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¢, Cuantas sustancias se conocen?
o ]

e EIl Chemical Abstracts nos indica el nUmero que hay en el dia de la fecha.
e Datos por fechas

4 de abril de 2010: 61623159 sustancias

12 de octubre de 2009: 50590980 sustancias
13 de octubre de 2008: 38809165 sustancias
18 de febrero de 2006: 27355146 sustancias
14 de diciembre de 2004: 24908342 sustancias
7 de septiembre de 2003: 22085882 sustancias

e No hay mas que analizar un momento los datos para saber que jse
registran varios millones cada afno y la velocidad va creciendo!



Tipos de solidos

Sustancia metalica (titanio) Sustancia covalente (diamante tallada)

Sustanciz idnica (calcita) Sustancia melecular (iocdo)
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Tipos de solidos
-

Caracteristicas experimentales

Las sustancias idnicas tienen puntos de fusidn medios o altos, siendo siempre solidas a temperatura ambiente, formando
también estructuras cnstalinas regulares. Tienen una dureza media, ¥ son solubles en mayor 0 menor medida en agua. En
estado sdldo no conducen la comente eléctrica, pero si lo hacen al fundirlas o al disolverlas en agua.

Las sustancias metalicas tienen puntos de fusidn variables, desde bajos hasta altos, pero son todas sdlidas a temperatura
ambiente, con la excepcidn del marcurio. Su dureza también es vanable. Forman estructuras cnstalinas regulares, Son
sustancias que conducen bien la cormante eléctnca ¥ no son solubles en mingun liquido,

Las sustancias covalentes btienen puntos de fusion muy altos, por lo gue &n todos los casos son solidas a temperatura
ambiente, formando estructuras cristalinas regulares. Son muy duras, insolubles en cualquier liguido ¥ no conductoras de la
comenta eléctnca.

Las sustancias moleculares tenen puntos de fusion bajos, pudiendo ser sdlidas, liquidas o gaseosas a temperatura ambiente.
En estado sdlido pueden forman estructuras cristalinas, o masas solidas sin formas regulares. Son sustancias blandas, con
solubiidad variable y que no conducen la comente eléctrica.

Utihzando estos cntenos expenmentales es sencillo casificar una sustancia concreta dentro de un grupo. Por ejemplo, 51 una
sustancia s gasensa a temperatura amblente, es seguro que sa trata de una sustancia molecular. ¥ si conduce bian la
corriante eléctrica, casi puedes asegurar gue se trata de un metal.



Tipos de particulas y de sustancias

e Atomos libres: en gases nobles.

e Particulas individuales formadas por atomos unidos entre si:
moléculas (etanol, sustancias moleculares ).
e Estructuras gigantes (reticulares) formadas por:
- atomos no metdlicos (diamante, sustancias covalentes ).
— atomos metalicos (cobre, sustancias metalicas ).
— iones (cloruro de cesio, sustancias ionicas ).




Sustancias simples y compuestas

e Elemento quimico: tipo de atomos.

e Sustancia simple: formada por atomos iguales (Ne, O,,
O,, Br,, Sg, diamante, Fe).

e Sustancia compuesta: en ella hay atomos diferentes
(H,O, SiO,, NaCl).




¢, Por gué se unen los atomos?
«_«__ 0

e ¢/ Por gque se unen los atomos? ¢ Por que se
forman y cOmo se unen los iones? Se busca la
situacion de minima energia y maxima
estabilidad (atracciones maximas y repulsiones
minimas).

e jAtencion! Errores en la pagina 78 del texto, en
destacados en amarillo: limita conceptos a
moléculas.



Formacion de H 2
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Energla 4

Energia minima que
equivale a la maxima
estabilidad de la
molécula de H,.

Zona de repulsion de los dtomos

Zona de atraccion entre las atomos de H
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Regla del octeto

Na- :

1916 Kossel y Lewis proponen que la estabilidad de los atomos en

el enlace se obtiene cuando los atomos llegan al octeto electrénico, que
se identilica en la actualidad con una configuracion electrénica de gas

noble ns np

Oy

Por tanto. la configuracion del uluimo nivel de cada ato-
mo, denominado como nivel (capa) de valencia, tiene un papel decisivo
para determinar el tipo de enlace que se va a formar. Para conseguir esta
situacion de especial estabilidad podemos considerar tres modelos basicos

de enlace quimico.

Recuerda

No metales: tienen muchos electrones
en su nivel (capa) de valencia, tendencia
a captar electrones para completarla

y elevada electronegatividad.

Metales: tienen pocos electrones

en su nivel (capa) de valencia, tendencia
a ceder electrones para alcanzar

el octeto y baja electronegatividad.



Bases del enlace
€« 07

Tendencia a seguir la regla del octeto.

Solamente intervienen los electrones de la capa
de valencia.

Modelo de enlace por comparticion de electrones:
segun sea la diferencia de electronegatividades
entre los atomos da lugar a enlaces diferentes.

Estabilizacion de las sustancias al unirse: energia
desprendida y procesos exotérmicos.



Numero de enlaces formados
«__ /7

e La valencia es el numero de enlaces formados, se escribe con
numeros romanos y puede ser idnica o covalente, segun sea el
tipo de enlace.

e Valencia ionica: numero de electrones ganados o perdidos para
alcanzar el octeto [Na(l), Ca(ll), Al(llI), O11), CI(1)].

e Valencia covalente: numero de electrones compartidos para
alcanzar el octeto [C(IV), N(11I), O(lI), CI(D].

e Valencias multiples: i6nicas en metales de transicion, que no son
faciles de justificar; covalentes por promocion electronica para
aumentar el nUmero de enlaces (se vera en el modelo de enlace
de valencia).



Enlace i16nico

Enlace iomico. Este tipo de enlace se produce fundamentalmente entre
metal y no metal. El no metal alcanza la configuracion de gas noble ganando
electrones; y el metal, perdiéndolos de su nivel (capa) de valencia. El no
metal se convierte en un ion negativo y ¢l metal, en un ion positivo.

NaCl [figura 3.3]

Na: 1s?2s? 2p%3s! —5 Nat: 152252 2pS

Cl: 152252 2p®3s23p° —— Cl~: 1522522p®3s23p®
El sodio cede un electron al cloro.

Ejemplos: MgCl,, MgS, FeCl;, CrCl,. ..



Enlace metalico

Enlace metalico. Los atomos alcanzan la confliguracion de gas noble al
ceder sus electrones de valencia y convertirse en cationes, que forman una
red cristalina. Este enlace se da entre los metales, que suelen tener pocos
electrones en el ultimo nivel (capa) de valencia.

Na [figura 3.5]

Na: 152262250 3s! —— Na+: 152252 2p"

Cada alomo de sodio cede un electrén a la red.
Ejemplos: Na, Mg, Fe, Ca, Cu...

Cationes



Enlace covalente
«C_«,.._ 000077

Enlace covalente. Los atomos alcanzan el octeto electronico compartien-
do pares de electrones. Suelen ser entre no metales o no metales con ¢l

nidrogeno.

F, [figura 3.4
F:1s’2s’2p> T, Comparten un par de e
Cada atomo de fltior comparte un electron.

Eiemplos: HCN, CCl,, O3, CO,, H,0, N,, CH3—CHj;, CH,=CH,, ...



