TEMA 1. ESTRUCTURA
ATOMICA Y ENLACE
QUIMICO



Objetivos / Competencias especificas a adquirir

e Conocer los principios de la mecanica cuantica y su
aplicacion en la descripcion de la estructura y
propiedades de atomos y moléculas

e Variacion de las propiedades caracteristicas de los
elementos quimicos segun la Tabla Periddica

e Conocer y dominar las teorias de enlace covalente,
geometria, hibridacion, estructuras resonantes, etc.

e Conocer la teoria de enlace idnico, redes idnicas,
entalpia de red y Ciclo de Born-Habern



Nucleus
OTOLLOL

1.1. Antecedentes de la teoria
&) atodmica moderna

Electrons

Gran parte del desarrollo de la teoria atobmica moderna realizada en torno a 1900.
Se baso en la naturaleza eléctrica de la materia y la interaccion de la materia con la

energia en forma de luz.

Particulas subatomicas.
Las particulas fundamentales de

los atomos son:
el electrén
el neutrén
el proton.

http://www.mbe.doe.gov/me70/manhattan/1890s-1939.htm



1.1.1 Modelos Atomicos

Pozitie matter

Hegative electroflz

El modelo de Thomson o
el modelo del bizcocho de
ciruelas, segun el cual la
carga  positiva estaba
distribuida igualmente por
todo el atomo vy los
electrones embebidos en
el atomo como las pasas
en un bizcocho.

appears on the New Zealand
$100 note



1.1.1 Modelos Atomicos ‘
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En 1910 Rutherford, realiza una serie de experimentos.

Bombardea una lamina muy_deltqada de oro con_ particulas «
procedentes de una fuente radioactiva particulas emitidas con alta

energia cinetica.

Tras la lamina de oro se coloco una pantalla fluorescente de ZnS
para observar la dispersion de las particulas por la pantalla de oro.




A partir de este experimento Rutherford propuso un nuevo modelo

: . 7 T La teoria de un ricleo posittvo explica
El atomo contiene un nucleo atomico Ia deflexion de las particulas alfs
donde se concentra la carga positiva, la
mayoria de las particulas pasan a traves . /"
de la lamina de oro porque los atomos  ——
son fundamentalmente espacio vacio, . o
ocupados solo por los electrones. .
_—d— g
Las pocas particulas que son desviadas /4 —— E—
son las que pasan proximas a los pesados . |
nucleos metalicos altamente cargados. . %_' 'L
dtornos de la larana de oro, arnphados

- s La magnitud de la carga positiva es diferente para
. los distintos atomos y es aproximadamente la
+ mitad del peso atémico del elemento.

._ : Fuera del nlcleo existen tantos electrones como
. unidades de carga positiva que hay en el nicleo.
il L El atomo es eléctricamente neutro.




Los calculos matematicos desarrollados por Rutherford condujeron a la
determinacion del didmetro del nucleo del orden de 10-13 cm. Puesto que el
tamafio de los atomos es del orden de 10 cm, el atomo parece ser

practicamente espacio vacio.

Comparando el diametro del atomo con la longitud de un campo de futbol
(100 m) el tamario del nucleo seria como la cabeza de un alfiler.

Rutherford predijo también la existencia de particulas fundamentales
eléctricamente neutras. Fue Chadwick en 1932 quien demostro la existencia
de los neutrones particulas neutras con masa y completo el modelo.

Los atomos consisten en un nucleo pequefio y muy denso rodeado
por nubes de electrones a distancias del nucleo relativamente
grandes. Los nucleos contienen protones y neutrones.




Particulas Elementales

Particulas mas pequenas e indivisibles “quarks”
Experimentos de Murray-Hellman en 1964

6 “tipos” up, down, strange, charmed, bottom y top
3 “colores” azul, rojo y verde




1.1.2 Numero de masa e isotopos

El electron es la unidad de carga negativa y el proton la unidad de carga
positiva.

El nimero de protones en el nucleo recibe el nombre de nimero atomico Z.

Puesto que el atomo es electricamente neutro el numero atbmico o numero de
protones coincide con el nimero de electrones.

El nimero total de protones y neutrones se denomina nimero masico A.

El nGmero de neutrones sera por tanto A-Z.

AZE




Cada elemento quimico tiene un nombre y un simbolo quimico.

La mayoria de los elementos consisten en atomos de masas diferentes
llamados isotopos.

Los isétopos de un elemento tienen el mismo nimero atomico Z, difieren sin
embargo en su masa porque tienen distinto nimero de neutrones.

