podamos distinguir una zona mas
negativa (polo negativo) y otra mas positiva
(polo positivo).



0,5<AEN.<1,7

Ahora, la distribucion desigual de la nube electrénica se simboliza me-
diante una flecha cruzada ({4+—) sobre la estructura de Lewis para in-
dicar el desplazamiento de los electrones, lo que ocasiona a su vez la

separacion de cargas parciales positiva y negativa que se representaran,
respectivamente, como *& y -8. En resumen:

; — N
Hx—ClE H—Cl H—Cl



FIGURA 3.13. Distribuddn de la nube
electronica (malla gris) en el HCIL. La esfera
blanca representa al atomo de hidrégeno,
mientras que la esfera naranja representa
al atomo de doro.



Enlace covalente apolar

* Esel tipo de enlace que se da cuando los
elementos a combinar tienen la misma
electronegatividad o su diferencia de
electronegatividad (AE.N.) es inferior a 0,5
unidades. En simbolos:

AEN.<0,5



FIGURA 3.14. a) Representacion de la distribucién igualitaria de la nube electrénica (en gris) en una
molécula de H,. Cada una de las esferas blancas representa a un atomo de hidrégeno (H). b) Represen-
tacion de la distribudidn igualitaria de [a nube electrénica (en gris) en una molécula de Cl,. Las esferas
verdes representan a los atomos de doro (CI).

~dad -



Enlace covalente coordinado o enlace
dativo

» El enlace entre los dos atomos se forma porgue un atomo gque tiene
un par libre de electrones los presta al otro atomo que le falta ese
par de electrones para formar octeto (tiene 6e—) o dueto. La union
resultante, se denomina enlace covalente coordinado o enlace
dativo. Un ejemplo es el ion amonio (NH4+):

H H *
! !

H+ :&JHH — HmerH
H H

Cation hidrégeno (H*) + amoniaco (NH;) —  ion amonio (NH,*)



Geometria molecular

* Para predecir la geometria de una molécula se
utiliza una teoria conocida como “Teoria de
Repulsidn de Pares de Electrones de la Capa
de Valencia” (TRPECV), que en palabras
simples explica que dentro de una molécula el
par de electrones de un enlace quimico sera
repelido (rechazado) por los electrones de
otros enlaces quimicos o por pares libres de
electrones.



Si el dtomo central esta enlazado a otros dos atomos, la separacion
maxima que se puede lograr entre los dos enlaces es de 180°. Este
valor de angulo, provoca que la molécula sea lineal.

180°

000




 Si el dtomo central estd enlazado a otros tres atomos, la separacion
maxima que se puede lograr entre los tres enlaces es de 120°. Este va-
lor de angulo hace que la molécula sea plana, y que al unir sus atomos
exteriores se pueda formar un tridngulo. Por esto, conocemos a esa
forma con el nombre de plana trigonal.

atomo
central



« Siel atomo central esta enlazado a otros cuatro atomos, la separacion
maxima que se puede lograr entre los cuatro enlaces es de 109,5°.
En este caso la molécula no es plana y al unir sus atomos exteriores
se puede formar un tetraedro regular, por lo que dicha geometria se
conoce como tetraédrica.

Algunos ejemplos:



a) CO, 180°

:0=£C0:

?

Dos enlaces
a alejar

b) HCN 180

T
T

Dos enlaces
a alejar

1207
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¢) BF,

HBH
. F:

Tres enlaces
a alejar

N:

F'ﬁt F:

g 9V

Geometria lineal

99

Geometria lineal

N
|

Geometria plana
trigonal



d) H,CO A

0 \f‘\’l .
120 CHEFG.

oo

Tres enlaces Geometria plana
a alejar trigonal
e) CH, H
109.5*}{'\
Hf‘:}rH = /&
Cuatro enlaces Geometria

a alejar tetraédrica



* Ahora, en caso que el atomo central si tenga
pares de electrones libres, estos ejerceran una
repulsion levemente superior a la de un
enlace quimico, pero no son “visibles” en la
geometria de la molécula. Por esta razon,
cuando existen pares libres en el atomo
central tendremos geometrias que derivan de
las anteriores, pero con “esquinas sin
enlazar»



Atomos Pares .
. . Geometria
unidos libres
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Atomos Pares .
" . Geometria
unidos libres

4 0 %
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Tetraédrica




Dos ejemplos de la tabla 3.7. en detalle:

a) NH,(amoniaco) Una esquina del tetraedro es ocupa-
da por el par libre de electrones.
H—h—H y
|
4 grupos a alejar H<"@#»H 107°
(3 &tomos y un par H
libre) Geometria piramidal

b) H,O (agua) Dos esquinas del tetraedro son ocupadas

por pares libres de electrones,
H—0—H 3
_w

4 grupos a alejar -0 : = 0
(2 dtomos y dos H ] 103

pares libre) Geometria angular



Momento dipolar

* Un enlace covalente polar implica que la
distribucidon de los electrones al interior del
enlace es desigual, como resultado de
combinar dos elementos con diferente

electronegatividad.



