1. EL ENLACE QUIMICO

La mayoria de la materia esta conformada por moléaulas o iones formados por los
atomos. Unamoléaula es un agregado dg, pa o menos, dos &omosy que mantienen
unidos por medio de fuerzas quimicas o enlaces quimicos. Los &omos combinados
pueden ser del mismo o ce diferentes elementos quimicos y siempre en las mismas
proparciones para una moléaula definida.

1.1 ESTRUCTURA DE LEWIS

Los aomos € mmbinan con e fin de dcanzar configuradones eledrénicas mas
estables, es dedr, cuando e &omo esisoeledrénico con ungas nolde, y esto lo logra
combinando o mezclando los eledrones més externos 6 eledrones de la caa de
valencia.

Una estructura de Lewis esta mnformada por € simbolo del elemento y un puro pa
cada dedron ce vaencia que posea
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Es importante adarar que la estructura de Lewis para los elementos de un mismo
grupo, cesde d 1A hasta d 8A, son idénticas, como se observa en € oxigenoy e
azufre que pertenecen a grupo 6A.
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1.2 EL ENLACE IONICO

El enlaceidnico es la fuerza dedrostética que mantiene unidos a los iones en un
compuesto ionico, € cua esta cnformado pa elementos de bga energia de
ionizaddn (formadores de cdiones) y de dta dinidad eledronica (formadores de
aniones). Los elementos con mayor tendencia ala formadon de cdiones on los
métales acdinos y los acdinaterreos, mientras que los formadores de aniones n
los halégenos y € oxigeno. La tendencia en € enlaceidnico es completar € ultimo



nivel de energia, pa la perdida o ganancia de uno o mas eledrones, como pa
giemplo, en laformadoén del fluoruro deliti o:

‘Li + F ———  Lit:F
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En la anterior demostradon se nota daramente que € litio con su baja energia de
ionizaddn gerde un eledrén, guedando convertido en e cation liti o, por su parte, €
flior poseedor de una dta dinidad eledronica gana d eledron e litio,
convirtiéndose en e anionfluoruro.

1.2.1 Laenergiadeloscompuestosionicos

Laformadon e fluoruro de litio depende de los valores de la energia de ionizadon
y dinidad eledrénica de sus aomos, pero recordemos que en un [FOCESO
fisicoquimico de esta naturaleza, no contamos con unsolo par de &omos readantes'y
menaos $ se encuentran en estado solido, don@ un caion plede estar rodeado pa un
ndmero espedfico de aniones y viceversa, por esta razon, la estabilidad fina del
compuesto fluoruro de litio es una sumatoria de todas las interacdones ionicas
existente. Una manerade cdcular la estabilidad de un sdlido ionico, es determinar la
energia necesaria para llevar a fase vapor y separar completamente |os &omos de un
mol del compuesto, a esta se le llama energiareticular.

Una manera de cdcular la energiareticular es aplicandoa ley de Coulomb, dado que
la energia potencia es proparcional a producto de las cargas de sus iones e
inversamente asu radio.
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Anaizandola aterior reladon, poamos prededr que la energia final es exotérmica,
ya que la cagadel litio es positivay ladel flUor es negativa, siendo su producto ura
energia negativa (exotérmica), demostrando & esta forma la estabilidad del
compuesto.

Otra forma de establece la energia reticular de un compuesto idnico es a través del
ciclo de Born-Haber, quereladona d proceso a energias sgun los sguientes pasos.



1 Lig — Lig AE, = 1552kJ
2. U2Fyy — Fy AE,=753kJ

3 Liy —— Litfg+e  AE=520kJ

4 Fgt+te ——Fy AE, =-328kJ

5. Li*y + Fg — LiFg AEg=7

Li(s) + U2F2(g) — LiF(s) AEg =-5941kJ

AE,=AE, +AE,+ ANEi+AE, +AE,
AE;=AE,-(AE, +AE,+AE;+AE)
A E.=-594- (1552 + 75.3 + 520.0 - 3280)
AE . =-594-4225=-1016.5 kJ
Lo inverso en €l paso 5, (energia + LiFg produce Li*g + F(g) se denomina energia

reticular, entonces esta debe ser de igual magnitud de AEs pero de signo contrario
(1016.5 Kj).

1.2.2 Polarizad6ny covaenciaparcial.

Lanube dedronicade un domo o su ion no esrigida, por o tanto, son susceptibles a
ser polarizadas o deformadas por una fuerza externa y en este cao, par la fuerza
generada por €l nucleo de otro &omo oion.

Los cationes debido ala dta concentraddn de caga dédrica, son mas efedivos en la
deformadon de una nuke eledrénicavedna, espedamente la de los iones negativos,
debido a su gran tamafio.
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La cgpaddad gue tienen uncaidn de deformar una nube eledronica vedna se llama
poder poarizante, y la tendencia de un anién a dearse deformar se llama
polarizabili dad.

