Enlaces químicos

Generalmente, las sustancias están formadas por agrupaciones de átomos unidos por

enlaces químicos, que se definen como la fuerza que mantiene unidos a los átomos. El

enlace entre dos átomos depende de la configuración electrónica de cada uno de ellos, y

más concretamente, de la de su nivel más externo, denominado nivel de valencia. El enlace

químico supone siempre una disminución de la energía respecto a la disposición de los dos

átomos separados.

Al unirse dos elementos representativos, cada uno de ellos tiende a alcanzar la

configuración de mayor estabilidad, la de gas noble (octeto). El enlace entre dos átomos se

puede formar por compartición de electrones, o por cesión de electrones de uno a otro.

Para los elementos de transición, una de las configuraciones más estables se alcanza

cuando los orbitales d están semillenos, es decir, con 5 electrones desapareados.

4.1. ENLACE COVALENTE

Se entiende por enlace covalente aquella unión donde existe compartición de pares

electrónicos entre los átomos enlazados.

Esta unión es típica entre átomos de elementos no metálicos con parecida tendencia

a ganar electrones.

Teoría de Lewis

Los gases nobles son muy estables, reaccionando sólo en condiciones extremas.
Excepto el He (1s2), todos los demás tienen una configuración ns2 np6, es decir, 8 electrones

en su capa de valencia. Lewis sugirió la idea que los átomos pueden ganar estabilidad

compartiendo electrones con otros átomos, formando enlaces mediante pares de

electrones, de forma que los átomos implicados adquieran la configuración del gas noble

más cercano a ellos en la tabla periódica (regla del octeto o dueto).

Por ejemplo, en la molécula de fluor, F2, los dos átomos están unidos por un enlace

covalente. El átomo de F, cuya configuración es 1s2 2s2 2p5, tiene 7 electrones en su capa

de valencia (2s2 2p5) y se puede representar:
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La unión con otro átomo de F se representa:
[image: image2.wmf]
Obsérvese que cada átomo se encuentra rodeado de 8 electrones, que es la estructura

del gas noble neón. Los dos electrones compartidos constituyen el enlace covalente, y las

estructuras en las que los puntos representan electrones se denominan estructuras de

Lewis. Suele utilizarse un trazo recto para representar un enlace covalente entre dos

átomos. También se suele utilizar para representar un par de electrones solitarios. Para

distinguir los electrones de cada átomo, se suelen utilizar cruces además de puntos.

A veces dos átomos comparten más de un par de electrones, dando lugar a los

enlaces múltiples. Por ejemplo, el oxígeno (1s2 2s2 2p4) se presenta formando enlaces

dobles entre sus átomos. Obsérvese que con este tipo de unión los dos átomos alcanzan la

configuración de gas noble
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A veces dos átomos pueden compartir un par de electrones aportado por uno sólo de

los dos átomos que forman el enlace. Este tipo de enlace se denomina enlace covalente

coordinado. Suele representarse por una flecha cuyo origen es el átomo dador y su

extremo es el átomo aceptor. Por ejemplo, el protón H+ en disolución acuosa aparece unido

a una molécula de agua mediante la formación de enlace covalente coordinado formado por

el oxígeno del agua (átomo dador) y el mismo protón (aceptor). La especie formada es el

ion hidronio:
[image: image4.wmf]
Como se explicará posteriormente en los problemas resueltos, la regla del octeto no

explica correctamente muchas de las moléculas existentes. Es válida para predecir la

estequiometría e incluso la geometría de las moléculas.

Reglas para dibujar las estructuras de Lewis.

1. Dibujar el esqueleto de la molécula, teniendo en cuenta que:
1.1. El átomo de H en cualquier molécula siempre está en los extremos, nunca

enlazado a dos átomos.

1.2. El átomo de H de los oxácidos está siempre unido al átomo de oxígeno.

1.3. El átomo central generalmente es el menos electronegativo.

Por ejemplo, para la molécula de HNO3, el esqueleto es:
[image: image5.wmf]
2. Determinar los electrones de valencia de cada átomo.