Para evitar controversias se tomara como definicion de isotopos de un
elemento aguellos atomos que contienen el mismo numero atomico pero
distinto numero _masico. Tedricamente los atomos cargados se consideran
lones, y al no ser atomos aun teniendo igual numero atomico, no serian
técnicamente isotopos. Sin embargo, los consideraremos isotopos siempre
que tengan el mismo numero atomico pero distinto nUmero masico

11H 21D 31T

hidrogeno, deuterio y tritio




1.1.3. Abundancia isotdpica, escala de pesos atodmicos

La escala de pesos atomicos se basa en la masa del isotopo de carbono-12
por convenio internacional. Al que se asigna una masa de 12 unidades de
masa atomica.

Es decir una uma (unidad universal de masa atdmica) se define como 1/12
parte de la masa de un atomo de carbono-12.

Un mol de atomos contiene exactamente
6,022.1023 4tomos.

La masa de 1mol de atomos de cualquier
elemento en gramos es numericamente
igual al peso atomico del elemento.

Puesto que la masa de un atomo de
carbono-12 es exactamente 12 umas, la
masa de un mol de atomos de carbono-12
es exactamente 12g.

12 g de !4,C contiene 6,023.10% atomos

1 g de 12,C contiene 5,019.10°% atomos

Cada atomo de 14,C pesa 12 umas

Por tanto 1g atomos de !2,C son 6,023.10%% umas
Y 1 uma=1,660.10%4¢g




Masa atomica de un elemento

La masa atoémica de un elemento es la medida de las masas isotdpicas,
ponderada de acuerdo a las abundancias en la naturaleza de los isétopos
del elemento. Se calcula teniendo en cuanto todos los isétopos del

elemento.

g/l:iﬁ at masa del ,  Abundancia L masa del . Abundancia .
clemento = isétopo 1 fraccional 1 isétopo 2 fraccional 2

Contribucion isétopo 1 Contribucién isétopo 2

Abundancia fraccional = porcentaje de abundancia dividido por 100



‘Célculo de Masa atomica de un elemento \

Ejemplo. Calcular la masa atomica del cloro

33Cl: 75% abundancia 37Cl: 25% abundancia

La masa atdmica ponderada del cloro

Masa at.
37 ~
del Cl = ( 100 ) ( 100)

Masa at.
del Cl = 26,25 + 9,25

s 35,5




Conclusion

El nimero atbmico Z es un nimero entero igual al niumero de protones en
el nacleo del atomo.

También es el numero de electrones en un atomo neutro.

Es el mismo para todos los atomos e isétopos de un mismo elemento.

El nUmero masico A es un namero entero igual a la suma del niumero de
protones y neutrones del ndcleo de un atomo, de un isotopo particular de

un elemento.

El nimero masico es diferente para los distintos isétopos de un mismo
elemento.

Mucho elementos aparecen en la naturaleza como mezclas de isotopos.

El peso atbmico es la media ponderada de las masas de los isotopos. Son
por tanto nimeros fraccionarios, no enteros.




L_eyes Ponderales

Ley de conservacion de la masa (Lavoisier)
En toda reaccidén quimica, |la masa total de los cuerpos reaccionantes
es igual a la masa total de los productos que resultan de la reaccion

Ley de las proporciones definidas o ley composicion constante
(Proust)

Cuando dos 0 mas elementos se combinan para formar un compuesto,
lo hacen de modo que sus masas guardan una relacion fija y
determinada

Ley de las proporciones multiples (Dalton)
Las cantidades de un mismo elemento que reaccionan con una
cantidad fija de otro para formar distintos compuestos, estan siempre
en una relacion de numeros enteros sencillos

Ley de las proporciones reciprocas (Richter)
Las masas de dos elementos diferentes que se combinan con una
masa determinada de un tercer elemento, estan en la misma
proporcion en que aquellos se combinan entre si




1.2. Mecanica cuantica

1.2.1 Radiacion electromagnética

El modelo atdbmico de Rutherford no indica como se
ordenan los electrones alrededor del nlcleo.

. $ | | De acuerdo con la fisica clasica los electrones

. | | estacionarios cargados negativamente deberian ser
atraidos por el nacleo cargado positivamente, lo que
sugiere que los electrones deben tener un
movimiento en Orbitas determinados.

Pero de nuevo segun la fisica clasica esto supondria que los electrones se
acelerarian continuamente perdiendo energia, por lo que en un movimiento es
espiral acabarian acercandose al ndcleo.




Bohr en un nuevo avance resolvio este problema
utilizando la hipotesis cuantica de Planck.