« Para mostrar hacia donde estaban
desplazados los electrones, y con ello

* |la polaridad del enlace, utilizabamos una
flecha cruzada ) sobre

 |a estructura de Lewis, que recibe el
nombre de momento de enlace. Ahora, la
polaridad del enlace también se puede

medir con numeros y dicha medida recibe
el nombre de momento dipolar.



Polaridad de moléculas

* Las moléculas diatbmicas (de dos atomos)
gue contienen elementos diferentes (y por
tanto con diferente electronegatividad),
presentaran siempre una distribucidn no
equitativa de Ila carga y por tanto
podremos distinguir una zona negativa y
una positiva dentro de ella. Por esto
dichas moléculas seran llamadas
moléculas polares



FIGURA 2.1 7. a) Estructura de Lewvvis del
HE <con la flecha cou=ada (momento de
enlace) qque Mmuestra la direcddom en la que
son atraidos los electrones. b)) fMiuestra de
Ia distribucion de los electrones dentrao de
unmna Mmoléecula de HE El color rojo muestra
Ia momna mas rica en electrones (da mzonmna
cercana al flor, F), mientras que el color
a=ul Mmuestra la zonmna con menos celectro-
nes (zonmna cercana al hidridggeno, H).



e Por su parte, las moléculas diatomicas
formadas por atomos iguales tendran enlaces
covalentes apolares y la distribucion de la
nube electronica sera equitativa, por tanto no
tienen momento dipolar y seran moléculas
apolares. Por ejemplo: |la molécula de N2
(nitrogeno diatomico).



équé pasa si tenemos moléculas de
mas de dos atomos?

* Es necesario ver hacia donde son atraidos los
electrones en cada uno de los enlaces y ver si
se pueden cancelar entre si. De esta forma, la
polaridad de moléculas de tres o mas atomos
depende del tipo de enlace existente dentro
de ella y de |la geometria de la molécula.



Un ejemplo...CO, é¢Una molecular
Apolar?

A continuacion, se presentan tres ejemplos explicativos:

a) CO, (diéxido de carbono)

Esta molécula tiene una estructura lineal, como se mostré en la lec-
cién anterior, y ademas, un par de enlaces covalentes polares entre

el carbono y cada uno de los oxigenos. En resumen:

En esta molécula podemos ver que los electrones estan siendo atraidos hacia lados
opuestos de la molécula, pero con la misma fuerza (porque los dos atomos de los
extremos son de oxigeno). Producto de esto, ambas flechas (momentos de enlace) se
cancelan entre si y la molécula no tiene momento dipolar neto, por tanto, es una
molécula apolar. ES APOLAR POR SU GEOMETRIA MOLECULAR, AMBOS VECTORES SE
ANULAN POR IR A DIRECCIONES OPUESTAS CALIFICANDOSE COMO UNA

MOLECULAR APOLAR!!!



Otras

Situaciones similares se dan en las moléculas de BF,, BCl;, CH,, CCl,
y SiH,, entre muchas otras. iPuedes explicar por qué las moléculas

recién nombradas son también apolares?



CO, ..UNA MOLECULA APOLAR

FIGURA 3.18. Distribucion electrénica en
una molécula de CO,.Cada enlace doble
carbono-oxigeno es polar, con la densidad
electronica desplazada hacia el atomo de
oxigeno, que es el mas electronegativo
(zonas rojas). Sin embargo, la geometria
lineal de la molécula hace que se cancelen
los momentos de enlace de ambos enla-
ces, resultando una molécula apolar.



¢Qué sucede con el Agua en su

geometria molecular? (MOLECULA

PNl AR)

b) H,0 (agua)
Esta molécula tiene una estructura angular, producto de una distribu-
cion tetraédrica donde el atomo central tiene dos pares de electrones
libres. Ademas, cada enlace O—H es covalente polar. En resumen:

PARS

H H

momento dipolar
resultante

Producto de la geometria angular los dos momentos de enlace (fle-
chas cruzadas) no son cancelables entre si, por tanto la molécula
tiene un momento dipolar diferente de cero, lo que implica que el
agua es una molécula polar.



Otro ejemplo de moléecula POLAR ¢Por
qué apolar?

CH2CI2 (diclorometano)

E_ momento dipolar
/"’ resultante



FIGURA 3.19. Distribucién electrénica
en el BF;.