En el ejemplo anterior, el H está ubicado en el grupo IA; el N en el grupo

VA y el O en el grupo VIA, por lo tanto los electrones de valencia de cada

átomo son:
[image: image6.wmf]
y el total de electrones que participan en los enlaces es 24.
3. Se dibuja cada átomo con los electrones de valencia que le correspondan, con puntos o

cruces alrededor del símbolo químico, teniendo presente que se cumpla la regla del

octeto o dueto, según corresponda.

3.1. Tanto en el ejemplo del HNO3 como en otros similares es conveniente partir por

los extremos de la molécula, en especial por el átomo de H.

Al colocar el electrón de valencia del H se deduce que el O debe

aportar un electrón, con el fin de formar el par electrónico del enlace

O-H:
[image: image7.wmf]
De esta forma, el H estará rodeado por 2 electrones, cumpliendo con el

dueto.
3.2. El átomo de O tiene 6 electrones de valencia y habiendo ya compartido un

electrón con el átomo de H, quedan 5 electrones por distribuir.

Uno de ellos formará un enlace simple con el átomo de N, quedando

dos pares de electrones sin compartir. Así el oxígeno unido al H queda

rodeado de 8 electrones (sus propios 6 electrones de valencia, uno que

es aportado por el H y otro aportado por el N), cumpliendo la regla del

octeto.
[image: image8.wmf]
3.3. Los otros oxígenos son diferentes, ya que están unidos a un sólo átomo. Como

cada O tiene 6 electrones de valencia, necesita 2 electrones para completar su

octeto, el que se puede obtener ya sea formando un doble enlace con el N

central o mediante enlace covalente coordinado.

Si se emplean dobles enlaces para ambos O unidos al N, la molécula

quedaría:
[image: image9.png]-
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Se observa que los átomos de O cumplen con el octeto y se han

incluído los 5 electrones de valencia del N, pero este último ha quedado

rodeado de 10 electrones.
3.4. En virtud de lo anterior, la estructura propuesta no es válida por haber

sobrepasado el octeto.

Al reubicar 2 electrones de uno de los dos átomos de O como par

electrónico no compartido en vez de formar doble enlace con el N, la

estructura de Lewis para la molécula quedará:
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Observamos que ahora todos los átomos cumplen el octeto, excepto el

H que cumple con el dueto y están ubicados los 24 electrones de

valencia, lo que implica que la estructura propuesta es válida.

3.5. La estructura anterior también se puede escribir como:
[image: image11.png]



Los tipos de enlaces covalentes participantes son:

1 enlace simple O-H

1 enlace simple N-O

1 enlace doble N=O

1 enlace covalente coordinado (dativo) [image: image12.wmf], en el cual la flecha indica

cual átomo aporta el par electrónico de enlace (N).

Excepciones a la regla del octeto.

La regla del octeto es bastante útil para ayudar a comprender el enlace químico. Sin

embargo, es de aplicación limitada y tiene varias excepciones:

a) Moléculas en las cuales el átomo central posee más de 8 electrones. Esto ocurre

en elementos del tercer período o superiores, donde existen orbitales d vacíos.

Ejemplo :
[image: image13.wmf]
b) Moléculas en las cuales la suma de los electrones de valencia de los átomos

constituyentes es un número impar. En este caso, siempre quedará un electrón

desapareado y por lo tanto habrá un átomo que no cumpla con la regla del octeto.

Ejemplo
[image: image14.png]



c) Moléculas formadas por elementos del grupo III A ó IV A, que no alcanzan a

completar el octeto y que no pueden formar enlaces múltiples. Ejemplo:
[image: image15.wmf]
Resonancia.

