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Capitulo 1
QUIMICA ESTRUCTURAL II

1.1. ENLACE COVALENTE

Se produce por combinacion de elementos no metalicos entre si o entre elementos no
metalicos y el hidrégeno. El enlace se produce por comparticon de electrones entre
los a&tomos implicados en el enlace, las moléculas formadas son agrupaciones de dos o
n atomos, siendo n pequeno. La estabilidad se produce cuando ambos dtomos tienen
8 electrones (o dos para el Hidrégeno) en la capa externa.

Los electrones que comparten se encuentran restringidos a la regién que esta entre
los ntcleos de los atomos y se dice que son electrones localizados. Existen ocasiones
que para lograr la estructura de gas noble los a&tomos deben compartir més de un par
de electrones, apareciendo asi, enlaces multiples. También puede ocurrir que el par
de electrones sea suministrado por un solo atomo, en este caso tenemos un enlace
covalente coordinado o dativo. Y por tlyimo, si los electrones del enlace se encuen-
tran deslocalizados en la molécula se habla entonces de enlace covalente resonante
y da lugar a estructuras resonantes.

Actualmente, para la explicacion del enlace covalente tenemos dos teorias en mecani-
ca ondulatoria que parten de supuestos radicalmente distintos:

1.1.1. TEORIA DE ELECTRONES DE VALENCIA, TEV

Esta teoria fue propuesta por Heitler, London, Slater y Pauling en 1927, en ella se
parte de que cada atomo tiene electrones desapareados en orbitales atémicos y pos-
teriormente, al interaccionar ambos atomos para formar la molécula los electrones
se aparean, de esta forma los &tomos que constituyen la molécula mantienen su indi-
vidualidad. Por tanto, el método consiste en suponer los a&tomos con sus electrones
a distancia infinita para luego acercarlos y calcular todas las posibles interacciones
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de los orbitales atémicos, intercambio electronico, estructuras iénicas, formas diso-
ciadas, ...

El enlace se forma por solapamiento de orbitales atémicos con electrones desaparea-
dos para formar un orbital molecular (HC1, H,). También es posible que el par de
electrones a compartir sean puestos en juego por un orbital atomico lleno que sola-
pe con un orbital atémico vacio, dando lugar al enlace covalente coordinado o dativo.

En la TEV se forman tantos enlaces como electrones desapareados tiene el atomo
teniendo entonces la posibilidad de formar enlaces multiples. Por ejemplo, el O,
formara un enlace doble. La denominacién de enlace simple doble o triple viene
dado por el solapamiento entre OA, asi:

= Enlace 0: s—s, s —p., s—d.2, p. — ps, P> —dy2, d,2 — d,2

» Enlace 7 : Pz — Paz, py _py7 Pz — dzzu py - dyza dmz - dmza dyz - dyz

» Enlace 0(elementos de transicion) : dy2_,p — dy2_yp2, dyy — dyy
Asi, (1) formarfa un enlace simple, (10 + 1m) un enlace doble y (1o + 27) un
enlace triple. Siendo el orden creciente en la fortaleza del enlace ¢ > 7© > 4.

1.1.2. TEORIA DE ORBITALES MOLECULARES, TOM

Entre 1927-1932, Burrau, Mulliken y Lennard-Jones hicieron un tratamiento dis-
tinto. En este modelo se trata a las moléculas como si fueran dtomos compuestos
por varios nucleos, los electrones se situan en orbitales moleculares que engloban y
unen los ntucleos. Matematicamente se utiliza un método de combinacién lineal de
los orbitales atémicos y finalmente se analiza con un metodo variacional (busqueda
de minimos). Su solucién da lugar a dos orbitales moleculares, uno enlazante que
rebaja la energia y enlaza a lo nicleos, y otro antienlazante, de mayor contenido
energético que los orbitales atomicos y més inestable que los OA de partida.

Para que se dé una combinacién efectiva de los orbitales atémicos, éstos deben tener
energia y simetria en el eje internuclear similar. Los obitales moleculares pueden ser:

= Orbitales o: Si el solapamiento es frontal, s — s, s — p., p. — p.

» Orbitales 7: Si el solapamiento es lateral, p, — py, Pz — Pa

Asi se obtiene un diagrama de energias de orbitales moleculares, por ejemplo, el O,.
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OA oM OA DA oM OA

El orden de variacién de energia, considerando que estos OM provienen de moléculas
diatémicas homonucleares es:

* * _ * % *
013 < 015 < 0-25 < 025 < O-sz < 7T2pz —_— 7T2py < 7T2pz — 7T2py < Usz

Por ejemplo, para la molécula de N,, su configuraciéon molecular sera:

2 %2 2 %2 _2 2 2 _ _
0150 150550 55T, Ty, 05, = O.E = 5= 3
y para el O,,
2 %2 2 %2 2 2 2 *1 *1 : OE_é_Z
0150 150250 250-2pz7T2pz7T2py7T 2pz7r 2py . - 2 -

Como podemos observar, hasta el N, los OM m,_, se encuentran por delante del
OM o, , sin embargo a partir del O, se produce su inversion, esto es consecuencia
de que la carga nuclear estabiliza mas los enlaces 7 laterales que los ¢ consecuencia
también de la interaccién que se produce entre los orbitales moleculares oa5 y 09, .