La radiacion electromagnética es una forma de transmision de
energia, puede describirse en terminos de ondas, definimos
por tanto su longitud de onda o su frecuencia.

Av = velocidad de propagacion de la onda




Una caracteristica distintiva de la radiacion electromagnética es su velocidad de
propagacion constante en el vacio ¢ = 2,99-10% m/s denominada velocidad de la luz

El espectro electromagnético recoge los distintos tipos
}\./V — C de radiaciones en funcion de su longitud de onda.

Unidades La region visible que se extiende desde el violeta

A =M (Unidad del sistema Internaciona). con la menor longitud de onda hasta el rojo como
— -2 c P , .

Lem = 107m longitud de onda méas larga es Gnicamente una

1um =10m

1nm = 10°m = 107cm = 10A | Peduena region del espectro

1 A=10%m=108m
v -s1 0 hertzios




Hasta ahora hemos descrito la luz en terminos del comportamiento ondulatorio.

En ciertas condiciones es posible considerar la radiacion electromagnética
compuesta por particulas o fotones.

La hipotesis de Planck establece que cada foton de luz tiene una cantidad
particular de energia, que depende ademas de la frecuencia de la luz.

E=h-v=h-(c/A)

(Av=c,v=c/A)

Siendo h = 6,626.103* J-s la constante de Planck“




Efecto fotoeléctrico

Nobel de Fisica 1921

En 1905 Albert Einstein utilizé la teoria de Planck:
“Efecto fotoeléctrico: los electrones son expulsados
desde la superficie de ciertos metales que se han
expuesto a la luz de al menos una determinada
frecuencia minima (frecuencia umbral)”. ——

:
1
|
Rayo de luz, torrente de particulas y cada particula o - l
(foton) poseen una Energia:
i
E: energia l'
E=hv V . frecuencia de la luz ;
h: constante de Planck




1.2.2 Espectros atdmicos y el atomo de Bohr
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/ﬁ‘ Continuum Spectrum
E . L

La luz blanca consiste en un numero elevado de ondas con diferentes A. Cuando
un haz de luz blanca pasa a través de un medio transparente las diferentes
longitudes de onda son refractadas de forma diferente, es dispersada en una
banda o espectro de colores. El espectro de la luz blanca es continuo.

En incandescencia los solidos, liquidos y gases a alta presion
dan espectros continuos.




Sin embargo, cuando a través de un gas a baja presion en un tubo de vacio se
pasa una corriente eléctrica, la luz que emite el gas se dispersa por un prisma en

diferentes lineas.

Emission Line spectrum

Hot Gas /ﬁ‘ff\) Este espectro se
denomina de emision

De igual forma podemos tluminar un gas con un haz de luz blanca (que contiene
una distribucion continua de longitudes de onda) y analizar el haz que emerge, se
observa que solo se han absorbido ciertas longitudes de onda que ademas
coinciden con las obtenidas en el espectro de emision.

Cold Gas Absamption Line Spectrum
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Este espectro se
denomina de absorcion

':I.,'. ||,.|."l,.);




Atomo de Bohr

Bohr avanzo en el modelo atdomico utilizando la
hipotesis cuantica de Planck.

En 1913 Bohr explicé el espectro de emisiéon del
atomo de hidrégeno

Nobel de Fisica 1922

- Bohr postulé que para un atomo de hidrégeno su electrén se encuentra
en movimiento en torno al nucleo en érbitas circulares.

- Puesto que la energia esta cuantizada, es decir, solo son posibles ciertos
valores de energia electronica, los electrones sélo se pueden encontrar en
ciertas orbitas.




Atomo de Bohr

- Cuando un electrén se promueve de un nivel de energia inferior a un
nivel de energia superior absorbe una cantidad de energia definida o
cuantizada.

- Cuando el electron vuelve a caer al nivel de energia original, emite
exactamente la misma cantidad de energia que absorbid.

//

Excitacion
electronica

/T\\




Rydberg establecié a finales del siglo XIX una ecuacion que
relacionaba las distintas longitudes de onda

1/A = Ry (1/n2-1/n2)

R, =1,097.10" m" la constante de Rydberg
n, y h, numeros enteros positivos, donde n, mayor que n,

Modelo de Bohr del atomo de hidrégeno

Distatnice
Orbitn  from Hucleus
1 0529 1";
21164

ol a,=0,53A

2

3 4761 &
4 BG4 &
5 13.225 4

E_=-R, /n2




1.2.3 Descripcion mecanocuantica del atomo

Dos ideas fundamentales llevan a la mecanica cuantica: La dualidad onda
corpusculo y el principio de incertidumbre

En el efecto fotoeléctrico se produce un haz de electrones por accion de la luz
sobre la superficie de algunos metales

El nimero de electrones emitido depende de la intensidad o brillo de la luz pero
no sus energias, que dependen Unicamente de la frecuencia (o color) de la luz.