FIGURA 3.20. Distribucién electrénica
en una molécula de agua. La zona roja
(donde se concentran los electrones) co-
rresponde al oxigeno, mientras que las
zonas azules son los hidrégenos.

FIGURA 3.21. Distribucién electrénica
en una molécula de CH,Cl, . Ladensidad
electrénica se desplaza hacia los 4tomos
de cloro que son més electronegativos.



Fuerzas intermoleculares

Las fuerzas intermoleculares son fuerzas de atraccion que existen entre
las moléculas y que permitiran la interaccién entre ellas, ya sea para

formar grandes agregados moleculares o para que una sustancia se di-
suelva en otra. Se reconocen cuatro tipos:

1) Fuerzas ion-dipolo.
1) Fuerzas dipolo-dipolo.

1ii) Puentes de hidrogeno (un tipo especial de fuerza dipolo-dipolo).

Iv) Fuerzas de dispersion (también llamadas fuerzas de London).



Fuerzas ion-dipolo

Son fuerzas de atraccion que se dan entre un ion y un dipolo. O sea,
son interacciones que se establecen entre un ion (catién o anion) y el
polo de carga opuesta del dipolo de una molécula polar.

En palabras sencillas, se trata de que cada uno de los polos de la molé-
cula polar se acercaran a los iones de carga opuesta, como se muestra

%Q!O
t‘i

a continuacion:



® ® \00

FIGURA 3.24. Fuerzas ion-dipolo. Los dvalos de dos colores representan al dipolo de una molécula polar,
mientras que la esfera con carga positiva representa a un cation y la negativa a un anién. Los dipolos se
orientan de tal manera que se acercan a los iones por su polo de carga opuesta. Por ejemplo, al anidn se

acercaron los polos positivos de la molécula polar.




conocido: la sal de mesa se disuelve en agua.
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hidratado

O
Cation
hidratado

Cristal de Na(Cl 5
(sal de mesa) 9H
i
Moléculas

de agua

A través de las fuerzas ion-dipolo podemos explicar un fenémeno muy

FIGURA 3.25. Disolucin
de sal en agua. Las molé-
culas de agua (moléculas
polares) rodean tanto a
los cationes como a los
aniones de la sal, pero los
primeros (cationes) son
rodeados por el oxigeno
(polo negativo del dipola),
mientras que los sequndos
(aniones) con rodeados por
los hidrégeno (polo positi-
vo del dipolo). En el caso
de la sal de mesa, el catidn
es Na* y el anion Cl-.



Fuerzas dipolo-dipolo

Son fuerzas de atraccion que se dan entre moléculas polares. Estas in-
teracciones se establecen entre los polos opuestos de dos moléculas

polares.

En palabras sencillas, el polo positivo de una molécula polar atrae a otra

molécula por el polo negativo de ésta, mientras que el polo negativo
atrae al polo positivo de otra molécula polar. éPuedes pensar en un

ejemplo donde exista este tipo de interaccion?

FIGURA 3.26. Las moléculas polares (o sea,

+ - i+ -+ - _ .
que tienen un momento dipolar permanen-
_ o R - iy R + te) tienden a alinearse con las polaridades
opuestas. Cuando estan en estado sdlido estas
+ — ) - 4+ — atracciones se hacen maximas y se dan estruc-

turas como la de |a imagen.



Puentes de hidrogeno

Los puentes de hidrégeno, conocidos también como “enlaces de hidré-
geno” son un tipo especialmente fuerte de interacciones dipolo-dipolo
que suceden entre moléculas polares que presentan los enlaces F-H,
O-H y N-H. En estos casos, el H de una molécula (polo positivo) sera
atraido por el polo negativo (flGor, oxigeno o nitrégeno) de otra molé-
cula, tal como muestra la figura 3.27.

T |
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H H H H H H



Fuerzas de dispersion o fuerzas de London

Si un ion o molécula polar (dipolo) se acerca a un atomo o a una mo-
lécula apolar, la distribucién de los electrones de la especie sin carga se
distorsionara, originando un dipolo. Al dipolo generado en la especie
apolar por la cercania del ion o dipolo permanente se le llamara dipolo
inducido, pues solo existe por la cercania del ion o dipolo y desapare-
cera cuando quien lo perturbo se aleje (ver figura 3.29).

a) b) 9)
catién  dipolo inducido dipolo  dipolo inducido

° @ =@

FIGURA 3.29. a) Distribucién esférica de la carga de un dtomo de helio (He). b) Distorsién ocasionada
al atomo de helio por el acercamiento de un cation. ¢) Distorsion ocasionada al &tomo de helio por el

acercamiento de un dipolo.