2. EL ENLACE COVALENTE

Un enlace ovalente, es aquel en € que dos eledrones on compartidos por un par de
atomos, es dedr, los eledrones on atraidos por los dos nicleos que participan en €
enlace manteniendo & esta forma, ura reladon dreda eitre dlos. El primer
cientifico en hablar de este tipo de enlace fue Gilbert Lewis, quen describio la
formadon el enlacede hidrogeno como:

Ho + H——HH

En laformaddén dal enlace ovalente solo participan los eledrones de valencia, y se
diferencian de la siguiente forma: eledrones de elace a quelos que son
compartidos por los dos &omaos, y pares libres de dedrones a ajuell os que no forman
enlacey que generalmente estan apareados entre si. Ejemplo de esto eslaformadén
del flbor gaseoso:
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Fo+ .F.—» F-F:  Pareslibres

En € enlace ovaente se pueden encontrar € enlaces encill o, para un solo par de
eledrones compartidos entre los d&omos, enlace dole para los que comparten dcs
pares de dedronesy el enlacetriple paralos que mmparten tres pares de dedrones.
Es importante adarar que la longitud de enlace(distancia existente entre los centros
de los nucleos que forman € enlace, se hace cda ves mas pequeiia amedida que
aumenta & nimero de enlaces.

O:Cl0 0=C=0 Enlacedole
‘N::ND IN=N: Enlacetriple
Como se nota en los anteriores gjemplos, la tendencia de estos &omos es compl etar

ocho eledrones en su utimo nivel de energia (ley del octeto), sin embargo, esta ley
presentan algunas excepciones.



La formadén dal enlace ovalente se puede dividir en dos grupcs: los covalentes
apolares, formados generamente por &omos de la misma espede, comoen H, 0 F, y
los covalentes palares, que estan formadaos por atomos de diferente espede, es dedr,
por &omos que presentan una pequefia diferentes entre sus eledronegatividades, por
gemplo, € agua o e dioxido de cabono. Para aomos que presentan ura dta
diferencia en sus eledronegatividades (de dos 0 maés), tienden a formas enlaces
ionicos (NaCl, Ca0).

2.1 Cargaformal

Esla cagaelédricafina que poseeunamoléaula, a determinar la diferencia entre d
numero de dedrones de valencia de un aomo aislado y € numero de dedrones
asignados a ese &omo en la estructurade Lewis. Se puede establece que los aniones
poseen ura caga forma negativa, los caiones caga forma positiva y los d&omos
neutrosigual a ceo.

Una forma pradicade establece |la cagaformal es dibujando la estructura de Lewis
y luego aplicar laformula:

Cargaformal Electronesdevalencia ~ Numero total de e 1/2 del nimero

del domo ~ del &omolibre  ~ enlospareslibres =~ total de e enlazados
Por gemplo, determinemos la cagaformal del ion carboreto (CO3)
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Las cargas formales paralos &omos que cmporen lamoléaula se cdculan asi:

Atomo de cabono CF=4-0(1/2)8=0
Atomo de oxigenoen C=0 CF=6-4-(1/2)4=0
Atomo de oxigenoen C-O CF=6-6-(1/2) 2=-1

De awerdo con esto, existe una caga negativa para d enlace sencillo cabono
oxigeno, y como existen dcs agrupadones de estos &omos, la caga formal del i6n es
-2((C0s) 79
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2.2 El concepto de resonancia
Una estructura de resonancia son las dos 0 més estructuras de Lewis posibles para

una misma moléaula, la aia no se puede representar por una sola estructura; ladolde
flechasignificaque la estructura esta en resonancia.
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2.3Geometria moleaular

La geometria moleaular es la distribucion espada de los &omos en uramoléaula, es
bien importante saber que la geometria de la moléalla influye tanto en las
propiedades fisicas y quimicas de la moléalla. Normamente las longitudes de
enlaces y los angulos entre los aomos < determinan experimentalmente,
establedendo espedficamente las atracdones y repulsiones entre pares de dedrones
enlazantes y libres; la geometria que la moléaula finamente alquere es aquella
donce eiste laminimarepulsién entre sus eledrones.

2.3.1 Modelo de la repulsion de los pares eledronicos de la capa de valencia
(RPECV)

Este modelo explica la distribucién geométrica de los pares eledrénicos que rodean
un d&omo central en términos de repulsion eledrostatica antre dichos. Los enlaces
dodey triples s pueden considerar como unen lacesencill o, sin embargo, nasotros
conocemos que e enlaces multiples hay mayor densidad eledronicay esto genera
mayor repulsion. Nosotros podemos dividir lamoléaulas en dos grupacs: aquell as que
no tienes pares eledrénicos libresy las que si |o poseen.