Tipos de enlace

e Enlace ionico: sustancias ionicas
e Enlace metalico: sustancias metalicas
e Enlace covalente: sustancias moleculares y sustancias covalentes

- [ |
ES d e CI r, h ay Iénico Covalente Metalico
tres tipos de —
en | ace y Sélidos iénicos msgf:ﬂ:s H?LE’::IE:E Sélidos metélicos

cuatro tipos cuq..;jc, é{ .

de sustancias.
iAtencion a la
terminologia!

= e - w = L ] -
S5al comun nitrégeno |Diamante -




Tipos de elementos y de enlace
«

e Metal + metal: enlace metalico.

e NoO metal + no metal: enlace covalente.

e Metal + no metal: enlace i6nico.

e Si se unen atomos de dos elementos cuya
diferencia de electronegatividades es
Intermedia, el enlace es covalente polar, de
transicion entre el covalente y el ionico.



Transicion entre tipos de enlace
S

:Como razonar qué tipo de enlace existira en una sustancia real?

Conociendo el numero de electrones de valencia se puede
justificar su tendencia a ganar o ceder electrones para alcanzar
el octeto,

Conocida la configuracion electronica, podemos predecir fas
diferencias de electronegatividad entre los dtomos y justificar
el tipo de enlace que se formara, teniendo en cuenta que;

+ Cuando entre los elementos existe una elevada diferencia

de electronegatividad, formaran un enlace idnico.

+ Si la diferencia de electronegatividad es pequena, o incluso
nula, y son atomos muy electronegativos, formaran enlaces
covalentes.

Sin embargo, no siempre podemos considerar casos extre

mos en los que los enlaces ionicos y covalentes son puros.

Normalmente existe un cierto porcentaje de caracter idnico

en el enlace covalente, y viceversa.

Si la diferencia de electronegatividad es superior a 1.5, el
compuesto suele ser idnico. Si es menor de 0.3 el enlace es
covalente. En los casos intermedios, es covalente polar (tipo
particular de enlace covalente, con un cierto caracter iénico.)

Esas reglas no son fijas, y hay que fijarse en las propiedades de la
sustancia para concretar el tipo de enlace.



Enlace i16nico

El enlace ionico se forma por la transferencia de electrones de un dtomo
de un metal a un atomo de un no metal, alcanzando ambos una configu-
racion estable. El atomo que cede electrones se convierte en un cation (ion
positivo) y el atomo que los gana se convierte en un anion (ion negativo)

El enlace ionico consiste en la unién de iones con cargas eléctricas
opuestas, por fuerzas de atraccion electrostatica.

Como esta atraccion se produce en las tres direcciones del espacio, cada
ion tiende a rodearse de un numero determinado de iones de signo con-
trario. Este niimero se denomina indice 0 namero de coordinacion.

Dependiendo del tamano y carga de los iones, este numero puede variar

en las redes ionicas entre 4, 6, 8 0 12, y puede ser distinto para el anién y
para el cation

El resuliado es la formacion de una red cristalina compacta, tridimen- .
sional y neutra en la que se van alternando cation y anion y que tiene una

geometria dilerente dependiendo de cudles sean los atomos que forman la

red (ctbica, hexagonal, etc.)



Tipos y modelos de enlace

Atomos unidos Diferencia de Particulas

electronegatividad

l6nico Mo metal y metal Grande Red de cationes y aniones MaCl
Mo metal y no metal Mula 0 media Molécula Clz
Covalente  No metal y no metal MNula o media Red de dtomos Si0s
MNo metal y metal Media Molecula BeCl:
i - Red de cationes y
Metalico Metal y metal Mula o muy baja dlsehenes Fe
lonico Estructuras electronicas de Lewis
Metalico Gas electronico
Bandas (no se va a desarrollar este curso)
Covalente Estructuras electronicas de Lewis (RPECVY para la geometna)
Enlace de valencia (con orbitales atomicos normales o hibridos)
Orbitales moleculares (no se va a desarrollar este curso)




Formacion de sustancias iénicas

Formacion de cristales ionicos




Formula de los compuestos idnicos

e ;Por qué NaCl, K,S, CaS? Hay que fijarse en
las estructuras electronicas de los atomos y en
como se forman los iones cumpliendo la regla

del octeto.
e Significado de la formula: proporcidon de iones
en el compuesto. 9
o o °
e En lared del CsCl hay un =
I0n de cada tipo. o ® . ®
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Formacion de cloruro de sodio

3 4EHLI‘P_1H de O D @
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E Energia

h -] [ }| B nm-}?. ......
r{,tmulax

+Energiade & - Afinidad

150c1ac1on electrinica g
Cl, l - i

(g) Cl™(g)

Debido a la interaccion de una gran cantidad de iones entre si
cuando se forma la red ionica, se desprende una gran cantidad
de energia, la energia de red.



Energia de red: ciclo de Born-Haber
-

E ‘ ' gt g ) 1. Se parte de los elementos en su estado mas estable,
(creciente) £l J,AE' 2. Se llega al estado gaseoso, a través de las energfas necesarias.

Na{g)-+Ci{g) 3. Seforma la red cristalina.
AI /2 AHy, Na* {g) + Cl~ (g) ® AH® :entalpia de formacion estandar del NaCl.

Na (g) + 172 Cly (g) AH,, - entalpia de sublimacion del Na sélido.

> AHg @ entalpia de disociacion del Cl; gas.

AHgp Ur El ' primera energia de ionizacion del Na gas.
Na (s) + 1/2Cl, (g) AE, . primera afinidad electronica del Cl gas.

@

Up  :energia de red del NaCl,
AH;
NaCl (s) \

L® Matematicamente: AHO;, = AHop + —AHge + Eh -+ AR + U
2




L a reaccion del cloro con el sodio



Energia de red
S

Energia reticular o energia de red (Uy) es la energia que se libera
en el proceso de formacién del enlace ionico a partir de los iones en
estado gas, y es la que justilica termodinamicamente este proceso.
Cuanto mayor sea la energia liberada en el proceso, mas estable sera
la red i6nica y mayores seran las fuerzas de atraccion entre los iones
que forman el compuesto idnico.

Cation (g) 4 anion ( g)L red cristalina (s)



Ecuacion de red teorica
«__ /7

Ecuacion de Born-Lande

Ug

kz,zze}-wﬂ,i[l i

r n )
Siendo:
e /[,y Zy cargas de los iones « A:constante de Madelung.
o Ny numero de Avogadro, « 1 factor de compresibilidad.
« ¢ carga del electron. o ¥ constante de Coulomb.

r: distancia entre iones.

Z .Z ..
U, =cte—"— (para redes similares)
r,+2z



Variacion de la energia de red
S

1. Radio — cuanto mayores sean los iones, mayor sera la distancia (r)
entre iones y menor valor tendra el valor absoluto de su energia de red:
Ug (kJ/mol) -910 —788 —732 —682
Red NaF NaCl NaBr Nal

Por tanto, al aumentar el radio de los iones del compuesto ionico formado,
esle serd menos estable.

2. Carga — como la energia de red es directamente proporcional a la car-
ga de los iones, cuanto mayor sea su carga positiva o negativa, mayor sera
la energia de la red (en valor absoluto).