Cuando para una molécula existe la posibilidad de representarla mediante más de

una estructura de Lewis, se dice que presenta resonancia y las diversas estructuras se

denominan formas resonantes. Ninguna de las estructuras resonantes por separado

describe adecuadamente las propiedades de la sustancia. Las moléculas representables

mediante formas resonantes suelen ser muy estables, aumentando la estabilidad según

aumenta el número de formas resonantes. La energía de enlace de una sustancia descrita

por estructuras resonantes es mayor que la esperada si se representase por una única

estructura de Lewis, siendo la energía de resonancia la correspondiente a esta

estabilización adicional.

Ejemplo: El ozono es una molécula angular con sus dos enlaces iguales. Dos posibles

estructuras de Lewis serían:
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lo que daría lugar a un enlace más corto (O=O) que otro (O-O).

Para representar ambas estructuras simultáneamente (la molécula real) se dibuja una línea

de puntos que representa el par de enlace deslocalizado. Esto significa que el enlace real

está entre sencillo y doble.
[image: image17.png]



Carga Formal.

La determinación de la carga formal de cada átomo en una estructura dada ayuda a

decidir cuál es la estructura de Lewis más probable para una molécula o ion.

La carga formal es la carga con que quedaría cada átomo de la molécula, una vez

que se ha supuesto que todos los enlaces son covalentes puros, es decir, que todos los

átomos enlazados tienen igual electronegatividad.
Para su cálculo se resta el número de electrones de valencia que tiene el átomo libre

menos el número de electrones de valencia que tiene asignados en una determinada

estructura.

Para elegir la estructura más correcta entre varias posibles, se debe evitar que

átomos adyacentes tengan asignadas cargas formales con igual signo y propender a que la

carga formal de cada átomo sea cero o el número total de cargas formales sea mínimo.

Carga iónica parcial.

En las moléculas heteronucleares no encontraremos enlaces que sean 100 %

covalentes, correspondiéndoles por tanto un porcentaje de carácter iónico.

Un enlace que tenga, por ejemplo, 70 % de carácter iónico, posee un 30 % de

carácter covalente.

El porcentaje de carácter iónico de cada enlace dentro de una molécula dependerá

de la diferencia de electronegatividad de los átomos enlazados. Una de las fórmulas

propuestas para el cálculo de porcentaje de carácter iónico es:
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donde P es el porcentaje de carácter iónico, A y B son las electronegatividades de los

átomos A y B en la escala de Pauling.

La carga iónica parcial de cada átomo se calcula por interpolación lineal entre los

valores de estado de oxidación (suponiendo enlace 100 % iónico) y de carga formal

(suponiendo enlace 0 % iónico).

Geometría molecular y la Teoría de la Repulsión de los Pares Electrónicos de

Valencia (TRPEV)

La TRPEV permite explicar la geometría molecular de los compuestos covalentes,

en consideración a que el arreglo de los enlaces en torno a un átomo está determinado por

el número de pares de electrones situados alrededor del átomo y por el tamaño y forma de

los orbitales en los cuales se alojan los electrones.

Los pares de electrones tienden a situarse alrededor de un átomo lo más alejados

posibles unos respecto a otros, con el fin de ejercer la menor repulsión posible entre ellos.
Distribución de los pares de electrones en la capa de valencia

y sus consecuencias estereoquímicas
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No todos los pares electrónicos de la capa de valencia de un átomo se utilizan para

unirse a otro átomo (pares enlazantes o par de enlace), sino que a veces se encuentran como

pares libres (pares no enlazantes o solitarios). En moléculas que posean pares no

compartidos, las geometrías moleculares se ven deformadas por el mayor espacio que

requieren los pares solitarios. La intensidad de la fuerza de repulsión entre pares

electrónicos disminuye en el siguiente orden:

par libre - par libre par libre- par enlazante par enlazante-par enlazante

Para moléculas con enlaces múltiples, se supone que el enlace doble o triple ocupa

sólo una posición en el espacio en la superficie del átomo, y por tanto sólo para efectos

estereoquímicos se tratan igual que moléculas que presentan enlaces simples.