2.3.1.1 Moléaulasen las que @ &tomo central no tiene pareslibres de dedrones

Consideremos que las moléaulas estan solo formadas por dos d&omos, donde A se
considera cmo € aomo central y B quien se enllaza a ¢ en diferentes proparciones
(AB1, AB,, ABs..). Nosotros debemos diferenciar entre estos dos conceptos: la
geometria de los pares de dedrones totales que rodean e &omo central y la
geometria que redmente adoptan los &omos arededor de d.



e AB;Cloruro de berilio (BeCl,)
: Cl—Be—Cl:

Observando la estructura de Lewis para la moléaula, podemos afirmar que los pares
enlazantes (eledrones que forman & enlace se repelen entre si, pa lo cual adoptan
una posicion ce minima repulsion, siendo esta en extremos opuestos, con unangulo
de 18C°. En este cao tanto los eledronesy los &omos toman la geometria lineal.

e ABj3 Trifluoruro de boro (BFy).

En € trifluoruro de boro, e domo de boro se enlaza cvalentemente n tres &omos
de flaor, los cuales apurtan a los vértices de un triangulo equil étero, siendo ura
estructura totalmente plana.
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La anterior estructura tiene una geometria trigonal plana con angulos de 120° entre
FBF.

* AB4; Metano (CH,)

En este cao la estructura de Lewis y la geometria de la moleaular son dferentes,
miremos lafigura
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Debido aque hay cuatro pares de dedrones enlazantes, la distribucion ce los pares de
eledrones y de los &omos adqueren ura cnfiguradon de tetraédro regular, ya que
asi la repulsion entre los eledrones es minima. Los angulos de formadon HCH, son
se109.5.



* ABs Pentadoruro de fosforo (PCL5s)

A estructurade Lewis para d pentadoruro de fésforo en fase gaseosa &
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Para reducir la fuerza de repulsion de los 5 pares de eledrones enlazantes, es
distribuirlos en forma de bipiramide trigonal. Los &omos de cloro que estan
ocupandolas posiciones arribay abajo del fosforo (axiaes), forman unangulo de 90°
y los cloros eauatoriales ubicados en la base de la bipiramide, forman angulos de
120,

« ABg Hexafluoruro de azufre.

La distribucién mas estable para los wis pares de dedrones enlazantes SF, es en
forma de octaadro regular.
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El octaedro se forma por la union por la base de dos pirdmides de base aiadraday €l
atomo central se encuentra en los sis vértices. Todas los angulos de union son e
90.

2.3.1.2 Moléaulas en las que d atomo central tiene uno o mas pares de
eledroneslibres.

La geometria de este tipo de moléaulas es mas complga ya que se presentan
diferentes tipos de repulsion entre los pares enlazantes, entre pares libres y entre un
par enlazante y uno libre. De awerdo con la teoria de RPECV, las fuerzas de
repulsion dsminuyen segin el siguiente orden.



Par libre/par libre >par libre/par enlazante > par enlazante/par enlazante

La nomenclatura para este tipo de moléaulas es ABEy, donde A es el atomo central,
B los &omos que se enlazan y E €l niUmero de pares de dedrones libres de A

* AB3E Dioxido ce aufre (SO,)

La estructurade Lewis para esta moléaula seriala siguiente

0=5—-0

Segun esta distribucion espadal, la moléaula deberia ser lined, pero debido a la
presencia de un par libre de dedrones, se genera repulsion con los pares enlazantes,
dando ura nueva geometria que es la angular, esto favoreddo pa la baja fuerza de
repulsion entre pares enlazantes.
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* AB3E Amoniam

La moléaula de anoniaa contiene tres pares de eledrones enlazantes y un per libre;
la geometria espadal para los cuatro pares de dedrones es distribucion tetraélrica,
pero debido asu par libre, su geometria moleaular es piramidal de base triangular; los
angulos de enlaceson ce 109.5°.

« ABJE; Agua (H.0O)

Segun la distribucion eledrénica del oxigeno, esta puede redizar dos en laces y
ademés posee dos pares libres de dedrones. La distribucion global de los cuatro
pares de eledrones seria en forma de tetraedro, sin embargo €l agua por tener dos
pares libres de dedrones, los cuales generan gran repulsién sobre los eledrones de
enlace generando ura estructura angular parala moléaula, con angulo de 105.5.
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e AB,E Tetrafluoruro de aufre (SFy)

El &omo central de aufre tiene dnco pares de dedrones, cuya distribucion deberia
ser bipiramide de base triangular, pero debido ala presencia de un par de dedrones
libres, se genera una estructura tetraédrica distorsionada, es dedr, los &ngulos no son
exadamente de 109.5. Miremos ahorala estructura de Lewisy la estructurared de
lamoléaula

2.3.1.3 Como utilizar el modelo de RPECV

* Primero escribala estructura de Lewis de la moléaula, considerando solo |os pares
eledrénicos alrededor del &omo central

e Contar € numero de pares eledronicos que rodean a &omo central (pares
enlazantes y pares libres), los dolesy triples enlaces ® aentan como sencill os.

» Prededr lageometria de los pares eledrénicos y geometria de la moléaula.

e Determinar los angulos de enlace