Ur (k)/mol) T R ¢ S ) IR, [y St T e
Red CsCl KCl NaCl Lic| StCl,  CaCl,  MgCh

£

Es logico: cuanto mayor sea la carga, mayor serd la fuerza de atraccion elec-
trostatica entre los iones, mas unidos estaran y mas estable sera el compuesto,



Energia de red y tipo de red

] Iy Z A _ .
Nal 1 1 1.7 3N 693
NaF 1 1 17 231 915
CaF; 2 1 5.0 235 2609
A0y 3 2 25,0 190 15916

» Los dos primeros compuestos cristalizan en redes con el mismo valor

de A, y los iones tienen la misma carga, por lo que la Ered depende
solamente del tamafio de los iones.

 Las dos ultimas sustancias cristalizan en redes con mayor valor de A,

con cargas mayores y tamanos idnicos menores, por lo que las energia
de red son mas grandes.



Energia de red y propiedades

e CF Br 3

Li* 1031 846 807 752
Na* 915 TiT 740 93
K 812 708 676 £41
" Rb* 775 R78 52 F16
 Cst 726 650 624 591

e Las propiedades de las sustancias i0nicas dependen del valor de la
energia de red: cuanto mas negativo sea su valor, mas energia habra
gue comunicar para destruir la red (mayor punto de fusion, mas dura,
mas insoluble, etc).

e ¢ Qué haluro de sodio es el mas blando? ¢ Cual tiene mayor punto de
fusion?



Enlace metalico
«_«__ 0

En esta teoria, el enlace metalico se describe como un enlace deslocalizade NModelo de:
entre los centros positivos (nucleos atémicos) y los electrones de valencia ;-

| R o ————— Yo, o « el gas electronico
de una gran cantidad de atomos metdlicos. El namero de electrones debe o
ser al menos igual al namero de dlomos, y pertenecen a toda la estructura. ® la nube electrénica

Los iones positivos estan dispuestos en forma de red cristalina metalica wi- ® el mar de electrones
dimensional, y los electrones se encuentran moviéndose con total libertad

por los huecos de la red, ya que la teoria supone que la fuerza de atraccion

de los nucleos sobre los electrones de valencia es nula,

Esta teoria explica perfectamente la gran conductividad eléctrica y térmica
que presentan los metales, asi como su gran resistencia, ya que la nube
electrénica impide en todo momento que se enfrenten los centros positi-
vos, evitando asi la repulsion

No vemos la teoria de bandas, que se
basa en los modelos de enlace covalente y
resulta excesivamente compleja para S PP
Bachillerato. | . |

Catione

||.r



Enlace covalente
«C_«,.._ 000077

e Se forma por comparticion de electrones.

e Modelos de enlace covalente:

- Estructuras electrénicas de Lewis (geometria mediante
RPECV).

- Enlace de valencia (orbitales atomicos puros o hibridos, OAH).
— Orbitales moleculares (no la desarrollamos).

e Explica moléculas (H,O) y estructuras gigantes (C
diamante).



Enlace covalente

e Energia de enlace: necesaria para
romper un mol de enlaces. Se mide en yv\
kJ/mol.

e Longitud de enlace: distancia de
equilibrio a la que se colocan los atomos.
Se mide en angstroms (1 A= 1010 m).

e Angulo de enlace: formado por las lineas
Imaginarias que pasan por los centros de
los atomos unidos. Se mide en grados.

H,0

N,

e Cuanto mayor es la energia de enlace,
menor es la longitud de enlace (también
hay que tener en cuenta el tamafno de
los atomos).



Estructuras de Lewis

Molécula
Estructura electrénica

N.° electrones de valencia
Estructura de Lewis

Enlace
Comparten

Orden de enlace

Enlace M—N
Distancia (A) 147

E. enlace (kJ/mol) 163

Cloro
[Ne]3s?3p®
7
:Cl--Cl:—1Cl
sencillo

| pardee

Cl

N=N
1,10

941

Oxigeno
[He)2s%2p*
6
:050: =10+
doble
2 pares de e

Z

Ol

Enlace
Distancia (A)

E. enlace (kJ/mol)

Nitrégeno
[He)2s%2p*

5

INZEN:—IN

triple

3 paresdee

N



Representacion de moléculas

Modelo de bolas

Modelo de varillas

H H H
) ) |

H—C—C—C—H
Eob§ CHg == CH, — CHj
H H H .

Formula desarrollada Formula semidesarrollada




Estructuras de Lewis y enlaces

Enlace C—-C = C=C C-0 =0 C—N C=N C=N
Distancia (A) 1,54 1.34 1,20 ] 43 1,23 143 1,38 116
Eenlace 348 614 839 358 799 293 615 89
(kJ/mol) : =

Dentro de cada secuencia de atomos enlazados, la
energia de enlace aumenta y la longitud de enlace
disminuye al aumentar el nUmero de enlaces en la
estructura de Lewis.



Estructuras de Lewis

L-GE 0= N=N:
H-{-H H-R-H
I_ll H
H-C-H :0=N-{-H

i
Q) &
(W3

(H)

(H)  H-O-C-O-H



Estructuras de Lewis

TR T
A YT

HHHH H H

butano etileno

N il
H-C-C-C-H H-C-C- Q-H

H H H

acetona acido acético

benceno



Excepciones al octeto

Trifluoruro de boro (BF3) Tricloruro de aluminio (AICI5)

Radical metilo (CH;—)
B: [He)2s22p!, F: [He]2s?2p® Al: [Nel3s?3p!, CI: [Ne]3s73p® C: [Hel2s%2p? H: 15’

I.lff ”_:

:(.j: Il H Tl
i [ i =t :
B+F:—=B —F| Al Cli—Al (I o i E—H
= . [ i
& o

El boro se rodea de seis electrones El aluminio se rodea de seis electrones

Hexafluoruro de azufre (SFg) Pentacloruro de fésforo (PCls)

S: [Ne3s?3p”, F: [He]25?2p® P: [Nel3s?3p?, Cl: [Ne]3s23p° O]
L é — - _
L 5 et & —_ — r
e e El S e = B - O-5—0
N O N (RN O L — =) A= =
e s et — =0l Il
FHNF: IF/)NF e Ic” )
E T 0|

El azufre se rodea de doce elecliones El fasforo se rodea de diez electrones

Acido sulfirico =

ijAtencion! Las estructuras de Lewis no utilizan los orbitales, sino
simplemente el nUmero de electrones de la capa mas externa.



Enlace dativo

En este enlace covalente los dos elementos comparten el par de electrones
de una manera especial: uno de ellos aporta el par de electrones y el otro
aporta un orbital vacio donde alojarlos.

Este concepto quimico es importante porque sirve para introducir el con-
cepto acido-base de Lewis, que estudiaremos en el tema 7. Asi, se define
acido y base como:

Acido (aceptor): especie que tiene un orbital vacio y acepta el par de
electrones.

Base (dador): especie que tiene un par de electrones libres que puede ceder,
El enlace covalente coordinado se representa por una flecha que va desde

el atomo dador de electrones al atomo aceptor de electrones (atomo con
orhital vacio):

Cation amonio (NH, )
N: [He]2s22p?, H: 15!