El orden de enlace se define como el nimero de electrones en orbitales enlazan-
tes menos el nimero de electrones en orbitales antienlazantes dividido por 2. Este
orden nos da una idea de la fortaleza del enlace, cuanto mayor es, mayor es la
energia de disociacién de la molécula. Ademas, también nos da el niimero de enlaces
de la moléculas e incluso si ésta existe o no. Por ejemplo, si el orden de enlace es 0
la molécula no existe, si es 1 tiene un enlace sencillo, si es 2 tiene un doble enlace,. . .

Por dultimo, una sustancia sera paramagnética si tiene electrones desapareados
en sus orbitales moleculares, si no es asi, todos sus electrones estaran apareados y
serd diamagnética.
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1.2. GEOMETRIA MOLECULAR

Al aplicar estas teorias a las moléculas poliatémicas, ambas coinciden en la existencia
de OM localizados e independientes para la unién de distintos atomos. Por ejemplo,
para el NH; no tiene sentido el tratamiento global del enlace y se estudia por se-
parado cada unién N-H. Esta forma de estudio recibe el nombre de valencia dirigida.

El dngulo de enlace (dngulo que existe entre dos enlaces de un atomo), la longitud
de enlace (distancia entre los nicleos de dos atomos enlazados) o incluso la energia
de enlace (mayor con la multiplidad del enlace) son pardmetros moleculares que
dependen de la existencia de pares de electrones compartidos o no, ya que si no
estan compartidos, su volumen es mayor y cierra los enlaces, de igual forma, si hay
varios compartidos existiran enlaces multiples, la longitud serd menor y la energia
por enlace mayor.

1.2.1. HIBRIDACION

En la hibridaciéon se produce una evoluciéon de los OA puros en cuanto a su forma
y orientacién para dar otros orbitales denominados orbitales hibridos, iguales en
forma y contenido eneregético. Los OH dan una concentracion mayor de la nube
electrénica en ciertas direcciones que la producida por los OA puros de procedencia,
esto provoca que los OH sean capaces de mejorar el solapamiento entre orbitales y
por tanto, que el enlace sea mas fuerte.

1.2.1.1. HIBRIDACION SP

Los orbitales atomicos s y p evolucionan para formar 2 orbitales hibridos de igual
geometria y energia.

_____________ &= @@
4 iy
. = E"r; X
—— .'
2y 2y
_E‘ ....... 9:} ............... sp

La forma de los 16bulos sp es asimétrica, los 2 OH se orientan asimétricamente
mientras que los p puros lo hacen perpendicular a ellos y entre si. La geometria
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de las moléculas con hibridacion sp es lineal.

1.2.1.2. HIBRIDACION SP?

Los orbitales hibridos sp? se distribuyen en un plano formando angulos de 120°, el
orbital p puro que queda se distribuye perpendicular a dicho plano, la geometria
es trigonal plana.

i 2y
o |, X g {"i 4_'.25..
P
L C
T Y
¥

1.2.1.3. HIBRIDACION SP3

En esta hibridacion se obtiene un geometria tetraédrica y no existen orbitales
atémicos p vacios, todos forman un orbital hibrido. Forma angulos de 109°.
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De esta forma, el carbono en sus distintas combinaciones puede presentar hibriacion
sp (enlace triple), sp® (enlace doble) o sp® (enlace simple). Existen otro tipo de
hibridaciones correspondientes a atomos con orbitales d.

1.2.2. TEORIA RPECV

La teoria de Repulsion de los Pares Electronicos de la Capa de Valencia, RPECV,
sin base matematica, considera la repulsion electronica entre lo pares de electrones
de la capa de valencia del atomo central partiendo de una distribucion de simetria
esférica de estos pares entorno al ntcleo.