Para explicar este fendmeno Einstein supuso que la radiacién electromagnética
tiene propiedades como las particulas y que las particulas de luz, llamadas

fotones tien
Planck.




Dualidad onda-particula

Nobel de Fisica 1929

En 1924 Louis de Broglie, considerando la naturaleza de la luz, propuso la
dualidad: “Particulas pequenas de materia, como el electrén, a veces
pueden mostrar propiedades de ondas”. Es decir, un particula de masa

m y velocidad v tiene una longitud de onda asociada.

Apartirde: | £ = 2 E=hv c=Av

p = momento de la particula

h = constante de Planck (J s)
A. - hlp - h/mV m = masa de la particula (Kg)

v = velocidad de la particula
(m/s)




El principio de incertidumbre

Medir comportamiento de las
particulas subatémicas se refiere las
dos variables: posicion y momento.

En 1920 Heinsenberg comenzd a estudiar con qué
precision se puede conocer el comportamiento de las
particulas. Enuncié el principio: “es imposible conocer
con certeza el momento y la posicién de una particula

simultaneamente”.

h
AXAp > — Nobel de Fisica 1932

47t




Ejemplo: Cual es la incertidumbre en la localizacion de:

a) una masade 1 mg
b) una molécula de hidrégeno.
Ambas a una velocidad mitad a la de la luz.

a)
Axp > V==
p>— 1mg=10%kg V=T
Am ° ° 2
| 6,63x107"

AX: h AX: 1 N8

4m(mx Av) 4n(106x2,998x10 )

2

Ax = 3,52 % 103" m



Ejemplo: Cual es la incertidumbre en la localizacion de:

a) una masade 1 mg
b) una molécula de hidrégeno.
Ambas a una velocidad mitad a la de la luz.

b)
Un molde H, m=2,0158¢g

2,0158

m = —=334x10""g=3,34x10""kg
6,023x10~

Una molecula de H,

6.63x107*
2.998 x10° ]

AX =

471{3,34><1027 X 5

Ax=1,05%x10"%m



‘ Ecuacidn de Schrodinger \

Schrodinger en 1927 obtuvo un gran exito al tratar
los electrones como una onda material, es decir,
como onda y como materia.
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El movimiento de un electron
confinado en un atomo es
semejante al movimiento de
una onda estacionaria, una
onda en una cuerda corta con
los extremos fijos.

Se podria decir que las
longitudes de onda permitidas
para las ondas estacionarias
estan cuantizadas.

Los segmentos de la cuerda experimentan
desplazamientos arriba y abajo en el tiempo y
oscilan o vibran entre unos limites definidos.

La magnitud de las oscilaciones es diferente
punto a punto a lo largo de la onda incluyendo
ciertos puntos llamados nodos que no sufren
desplazamiento.

Cada posible vibracion es una onda estacionaria y
puede describirse por una funcién de onda.

Las Unicas ondas posibles son aquellas en las que
en toda la longitud de la onda hay un nimero
entero de semilongitudes de onda.




De igual forma las ondas permitidas para los electrones
estdn descritas por determinadas ecuaciones, cuyas
soluciones aceptables se llaman funciones de onda .

Schrodinger modifico una ecuacion ya existente de una onda estacionaria
tridimensional imponiéndole las restricciones de longitud de onda de De Broglie.

La ecuacion le permitio calcular los niveles de energia para el atomo de hidrogeno.

h> (o°w 0w O°w
s2m\ ox’ | oy oz

Vy =Ey

Las soluciones aceptables de la ecuacion de Schrodinger
para el atomo de hidrégeno se llaman funciones de onda.
Describen los estados disponibles para el electron.




El procedimiento matematico para obtener funciones de onda
aceptables requiere el uso de determinados parametros
denominados nimeros cuanticos.

w(psi) funcion de onda es una funcion matematica sin sentido
fisico, la densidad de probabilidad electronica o la
probabilidad de encontrar a un electréon en un punto del atomo
viene dada por el cuadrado de la funcion de onda, es
proporcional a ray?, donde r es la distancia al nucleo.

Un orbital atdmico es la region del espacio en la que la
probabilidad de encontrar al electron es alta, en un atomo los
orbitales atomicos tomados conjuntamente  pueden
representarse como una nube difusa de electrones.