Aceptor Dador

H Ho |
[ [
HY +  |[N=H =|Hs|N=H
[ [
H H
proton amoniaco  cation amanic
(orbital vacio) (par e~ libre)
lon hidronio (H;0)
H: 1s!, O: [He]2s%2p*
Aceptor Dador
+

H H
| —% |
! + |9—H [ [-e— |9—H

proton agua catian hidronio
{orbital vacio) (par e~ libre)



Estructuras resonantes
. ]

Cuando una molécula puede ser representada por mas de una estructu-
ra de Lewis decimos que es una estructura resonante. Se llaman formas
resonantes a cada una de las maneras de representar la molécula, y la suma
de todas ellas se denomina hibrido de resonancia. De tal manera que
cada forma resonante contribuye a la descripcion de la molécula.

Las formas resonantes llevan asociada una energia de resonancia que provoca
una disminucion energética que da mayor estabilidad al sistema. La energia de
resonancia sera mayor cuantas mas estructuras resonantes tenga la molécula.

Ozono (O3) lon nitrato (NO3 ™)

O: H-Iei2532p'° N: [HG}ESJ‘QDEI o: [Heus;izpﬂ
: I/p(.j: e :é: = :6:

— P "\h — —

(RN O ,,,“ r!; l!l
LGS O (i (zX) Mt %
Q0 9 O TR
El par de e~ que forma el doble enlace resuena de un atomo El par de e™ resuena de un atomo de oxigeno a otro;

de oxigeno a otro el doble enlace se alterna



Geometria molecular: RPECV
« /]

e Las estructuras resonantes no proporcionan
ninguna informacion sobre la geometria de las
moléculas.

e Pero una vez que se dispone de ellas, se utiliza la
teoria de repulsion de pares de electrones de la
capa de valencia para obtenerlas (RPECV).

e Se utiliza para justificar las geometrias
observadas.



Modelo de RPECV
« /]

e La geometria de la molécula o de la red depende de la repulsion

entre los pares de electrones de la capa de valencia. Se utilizan
argumentos electrostaticos.

e Los pares de electrones pueden ser enlazantes o no enlazantes
(sin compartir ni formar enlace).

par no enlazante
- Los pares de electrones se /
distribuyen para que la repulsion ,,,-T\
entre ellos sea minima. Hln H
- Los pares no enlazantes
producen mayor repulsion que los RAnEAZINLE
enlazantes. Geometrias

- Los enlaces multiples producen

> _ Estudio de casos
mayor repulsion que los sencillos.




Modelo de enlace de valencia (EV)

e El enlace se forma por superposicion (o
solapamiento) de dos orbitales atbmicos que
tienen un electron para formar un orbital

molecular con dos electrones.

s s H H
Hs' | T] + Hast | &] —> (@)

1‘ Zona de solapamiento orbital




Modelo de enlace de valencia (EV)
-

(ol

Energia

432

e —

e e

distancia internuctear (pm)

Se superponen los dos
orbitales atomicos 1s de los
dos &tomos de H, formandose
un orbital de la molécula.

La distancia a la que se
produce la estabilizacion
maxima es de 74 pm (0.74 A),
y la energia de enlace es de
432 kJ/mol (la energia que se
desprende al formarse un mol
de enlaces es la que hay que
comunicar para romperlos).



Tipos de superposicion de OA
-

1. Solapamiento frontal: enlace o, cuando los dos orbitales se enfrentan,
Se da entre dos orbitales s, entre uno s y otro p o entre dos orbitales p
con solapamiento [rontal. Es el que da lugar a los enlaces sencillos.

2. Solapamiento lateral: enlace w, cuando los orbitales se encuentran
paralelos y separados una cierta distancia en el espacio. Se da entre
orbitales p paralelos. Es el que da lugar a los enlaces multiples.

Solapamiento frontal o Solapamiento lateral
En el plano de enlace Por encima y por debajo del plano de enlace
Enlaces sencillos Enlaces dobles y triples

Plano de enlace

Plano de enlace
@ Lo e o T
NN S NS N
S s p p p p p
Enlace sencillo: 1 o Enlacedoble: 1o+ 1%

Enlacetriple: 1o+ 2



Formacion de moléculas por EV



Problemas del modelo EV
« /]

e La geometria prevista para algunas moléculas
no coincide con la experimental: en H,O y NH,
la prevision es de 90°, mientras que en
realidad es de algo menos de 109° (tetraedro).

e Hay moléculas cuya existencia no se explica:
AlCl,;, B,H,, CH, y compuestos del carbono (el
mayor porcentaje de sustancias conocidas).



Promocion de electrones
«__ /7

e B: [He] 2s? 2p, (pero forma tres enlaces, no uno: B,H,)
e Al: [Ne] 3s? 3p, (pero forma tres enlaces, no uno: AICl,)

e C:[He] 2s* 2p, 2p, (pero forma cuatro enlaces, no dos:
CH,)

e En todos los casos debe aumentar el nUmero de
electrones desapareados por promocion de electrones
a niveles de energia superior. Este proceso necesita
energia, pero se recupera ya que al formarse un
mayor numero de enlaces se desprende mucha mas
energia.



Promocion de electrones
«__ /7

e Las estructuras excitadas seran:
B*: [He] 2s 2p, 2p,
Al*: [Ne] 3s 3p, 3p,
C*: [He] 2s 2p, 2p, 2p,
e Pero los enlaces formados (tres en B y Al,
cuatro en C) son identicos entre si, mientras

gue, segun esas estructuras, debieran ser
distintos.



Valencias multiples
S

e EI O tiene solamente valencia covalente Il, mientras que el azufre
tiene ademas IV y VI.

e EIl F tiene solamente valencia covalente |, mientras que el cloro
tiene ademas Ill, V y VII.

e Se explican por promocion y desapareamiento progresivo de
electrones a orbitales de la cuarta capa, cercanos
energeticamente a la tercera.

S: [Ne] 3s# 3p,# 3p, 3p, (valencia Il)
S*: [Ne] 3s? 3p, 3p, 3p, 4s (valencia IV)
S*: [Ne] 3s 3p, 3p, 3p, 4s 4d (valencia VI)



Hibridacion de orbitales
«{a 0]

e Pararesolver el problema planteado, el modelo de enlace de
valencia propone gue los orbitales atomicos se combinen para
formar orbitales atomicos mezclados (hibridos).

e Se trata de un proceso matematico de combinacion lineal de
orbitales atomicos (CLOA), de manera que los orbitales
resultantes tengan energia minima (calculo matricial y diferencial).

e Se mezclan OA sy p, para dar OAH sp3, sp? o sp.

e Cuando se mezclan n OA, se obtienen n OAH:
— un orbital s y tres orbitales p forman cuatro hibridos sp3
— un orbital s y dos orbitales p forman tres hibridos sp?
— un orbital s y un orbital p forman dos hibridos sp



Tipos de OAH

COrbitales s
mezclados

Orbitales p
mezclados

Tipo de
orbitales
hibridos

Geometria de
los orbitales
hibridos

Namero de
orbitales
hibridos

Modelo de los
orbitales hibridos
formados

3 1095°
L 4 sp 4 tetragdrica
2 ; 1200
1 2 sp 3 triangular plana
180°
L A sp 2 lineal




Tipos de OAH

Hibridacion ~ Combinacién

1 orbital s
5P J
1 orbital p
2 labules hibridos sp
5 o o= 180°
E
1 orbital s =
sp? =
2 orbitales p
3 lobulos hibridos sp?
o= 120"
1 orbital s [
sp? =
3 orbitales p

416bulos hibridos sp?
a= 109"



Formacion de OAH




Explicacion de moléculas con OAH




Estructuras del benceno

-

HC SCH HCT CCH e or

| ]

HC G HC . o
CH CH -

Estructura del benceno.