Para determinar el nimero de pares de electrones compartido se parte de la es-
tructura de Lewis, por tanto, la disposicién depende del ntimero total de pares de
electrones de la capa de valencia del &tomo E. En su tratamiento primero se cuen-
tan los electrones de la capa de valencia y se colocan los enlaces o, se resta del
total de electrones en juego y con el resto se completan los OA de los atomos en
juego. Posteriormente se observa la deficiencia o exceso de cargas y se propone una
simetria. Tomando dos elementos diferentes, E y X, donde E es el atomo central
(generalmente el menos electronegativo y donde nunca sera el hidrégeno), podemos
obtener las siguientes orientaciones descritas en el diagrama:
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1.3. FUERZAS INTERMOLECULARES

Estas interacciones se establecen entre moléculas y su energia es menor que la co-
rrespondiente al enlace covalente. Estas fuerzas son las responsables del estado de
agregacion de las sustancias. Podemos tener:

1.3.1. FUERZAS DE VAN DER WAALS

Existen tres tipos pero todas ellas se deben a la formaciéon de dipolos moleculares.

1.3.1.1. KEESON

Este tipo de interacciones se produce entre las moléculas que presentan dipolos, es
decir, son interacciones entre dipolos permanentes.

1.3.1.2. DEBYE

En éstas, las interacciones tienen lugar entre dipolos permanentes y dipolos indu-
cidos, es decir, dipolos formados por interaccién con otras moleculas polares o con
iones.

1.3.1.3. LONDON

Las interacciones de London son las responsables del estado sdlido o liquido de
las moléculas apolares, O,, N,, ...; son aquellas interacciones atractivas que se
producen entre dipolos instantaneos y dipolos inducidos.

1.3.2. ENLACE DE HIDROGENO

Interaccién producida entre un atomo de hidrégeno de una molécula con un ele-
mento muy electronegativo de otra molécula distinta. Su energia es muy superior a
las de F.V.W. y es localizado, de ahi que se denomine enlace. A diferencia de las
F.V.W. los puentes de hidrégeno son direccionales y asimétricos. Gracias a él, el
agua presenta altos puntos de fusién y de ebullicion, y su estado es liquido en una
franja termométrica vital para la vida en la tierra.

Se puede considerar que el enlace de hidrégeno es una interaccion extrema de tipo
Keeson; asi por ejemplo, la energia del enlace de hidrégeno es del orden de 20
kJ/mol y sin embargo las de Keeson son bastante mas débiles, del orden de menor
de 2 kJ/mol.
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1.4. TIPOS DE SUSTANCIAS CON ENLACE
COVALENTE

Hay que distinguir entre las moleculas que intermolecularmente tienen enlace cova-
lente de las que tienen un tipo de fuerzas de Van der Walls o enlaces de hidrogeno.

1.4.1. SUSTANCIAS MOLECULARES

Estan constituidas por moléculas y cada una de estas por atomos unidos por enlace
covalente, pueden ser apolares (H,, CH,,...) o polares (H,O, SO,,...).

Las fuerzas intermoleculares que mantienen unidas a las moléculas son débiles, lo
cual, da puntos de fusién y ebullicion bajos. Mayoritariamente se encuentran en
estado gaseoso (O,, N,, CH,, NH,, ...), aunque dependiendo de las fuerzas inter-
moleculares podemos tener liquidas (H,O, Br,,...) o sélidas (I,, C4H 5O, .. ).

Los sélidos son blandos y no mecanizables. No conducen la electricidad y las molécu-
las polares son solubles en disolventes polares (H,O) y las apolares en disolventes
organicos (eter, benceno,...). Su conductividad es nula ya que no tienen cargas
eléctricas netas.

1.4.2. SUSTANCIAS COVALENTES, ATOMICAS o RE-
TICULARES

En este caso todos sus datomos estan unidos entre si por enlaces covalentes. Sus
puntos de fusién y ebullicion son altos, ademas son duros, aislantes e insolubles en
todos los disolventes. Las sustancias covalentes forman redes cristalinas atémicas,
como por ejemplo el diamante o el cuarzo.

DEPARTAMENTO DE FiSICA Y QUIMICA 10
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1.5. PROBLEMAS RESUELTOS

1. Dadas las moléculas CH,, C,H,, C,H,, razone si las siguientes afirmaciones
son verdaderas o falsas

a)

En la molécula C,H, los dos atomos de carbono presentan hibridacién

sp.

El 4tomo de carbono de la molécula CH, posee hibridacién sp.

La molécula de C,H, es lineal.

La hibridacién sp® tiene lugar entre un orbital s y los 3 p del dtomo de
carbono, dando lugar a 4 orbitales hibridos de igual energia, lobulares y
asimétricos, pero de igual tamano en distintas direcciones del espacio. La
geometria correspondiente para estd hibridacién es tetraédrica. Gracias
a estos cuatro orbitales, el atomo de carbono se puede enlazar a otros
cuatro atomos mediante enlaces sencillos.