Las moléculas covalentes se pueden representar entonces por la notación
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donde A es el átomo central, X son los ligandos, E los pares electrónicos no compartidos, m

es el número de ligandos y n el número de pares de electrones libres. Por ejemplo, la

molécula de metano, CH4 se representa como AX4; la molécula NH3 es AX3E y el agua,

H2 O es AX2 E2.

Teoría de orbitales de valencia.

Los electrones que forman el enlace no son estáticos, como puede suponer la teoría

anterior, sino que se mueven preferentemente en una zona determinada. El enlace covalente

se forma debido a que están moviéndose mucho más frecuentemente dentro de la zona

situada entre ambos átomos (recuerde el concepto de orbital atómico). De esta forma se

aminoran las repulsiones electrostáticas entre ambos núcleos disminuyendo la energía del

sistema.

Se dice que el enlace se forma por solapamiento de los orbitales que contienen esos

electrones, para lo cual deben estar orientados de forma adecuada. Como los electrones que

forman el enlace pueden estar tanto en su orbital original como en el del átomo con el que

forman enlace, según el principio de exclusión de Pauli, deben tener espines opuestos. El

enlace será tanto más fuerte cuanto mayor sea el solapamiento. Por ello, los solapamientos

frontales producen mayor estabilidad en la molécula que los laterales (ver fig. 4.1)

El solapamiento frontal da lugar a enlaces [image: image21.png]


y el solapamiento lateral a enlaces [image: image22.wmf] .

Los enlaces [image: image23.wmf]son los responsables de la formación de enlaces dobles y triples. Todos los

enlaces simples son . [image: image24.png]


En los enlaces dobles, uno es y el otro es [image: image25.wmf]y en los enlaces triples

un enlace es[image: image26.png]


 y dos son .
[image: image27.wmf]
Figura 4.1. (a), (b) y (c) corresponden a solapamiento frontal, (d) solapamiento lateral
Promoción de electrones.

A la vista de la estructura electrónica del carbono (1s2 2s2 2p2) cabría esperar una

covalencia 2, ya que tiene en su capa de valencia un par de electrones desapareados en

orbitales p, sin embargo, el carbono forma compuestos de tipo CH4. Este hecho se explica

admitiendo que uno de los electrones del orbital 2s es capaz de promocionar al orbital 2p

vacío (ver fig. 4.2) ya que ambos orbitales poseen energías muy próximas, debido a

que
[image: image28.png]



Figura 4.2. Promoción de un electrón desde un orbital 2s a un orbital 2p en el átomo de

carbono.
tienen el mismo valor de n que es el que determina fundamentalmente la energía del

electrón en el átomo, y la energía liberada en la formación de cuatro enlaces covalentes

compensa sobradamente la energía necesaria para la promoción del electrón desde un

orbital 2s a uno 2p.

Hibridación de orbitales

En el CH4, los cuatro enlaces son indistinguibles, forman ángulos de 10928′,

estando dirigidos hacia los vértices de un tetraedro regular. Esto no se explica simplemente

por la promoción de electrones, sino suponiendo que además de la promoción hay un

proceso de mezcla e igualación (hibridación) de los orbitales s y de los 3 orbitales p, dando

lugar a cuatro orbitales iguales, denominados orbitales híbridos, representados en este

caso por sp3. El solapamiento frontal con un orbital s da lugar a un enlace covalente (C-H).

A continuación se presenta una tabla con los distintos tipos de orbitales híbridos y

su geometría.

Los orbitales híbridos, además de utilizarse para la formación de enlaces pueden

alojar pares de electrones libres. Conocidas las direcciones de los orbitales que forman parte

del enlace se puede conocer la geometría de las moléculas.

Tabla 4.2.

Determinación de la geometría molecular por la hibridación del átomo central.
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Polaridad de enlaces y de moléculas

Cuando en un enlace covalente, los átomos unidos poseen diferente

electronegatividad, da como resultado una polarización de enlace, creándose una carga

parcial negativa (-) en el átomo más electronegativo y una carga parcial positiva (+) en el

menos electronegativo.