00 OUBO

uv:% Kot ad € Jr(u Nuloe Emud’m\ Represeit T"‘" "
Ko WwAg, Az AL bt
3q7u -+ 3‘?73 b I - H .

Y + ¥ P A9



Hibridos en el benceno

Cada atomo de C tiene tres hibridos sp? y un orbital 2p, sin hibridar,
perpendicular al plano de los hibridos.




Redes con enlace covalente

Figura 3.15. A.En el diamante cada atomo
cde C esta unido a otros cuatro atomos de C
mediante enlaces covalentes.

B. En el grafito cada &tomo de C estd unido
A Olros tres atomaos de C mediante enlaces
covalentes. A cada atomo de C le queda

un electron que se mueve con cierta libertad,
C. En la silice (Si0,) cada dtomo de Si esta
unido a cuatro atomas de O; y cada atomo
de O, a dos de 5i, siempre mediante enlaces
covalentes,

La farmula 510, indica la proporcian en la que
se combinan los atomos de los dos
elementos. Por cada atomo de Si hay dos

atomos de Q.




Diamante (C) y silice (SIO )

Redes tetraédricas de C o de Si y O, unidos mediante enlace
covalente con hibridos spen C vy Si.




Visores de estructuras

Inorganicas

Del carbono sencillas

Del carbono complejas




Polaridad

Aumento de electronegatividad

Aumento de electronegatividad

Figura 3.11. La escala de electronegatividad
mas utilizada es |a escala de Pauling, en la
gue el mayor valor lo tiene el fldor (F): 4,00

A partir de ahi, todos van disminuyendo
hasta llegar a los metales alcalinos, gue son
electropositivos. Consulla la tabla

de la pagina 65.

8_

H Cl

Los enlaces no son todos puramente idnicos o puramente covalentes; en

realidad siempre son casos intermedios en los que hay que tener en cuenta

la electronegatividad de cada dtomo.

La electronegatividad se define como la capacidad de un atomo para

atraer hacia sf el par de electrones del enlace covalente [figura 3.11].

* Decimos que el enlace covalente es apolar cuando los atomos son iguales
o tienen electronegatividades parecidas. En ese caso, el par de electrones
del enlace se encuentra en medio de ambos. La densidad electronica es
igual en toda la molécula.

El enlace covalente es polar cuando los atomos enlazados de forma
covalente tienen dilerente electronegatividad. El par de electrones del
enlace se encuentra desplazado hacia el atomo més electronegativo. La
densidad electronica es asimétrica [figura 3.12].

Enlace covalente apeolar
H—H 5
H—Cl
Figura 3.12. Representacion de |z polaridad en el enlace covalente.

Enlace covalente polar

La separacion de carga en una molécula crea un momento dipolar
(W), que se representa con una flecha que apunta en la direccion
del elemento maés electronegativo, ya que es vectorial y se mide

en Debyes (D).

El elemento mas electronegativo (liene mas tendencia a atraer el par de
electrones del enlace) tendra carga parcial negativa (87); y ¢l elemento
menos electronegativo tendra, por tanto, carga parcial positiva (61),



Polaridad de los enlaces
€« 07

Diferencia de electronegatividad (/)

Porcentaje de caracter iénico de enlace

En términos generales, cuando la diferencia de electronegatividad
(AEN) entre los atomos es mayor de 1,7 se considera que el enlace es ionico,
y cuando es menor de 1,7 se considera covalente.

Por ello existe una transicion gradual del enlace covalente al ionico a
medida que el % de cardcter i6nico aumenta, como se puede apreciar en
la siguiente tabla:

0,0 0,5 1,0 16 Tk 20 75 3,0
0 6% 22% 47 % 51% 63 % 79% 89%
Enlaces predominantemente Enlaces predominantemente
covalentes ionicos

Veamos, por ejemplo, la polaridad del enlace en los cloruros del tercer
periodo:

Grupo 1 2 13 14 15 16
Compuesto NaCl MaCl, AlC Sicly PCls SCly
AEN 2,1 1,8 1,5 2 09 0,5

% caracter idnico 67 55 43 30 19 8]



Orientacion de los dipolos

Cuando un enlace es polar el compuesto se comporta como un dipolo
arientdndose dentro de un campo eléctrico, tal y como se indica en la
figura 3.13. Esta polaridad se mide con el momento dipolar.

++++++F A+ ++

Figura3.13. Orientacién de los dipolos moleculares en el campo electrico.



Polaridad en moléculas diatobmicas
«_«__ 0

Cuanto mayor es la dilerencia de electronegatividad en una molécula
eevedete, AYOT €5 su momento dipolar, como se puede comprobar en la
siouiente tabla

Compuesto AEN (D)
HF 19 1,91
HCl 0.9 1,03
HBr 0,7 0,79

H 0.4 0,38



Momento dipolar de enlace

El momento dipolar en el enlace se representa de forma vectorial, con la
punta de la flecha apuntando hacia ¢l dtomo mas electronegativo. Si se
conoce su valor numérico, también se indica;

Enlaces polares Enlaces apolares
& § & & b ) 7 56
- L L —\ ) —
H——=C H—— N H—— O ; - :

El momento dipolar () se define como el producto del médulo
de la carga eléctrica () por la distancia entre los dos extremos del
dipolo (d):

ial o

- } = od

o

Su unidad en el SI es el Debye (D), que equivale a 3,33 - 107 C - m.



Moléculas polares y apolares
S

Si el momento dipolar total es igual a cero (. = 0),
\a molecula es apolar

En este case los enlaces son polares, pero la geometria de la mao-

Para saber si una molécula es polar o no, hay que calcular el momento
dipolar total 0 molecular sumando vectorialmente los momentos dipolares
de cada enlace. Aunque el momento dipolar de los enlaces sea distinto de
cero, para determinar la polaridad de la molécula es imprescindible cono-
cer la geometria molecular.

lécula hace gue el momento dipolar total sea cero.

2]

H -
21

Molecula de BeH,

o=

Mo

Si el momento dipolar total es distinto de cero (g 7 0),
la molécula es polar

Los enlaces son polares y, por tantg, tiene un momenta dipolar

(v ¥ 1) pero como la geometria es angular, fq sera la suma vec
torial de los mementos dipolares de enlace y distinto de cero,

R T
l-: e p-')
|| 3,5‘\H |_E = ﬁl - _l-EEZ

2.1 2



Enlaces polares y moléculas polares
o]

Cuando una molécula estd lormada por enlaces con la misma
diferencia de electronegatividad y ademas es simétrica, sus momentos
dipolares de enlace se anulan vectorialmente y la molécula es apolar,

aungue sus enlaces sean polares.

Con enlaces apolares

En la moléecula de oxigeno

no existe momento dipolar de
enlace, ya gue los dos dtomos
son iguales.