Sin embargo, la hibridacién sp? ocurre entre un orbital s y 2 orbitales p,
dando lugar a 3 orbitales hibridos de igual energia, lobulares y asimétri-
cos, y de igual tamano en distintas direcciones del espacio. Como conse-
cuencia existe un orbital p que no ha formado parte de la hibridacién y
que es susceptible de formar enlaces 7 para dar lugar a los enlaces do-
bles que impiden la rotacién de la molécula. La geometria de la molécula
serfa trigonal plana. Como la molécula de eteno, (C,H,), tiene un doble

enlace, la afirmacién es falsa ya que los carbonos presentan hibridacion
2

sp=.
Por lo expuesto en el anterior apartado, la molécula de etano, (CH,),
con 4 enlaces sencillos, presenta hibridacién sp?.

En la hibridacion sp se hibridan un orbital s y un orbital p, dando lu-
gar a 2 orbitales hibridos de igual energia, lobulares y asimétricos, en
direcciones contrarias del espacio. Como consecuencia existe dos orbita-
les p que no ha formado parte de la hibridacién y que pueden formar
enlaces 7 para dar lugar a los enlaces triples. La geometria de la molécu-
la es lineal. Como la molécula de etino, (C,H,), tiene un triple enlace,
presentan hibridaciéon sp y es lineal.

DEPARTAMENTO DE FiSICA Y QUIMICA 11
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2. En funcion del tipo de enlace explique por qué:

2)
b)
)
4)

a)

El NH; tiene un punto de ebullicién mas alto que el CH,.
El KCl tiene un punto de fusiéon mayor que el Cl,.
El CH, es insoluble en agua y el KCI es soluble.

El NH; es soluble en agua.

Ambas moléculas presentan enlace covalente, sin embargo las fuerzas
intermoleculares, responsables de las puntos de fusién y ebullicién, son
distintas. La molécula de amoniaco es polar y presenta fuerzas dipolo-
dipolo, mientras que el metano es una molécula apolar y tienen fuerzas de
London, més débiles que las anteriores y por eso, el punto de ebullicién
del amoniaco es mayor.

En este caso, la molécula de cloro presenta enlaces intramoleculares co-
valentes pero al ser apolar, sus fuerzas intermoleculares son de London,
mas débiles que las que presenta el KCI que es un cristal iénico.

Semejante disuelve a semejante. E1 CH, es una molecula apolar y no se
disuelve en un disolvente polar como el agua. Sin embargo, el KCI que es
un compuesto ionico, formado por iones, es decir, de extrema polaridad,
se disuelve en agua dando lugar a los iones cloruro y potasico.

De igual forma, el NH; tiene enlaces intramoleculares covalentes pero su
geometria es piramide trigonal como consecuencia de su par electrénico
desapareado. Esto confiere a la molécula una polaridad que hace que sea
soluble en agua (compuesto polar).

3. Dadas las especies moleculares CH, y H,O.

a)
b)

)
)

Determine las estructuras de Lewis de cada una de las moléculas.

Determine su geometria mediante la Teoria de Repulsion de Pares de
Electrones de la Capa de Valencia

Razone si los enlaces seran polares.

Razone si las moléculas presentaran momento dipolar.
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a)

b)

Teniendo en cuenta los electrones de valencia de cada atomo en la molécu-
la y la regla del octeto, la estructura de Lewis para cada una de las
moléculas seria,

|
H—C—H H—O—H
H
metano agua

La molécula de metano con todos los pares de electrones apareados tie-
ne estructura AX,, tetraédrica. Sin embargo, al agua, con dos pares de
electrones desapareados que provocan una deformacion en la estructura
tetraédrica forma una estructura angular. La estructura viene dada por

los atomos periféricos al central y por los pares de electrones desaparea-
dos.

H )
N
C.., H H
/ \ Wi
H
H
metano agua

Todos los enlaces seran polares puesto que unen atomos con distinta
electronegatividad.

Que las moléculas presenten momeno dipolar dependeré de la geometria
de la molécula, si los momentos dipolares de los distintos enlaces se
cancelan geométricamente tendremos una molécula apolar, si no es asi,
la molécula sera polar. De ahi, que la molécula de metano sea apolar y
la de agua polar.

4. Indica, razonandolo, si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a)

b)

Las fuerzas de Van der Waals se dan exclusivamente entre moléculas
polares.

El enlace de hidrégeno presente entre las moléculas de metano permite
explicar que sea gaseoso a temperatura ambiente.
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a) Falso. Las moléculas apolares también presentan fuerzas de Van der
Waals tipo London, molécula apolar con molécula apolar.

b) Falso. La molécula de metano no presenta enlace de hidrégeno. El enlace
de hidrégeno tan soélo se da con dtomos muy electronegativos como son
el Fluor, el Oxigeno y en menor medida el Nitrégeno.
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