[image: image30.wmf]
El momento dipolar de una molécula corresponde a la suma vectorial de los

momentos dipolares de sus enlaces, por lo tanto dependerá de la geometría de la molécula.

Paramagnetismo y diamagnetismo

Las moléculas paramagnéticas son aquellas que tienen algún electrón

desapareado. Tienen la propiedad de ser atraídas por un campo magnético.

Las moléculas diamagnéticas son aquellas que tienen todos sus electrones

apareados. Tienen la propiedad de ser repelidos por un campo magnético.

4.2. ENLACE IÓNICO

La formación de un enlace iónico se favorece cuando un átomo muy electronegativo

(alta electroafinidad) interacciona con otro átomo muy electropositivo (de bajo potencial de

ionización) produciéndose una transferencia de electrones desde el átomo más

electropositivo hacia el más electronegativo.

La transferencia de electrones da lugar a la formación de un anión (átomo cargado

negativamente) y de un catión (átomo cargado positivamente) que se mantienen unidos por

la fuerza de atracción electrostática.
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Los compuestos iónicos son aquellos que presentan enlaces iónicos y están

formados por iones de distinta carga, los cuales se disponen alternadamente formando una

estructura tridimensional bien definida, denominada estructura cristalina.

Cada ion se rodea de tantos iones de signo contrario como permita su relación de

tamaños (radios).

La unidad más sencilla de una estructura cristalina se denomina celda unitaria, la

que al repetirse ″n″veces en cualquiera de los ejes coordenados, forma el cristal.

Para conocer el número de partículas (iones) que contiene cada celda unidad, se

puede seguir las siguientes reglas, según su ubicación:

dentro de la celda, pertenece sólo a ella.

sobre una cara de la celda, pertenece a dos celdas unitarias.

sobre una arista, pertenece a 4 celdas (cristal cúbico) o a 6 celdas (estructura

hexagonal).

en un vértice, es compartido por 8 celdas (cristal cúbico) ó 12 celdas (cristal

hexagonal).

La valencia iónica o electrovalencia de un elemento en un compuesto es el número

de electrones que ha captado o cedido para formar el ion correspondiente.

El índice o número de coordinación de un ion en una red cristalina es igual al

número de iones de signo contrario que lo rodean a la misma distancia. Ejemplo: El ion Na+

tiene valencia iónica 1, pero en el cloruro de sodio tiene un índice de coordinación 6, ya que

cada ion sodio se encuentra rodeado de 6 iones cloruro.

La energía reticular es la energía desprendida en la formación de un mol de

compuesto iónico, a partir de los iones en estado gaseoso. Mientras mayor sea la energía

reticular, mayor es la estabilidad del compuesto iónico. La energía reticular, U, viene dada

por la expresión:

[image: image32.wmf]
donde N es el número de Avogadro, A es la constante de Madelung (función de la

geometría del cristal), Z1 y Z2 son las cargas de los iones, ro es la distancia entre los iones y n es el exponente de Born.

En forma indirecta, también se puede calcular la energía reticular utilizando el ciclo

termodinámico de Born-Haber, a partir de otras energías conocidas. Este ciclo se basa en que [image: image33.wmf] H es una función de estado, es decir, depende únicamente del estado inicial y final delsistema y por tanto, la energía involucrada será igual al hacer los cambios en uno o variospasos intermedios.
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4.3. ENLACE METÁLICO

Los átomos de los metales se unen mediante enlace metálico. Estos átomos tienen

pocos electrones de valencia, pero con libertad para moverse por toda la estructura de iones

positivos que se forma debido a la existencia de muchos orbitales de valencia vacíos. Las

condiciones que un átomo debe tener para formar enlace metálico son:

potencial de ionización bajo, es decir, facilidad para ceder electrones.

orbitales de valencia vacíos, para que los electrones circulen con facilidad.