Esto también ocurre en geometrias moleculares coneretas, cuando todos
los atomos unidos al atomo central son iguales (tetraédrica CCly; trian-
gular plana, BCls; bipiramide trigonal, PCls; octaédrica, STg), ya que los

momentos dipolares se anulan entre si y la molécula resulta ser apolar, a
pesar de que sus enlaces son polares.

Apolares

Con enlaces polares

Electronegatividad:
C=250=20D

Molécula de CCl,

Debide a la geometria tetraedrica los momentos
dipolares de enlace se anulan.

Polares
Electronegatividad:
N=30H=2]
& Par
& electronico
libre

T _lilc-l'.al = ],48 B

S
Molécula de NH,

En este caso el momento dipolar total s distinto
de cero,



¢, Son polares o apolares?

PH, (fosfina): P: [Ne]3s?3p? y H: 1!

H H

PrH— P —-H
|

H H

Enlace covalente

sencillo

3 pares enlace
y 1 par libre

Geometria

electronica:

tetraédrica

H

P

2ol
&

H

Geometria
molecular:

i

piramidal trigonal
Molécula polar

| ii F

Enlace covalente
coordinaclo
4 pares enlace

NH,4" (cation amonio): N: [Hel2s2p? y H: 16!

Geometria
malecular:

tetraédrica

Molécula apolar

Geormetria
electronises
tedrica

Merece la pena fijarse en la finura estilistica del autor:
afirma que el cation amonio es una moléecula apolar.



iQué terminologia!

4. Moléculas covalentes Y redes covalentes

Son las dos s Tanizacion del enlace covalente. Las moléculas
covalentes se componen de moléculas entre las que se establecen fuerzas

ntermoleculares.

Sin embargo, cuando en lugar de agruparse en moléculas la entidad mini-
ma que compone la sustancia es un atomo, estamos hablando de redes
cristalinas covalentes.

La mayoria de las sustancias covalentes son moléculas aisladas agrupadas
por fuerzas intermoleculares. En la naturaleza existen tres redes covalentes
gue hay que conocer: las dos variedades alotropicas del carbono (gratito y
diamante) y la silice (S10,) [figura 3.15].



Fuerzas intermoleculares

Cuando se rompen las moléculas o las uniones intramoleculares, las sus-
tancias dejan de existir como tales. Esto es lo que ocurre en las reacciones
quimicas: se rompen unas uniones y se reordenan los atomos formando
sustancias nuevas.

Sin embargo, entre moléculas covalentes, o incluso entre atomos que no
forman enlace (gases nobles), existen otras [uerzas mas débiles que man-
tienen la cohesién entre las sustancias y que son las responsables de que se
encuentren en estado gaseoso, liquido o solido. Son los enlaces o fuerzas
intermoleculares [ligura 3.27].

AN

E =431 kJ/mol E =16 ki/mol
(enlace intramolecular)  (enlace intermolecular) 3
£ = 463 kJ/mol
y (enlace intramolecular)
2099 £
E

= 12,55 kJ/mol
,I"r\. @ (enlace intermolecular)
3 3 E=1klmol

l (enlace intermolecular)

E =435 kJ/mol
(enlace intramolecular)

Sabias que

Los cristales de hielo mantienen su
estructura gracias a las fuerzas que
se establecen entre las moléculas de
agua en el estado sdlido, que reciben
el nombre de enlace de hidrégeno.




Interacciones entre dipolos
-

El tipo de luerza intermolecular existente en los compuestos quimicos
depende directamente de la naturaleza de la molécula. De esta manera,
debemos hablar de ¢ wpld:mnu nto de cargas en las moléculas de forma

imstantanea o permanet . ¥ 501 '.'.: :1_".L':.'.'_'i:.“ que « alraen estas Carge "-l > (JUIC

generan este t:inuh BERIT =11\*-IIHLIIE“1UluIl|

Ya sabemos que las moléculas polares tienen un des

azamiento de carga
permanente, es decir, forman un dipolo
En una molécula apolar no hay un desplazamiento permanente de cargas

Sin embargo, los electrones de un atomo o una molécula se pueden con

centrar €n un momento determinado en una region concreta !":1'_1_" creana
1 -_'ll,"-I"l..’._"'.'.rILI;.‘.1':-' e -..f'q.t ¥ old k‘-\ WECIC |_, 1€ normaimente es apolar se

convierte en polar. Se ha form: ulu un dl]min instantaneo
Por un proceso de induccion, este dipolo instantaneo crea desplazamien

tos de cargas en las moléculas vecinas creando un dipolo inducido

H CI-----H CI



Tipos de fuerzas intermoleculares
-

Fuerzas intermoleculares o de Van der Waals

Tipo 1: fuerzas dispersivas o de
London (dipolos no permanentes) ?“W‘ ﬂ*o

Tipo 2: fuerzas dipolares (dipolos ﬁ Enlace intermolecular
(Van der Waals)
permanentes)

* Puentes de hidrogeno (tipo
particular de fuerzas dipolares)



uerzas dispersivas OO O

7 ﬁgwﬁﬁ
(A}
29\,

1 (enlace intermolecular)

E = 435 kJ/mol
(enlace intramolecular)

w@

@)

® |

@ Enlace intermolecular

Figura 3.30. Representacion de la molécula
de H, (A). Se establecen los valores para la
energla interatbmica e intramolecular. Fn los
gases nobles (B) solo hay interacciones tipo
London.

e}
200 4
100 Iz
0 T T
100"8r, 200 300 Masa
—2004 molar
a, {g/mol)
—1004
F;

Figura 3.31. En la gréfica se observa como
amedida que aumenta la masa molecular
aumenta la fuerza de London y, por tanto,
también el punto de fusion (curva roja)

y el de ebullicion (curva azul) de la molécula.

Se establece entre moléculas apolares o dtomos que lorman dipolos instan-
taneos. Se denomina fuerza de London o de dispersion [ligura 3.29].

Figura 3.29.

Estas fuerzas aumentan con el tamano de la molécula y, por tanto, con su
masa molecular. Esto es debido a que cuanto mas grande es la molécula,
mas lejos se encuentran los electrones del nicleo. Esto hace mas ficil la
[ormacion de dipolos inducidos (polarizabilidad). Por ejemplo: el cloro es
gaseoso (Cly), el bromo es liquido (Br,) y el yodo es solido (1,) a tempe-
ratura ambiente. ;Qué explicacion tiene este dato si pertenecen al mismo
grupo?

El yodo, al ser mas grande, es el mds polarizable y también el que presenta
mayores puntos de ebullicion y fusion.

A pesar de todo, las fuerzas de London son las menos intensas de todas
las [uerzas intermoleculares, y por ello, aungue existan sustancias solidas,
tendran puntos de fusion relativamente bajos (menores de 300 °C). En los
gases nobles (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn) existen exclusivamente interacciones
de London [ligura 3.30].

En los gases nobles se cumple la regla general de que el punto de ebulli-
cion mayor serd el del dlomo mas grande de la serie.

Los puntos de ebullicion de los gases nobles son:

He (=268,9 °C) < Ne (—246 °C) < Ar (—186°C) < Kr (=152 °C) <
< Xe (=108 °C) < Rn (—62 °C)

El punto de fusion y el de ebullicion aumentan con el tamano de los
atomos o moléculas debido a que es mayor la polarizabilidad [figura 3.31].



Enlace por puente de hidrégeno
-

El enlace de hidrogeno se da entre moléculas polares que contienen un
dtomo de hidrégeno y un atomo pequeno y muy electronegativo (N, O, F).

De todas las luerzas intermoleculares, este es el enlace mas fuerte.

Las sustancias que presentan este tipo de enlace (NHy, H,O, HF) tienen
un punto de fusion y de ebullicion mayor que las mismas sustancias de

su grupo (PHs, H,S, HCI), ya que estas forman moléculas semejantes pero
que no presentan enlace de hidrogeno porque el atomo central es mas

HF Wa 3 H,0
H 1 B~ H/ F ;
]\rl_f 5 § ] .

Tande v menos eiecironeganvo

\\I
W
=

Enlacede NH; ‘é
hidraqenc
@
intermolecularn) H ‘ L
i T _JJ\I" v ) H . H
~WhilD 5 H g | I
B




Puentes de hidrogeno en el agua
S
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Puentes de hidrogeno en el agua




En los compuestos del carbono
-

Recuerda

A Los grupos organicos que contienen
‘ | las agrupaciones —OH y —NH, y que
Or—=t O O et i Sae forman enlace de hidrégeno son:

\—& T ) /‘ NH, (amino)
Enlace de hidrégeno —— —~OH  (alcohol)

—COOH (acido)
~CHO  (aldehido)
—CONH; (amido)

R R R
|

Enlace de hidrogeno intermelecular Enlace de hidrogeno intramolecular

Dimero acido etancico Acido o-hidmoxibenzoico
{acético) (Acido salicilico)



Propiedades de las sustancias moleculares

* A temperatura ambiente las sustancias -eesalentass moleculares son
solidos (l,, CsH;—COOH), liquidos (Br,, CH;—CH,OH) o gases
(50,, 0y, F5) dependiendo de su masa molecular, y tienen puntos de
fusion y ebullicion bajos, ya que para fundirlos hay que romper solo
las fuerzas intermoleculares v nunca el enlace covalente.

* En general no conducen la corriente; solo la conducen los compuestos
muy polares (HCI, HF, CH;—COOH) en disolucion acuosa (disolvente
polar).

Los compuestos moleculares que no presentan polaridad (gasolina) se
disuelven en sustancias apolares (benceno), y los compuestos covalentes
moleculares que presentan polaridad (HF, CH3;COOH) se disuelven en
disolventes polares (como el agua, el alcohol etilico, etc.).



Puente de H y propiedades
-

T... NH: (=335 % Tep H:0 (100 °C) lep HF (207°0)

lap PHy (—88 *C) Tap HyS (—60°C) Tar HCI {—84.2 °C)




Series homologas
S

Temperatura de ebullicién (°C) Temperatura de ebullicion (°C)

allieiel a 760 mmHg &lEno a 760 mmHg
CH;COH metanol +64.8 CHy metanao 161.5
CH;—CH,CH etanol 785 CoHg etano —B8.6
CH;—CH,—CH,—CH prop-1-ol +97 4 CsHg propano —421
CH3—(CH,),—~CH,—OH  but-1-ol +117.3 CiHg butano 05
CH3{CH:);CHL,0H pent-1-ol +138,1 CiHys pentano +36,1
CH{CH- 1 4CHLOH hex-1-ol +157,2 CaHyg hexano +69,2

El punto de ebullicibn aumenta al hacerlo la masa dentro de una
serie homologa, ya que aumentan las fuerzas dispersivas

« Compara los puntos de ebullicion de etano y metanol, teniendo
en cuenta las fuerzas dispersivas y los puentes de hidrégeno.



Propiedades de las sustancias covalentes

' A temperatura ambiente las sustancias atomicas (gralito, diamante o cuar-
z0) son solidos cristalinos covalentes con alto punto de fusion. Para rom-
per el enlace habria que romper la red cristalina de enlaces covalentes.

* Solo conduce la corriente el C (gralito), ya que hay movilidad elec-
tronica a través de los enlaces entre las capas de atomos |figura 3.16].

Los compuestos atomicos no se disuelven en agua, debido a su estruc-
tura compacta.

 Dureza elevada: el diamante, 10 en la escala de Mohs.



to

El graf




Nanotubos de grafito

Conductor Eje

principal de

—____nanotubo

Cuando varios anillos de carborio se
glinean con el eje principal del nanotubo,
iamolecula conduce la electricidad tan

fac

mente como un metal.

Semiconductor Deformacion
~ helicoidal

Cuando los anillos helicoidales de carbono
en un monotubo se deforman respecto al
eje del nanotubo, este se comporta como

un semiconductor. Figura 3.16. [special mencién merecen unas

estructuras semejantes a la del grafito, pero
enrolladas formando tubos extremadamente
pequenos que los centificos han
denominado nanetubos de carbono. Su
aplicacion inmediata va desde su uso como
fibras de alta resistencia mecanica hasta
convertirse en los sustitutos de los chips

de silicio usados en los orclenadores

por sus propiedades semiconductoras,



Propiedades de las sustancias ionicas

Para estudiar las propiedades de los compuestos idnicos hay que tener en

cuenta que las entidades lundamentales de estos compuestos son los iones,

que estan fuertemente atraidos por fuerzas de caracter electrostatico en

una red tridimensional,

* Atemperatura ambiente son sustancias solidas que forman redes cris-
1alinas. Para romper ¢l enlace es necesario romper la red cristalina.

Los puntos de fusion y ebullicion son muy elevados, al estar unidos
por [uerzas electrostaticas intensas. Para fundirlos o disolverlos es nece-
sario romper la red cristalina, muy estable por la cantidad de atraccio- | o
nes electrostaticas, entre iones de distinto signo. Fstos seran mayores
cuanto mayor es el valor absoluto de la energia reticular.

Sal

» Su escasa compresibilidad hace que sean duros y fragiles

— Son duros debido a las intensas atracciones electrostaticas que los unen.
Para rayarlos es necesario romper los enlaces, vencer las atracciones
electrostaticas y, por tanto, seran mas duros cuanto mas intensas sean
estas. Es decir, cuanto mas estable es el compuesto idnico, mayor es en
valor absoluto la energia reticular y mayor serd su dureza.

- Son fragiles (facil rotura) porque al deslizar una capa sobre otra que-
dan enfrentaclos iones del mismo signo, con lo que se produce una
repulsion electrostatica y se rompe la red.

* Son solubles en disolventes polares como el agua porque estan for-
mados por cargas que al introducirse en el disolvente se ven inmediata-
mente rodeadas por ¢l, lo que rompe la red (solvatacion) [[igura 3.9].
Seran mas solubles cuanto menos estable sea el compuesto, es decir, redeados por moléculas de agua, que
para valores mas bajos en valor absoluto de la energia reticular. de esta manera separan la red haciendo

que el compu

* La conductividad eléctrica es nula en estado natural. In estado soli-
do la estructura cristalina mantiene a cationes e iones en una posicion

A este fendmeno se le denomina

sOlvalacion, y gracias a el 1as disoluciones

fija y les impide moverse. Solo conducen la corriente fundidos o en salinas conducen la corriente al permitir
disolucion, porque es cuando tienen cargas en movimiento. el movimiento libre de las cargas




Disolucion de solidos 16nicos

Cuanto mas polar sea el :
disolvente y menor la <
energia de red, mayor

sera la solubilidad de la
sustancia ionica.



Propiedades de las sustancias metalicas

Fiaura 3.23. Qibica centrada encara,

Figura 3.24. Clbica centrada en centro, Figura 3.25. Hexagonal
Forman redes cristalinas metalicas. En estas redes los cationes estan
ordenados perfectamente en el espacio y los electrones se mueven con
libertad por todo el cristal. Las estructuras cristalinas son principalmen-
te la cubica centrada en cara [figura 3.23] 0 en cenuro [ ligura 3.24])y
la hexagonal [figura 3.25].



Propiedades de las sustancias metalicas

Conductividad térmica y eléctrica elevada. Estas propiedades se

deben a la gran movilidad de los electrones de valencia, tal como hemos — sl
estudiado en el modelo de la nube electrénica. . 1 .
Gran deformabilidad. Porque cualquier plano se puede desplazar sin . " .

que nunca se enfrenten los cationes. Esto permite ue sean ductiles, se &S . = r

estiran en hilos (cobre), v maleables, se estiran en laminas (aluminio}.

Puntos de fusion y ebullicion elevados. Fn las redes metalicas los ato-
mos estan unidos con mucha intensidad. Para romper estas redes hace
falta mucha energia.

Densidad elevada. Son estructuras muy compactas; es decir, la masa es
muy grande con respecto al volumen que ocupa.

Emisién de electrones o efecto fotoeléctrico, la superlicie del metal ernite
electrones al incidir una radiacion de intensidad no demasiado alta. Debido
a que los electrones se encuentran libres alrededor de la red de cationes
[figura 3.26].



Propiedades de las sustancias metalicas
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Conductores, semiconductores y

aislantes

Superconductividad a bajas
temperaturas: el tren que levita




Interacciones y propiedades

Debe quedar claro que:

» Una fusion o vaporizacion es un cambio fisico, y la justifica:
cion de las temperaturas o puntos de fusion y ebullicion de

fuerza intermolecular que tienen.

Al fundir o vaporizar moléculas eeweerRtQs Como agua,
amoniaco, yodo, etc,, se rompen las uniones intermolecu-
lares (enlace de hidrogeno, fuerzas de Van der Waals, fuer
zas de London) y nunca los enlaces covalentes existentes
en las moléculas.

« En una reaccion quimica si se rompen los enlaces covalentes.

« En un sélido cristalino covalente (diamante, grafito, cuarzo)

no hay fuerzas intermoleculares y, por tanto, si se funde o
vaporiza se rornpen los enlaces covalentes.

En los solidos ianicos, al fundir o vaporizar se rompen 1os
enlaces ionicos entre los aniones y los cationes, No hay
fuerzas intermoleculares porgue no hay moléculas.

En los solidos metdlicos, para fundir un metal es necesario
romper la red metalica que mantiene a los cationes inmer-
sos en el mar de electrones, y nunca se podrd hablar de
uniones intermoleculares, ya que no hay moléculas.



Interacciones y propiedades
-

La fuerza de los enlaces y, por tanto, el orden para prever una temperatura
de fusién o ebullicion es, en general, el siguiente:

<}

Mayores temperaturas de fusidn y ebullicién Menaores remperaturas de fusion v ebullicion

Solido covalente > $élido metalico = Sélido idnico > Enlace hidrégeno > dipolares > London
T.eb. (7€) T. fus. (°C)

e 1 : Mayor fuerza enlace Menor fuerza enlace
C (grafito) 4830 3675
[ 3287 1668
MNaCl 1465 801
O o " Entre los solidos cristalinos (covalente, iénico o metalico) puede haber
ol I]'; variaciones y el orden puede ser otro, pero en todo caso sus temperaturas
o G0 —205 PSR ' (o .
de [usion y ebullicion siempre seran mayores que para los compuestos mo-
MNe 246 248

leculares,



Tabla de propiedades ( jojo al rojo!

Tipo de sustancia

Particulas que la forman

Atraccion entre las
particulas

Estado fisico

Temperaturas de fusion

y ebullicion

Conductividad
eléctrica

Dureza

Solubilidad

en disolventes comunes

Metalica
it CATIONES

Electrostatica

Solido (excepcion,
Mercurio)

En general, altas

Alta {en estado sdlido y
liquido), sin alteracion
de la sustancia

Duros, pero maleables
y ductiles

Insaluble

lonica
lones

Electrostatica

Solido

En general, altas

Alta (fundida o
en solucion), con
descomposicién de la
sustancia (electrolisis)

Duro, pero quebradizo

En general, soluble en
disolventes polares

“Serverremtaspolar
Moléculas

Dipolo-dipolo o enlace
de hidrogeno

Liquide (o solido, con
moléculas de masa
molecular elevada)

Bajas

Practicamente nula
en estado puro.
O conductora, en
disoluciones apropiadas
(HClen HOy

En general, scluble en
disolventes polares

s=ewalanta apolar
Moléculas
“varreerrress (London)
Gaseoso, liquide o solido,
con moléculas de masa

molecular elevada

Muy bajas

En general, nula

En general, saluble en
disolventes apolares



Tabla de propiedades
-

Propiedades de las sustancias

] Tipo de
sustancia

Molecular

Covalente

Metalica

lonica

Tipo de particula y
de enlace

Moléculas
{enlace covalenie)

Atomos de no
metal
{enlace covalente)

Atomes de metal
{enlace metalico)

lones
(enlace ionico)

Tipo de union entre
particulas

Fuerzas intermoleculares

Enlace covalents

Enlace metalico

Enface ionico

‘.

.

RS AR

.

Propiedades

Punto de fusion bajo

Punto de ebullicion bajo

5i son sdlidos, son blandos
Mo conducen la comients
eléctrica

Generalmente insclubles en
agua

Punto de fusion alto

Punto de ebullicion alto
Durog, pero fragiles

Mo conducen la comiente
eléctrica
Insolubles  en cualqueer
liquido

Punto de fusién mediano o
alto
Punto de ebullicion alto

Curog, pero maleables
Conducen la comiente
eléctrica

Inzolubles en cualquesr
iquido

Punto de fusion alto

Punto de ebullicion alto
Durog, pero fragiles
Conducen la comiente
eléctrica en estado liguido v
en disolucion acuosa
Generalmente solubles en
agua

Ejemplos

Oxigeno (O}

Yado (12}

Agua (H20)

Amoniaco {MNH;)
Propano (CH:-CH:-CHz)

Diamante (C)
Silice (Si02)

Hiemo (Fe)
Cobre (Cu)
Aluminio (&1)

Cleruro de sodio (MaCl)
Oxido de magnesio (Mg D)
Carbonate de calcio (CaCo;)
Sulfato de potasio (K2504)
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Liquidos inmiscibles
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— LA SUSTANCIA

s MAS
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Volumen de exceso Tension superficial



Nuevos materiales

Goretex Titanio



Nuevos materiales y salud

Protesis artificiales
y Oscar Pistorius