Los nimeros cuanticos se usan para designar las configuraciones
electronicas de los atomos.

Numero cuantico principal describe el nivel de energia que ocupa
el electron, puede ser cualquier nUmero entero positivo.




Designa la forma del orbital, o la region del espacio que ocupa el electron

En cada nivel de energia definido por el valor de n, (el nimero
cuantico principal) | puede tomar valores enteros desde 0 hasta n-1.




En cada subnivel m, puede tomar cualquier valor entero
desde —I hasta +I, ambos incluidos.

Por ejemplo, cuando | = 1 que designa el subnivel p hay tres valores de m,
permitidos -1, 0y +1,

EXxisten tres regiones en el espacio distintas asociadas a un
subnivel p, se denominan orbitales p, p, vy p,.




El numero cuantico de spin puede tomar dos valores +%2 0 -2




En la grafica se observan la distribuciones de densidad electronica asociadas a
orbitales s, la curva de densidad de probabilidad es la misma
independientemente de la direccion en el atomo, se trata de un orbital esférico y
simétrico, las nubes electronicas son tridimensionales.

Para un orbital 1s la maxima probabilidad o maxima
densidad de carga se encuentra cerca del nucleo r = 0.

Para el orbital 2s la densida_td es m_éts altq cerca del nucleoa r =| =2 2z orbital
0, cae hasta 0 a una determinada distancia del ntcleo y vuelve a
ascender hasta alcanzar un nuevo maximo.




2p

3p

Node

a o orbital

Mj




El nivel de energia de cada orbital atomico en un atomo esta indicado por el
numero cuantico principal n

El valor n = 1 describe el primer nivel de energia, el mas bajo, estos niveles se
denominan capas electronicas.

La capacidad electronica para un nivel dado viene dado por 2n2.

Cada nivel de energia tiene un subnivel s definido por | = 0 distinguimos por tanto
entre orbitales en diferentes capas electronicas.

El orbital 1s indica el orbital s del primer nivel de energia, 2s el orbital s del
segundo nivel, 3s, 4s, etc.

A partir del segundo nivel de energia n = 2 cada nivel contiene ademas un
subnivel p, definido por | =1

2p, 3p, 4p

Cada subnivel consiste en un conjunto de 3 orbitales atomicos p diferentes ,
los permitidos por el nUmero m, , denominados p,, p,, P, indicando los ejes a
lo largo de los que se dirige cada uno de los tres orbitales.




En el tercer nivel de energia,
cada nivel contiene un tercer
subnivel | = 2, compuesto por
5 orbitales atomicos d.

“WARS

EFISODE Y




En cada uno de los niveles 4 y siguientes hay un cuarto subnivel
| = 3 conteniendo un conjunto de siete orbitales atomicos f.




Nivel de Numfero ae Numero de orbitales.l\llfrr?e'ro
. subniveles por . maximo de
Energia . ] atomicos
nivel de energia electrones
1 1 1 (1s) 2
2 2 4 (2s, 2px,2py,2pP;) 8
9 (3s, 3px,3Py,3Pz, Y
. - cinco orbitales 3d) e
16 (4s, 4py,4py.4P;,
4 4 cinco orbitales 4d y 32
Siete 4f)
5 5 25 50




El cuarto numero cuantico el spin puede tomar dos valores +%
or -¥ por tanto cada orbital atomico tiene capacidad para dos
electrones.

Los electrones actian como si girasen alrededor de un eje que
pasa por sus centros.

Puesto que hay dos posibilidades de giro, el nimero cuantico

tiene dos valores.
Cada spin produce un campo magnetico.

Cuando dos electrones tienen spins opuestos la atraccion debida
a sus campos magnéticos opuestos ayuda a vencer la repulsion
de sus cargas iguales, lo que permite que dos electrones ocupen
la misma region del espacio, el mismo orbital.




1.3 Estructura atomica. Configuracion Electronica

Cada electron se describe por un conjunto de numeros cuanticos.

La distribucion electrénica de un atomo se denomina configuracion electrénica y
corresponde al atomo aislado en su estado de energia mas bajo 0 menos excitado.

En la construccion de las configuraciones electronicas del estado fundamental la
idea principal es que la energia total del atomo es lo mas baja posible, para
determinarla se usa el principio Aufbau.

Cada atomo se construye anadiendo el numero apropiado
de protones, electrones y neutrones especificados por el
nimero atdbmico y el nimero masico.

Afadiendo el numero necesario de electrones en los
orbitales de modo que se obtenga la minima energia para el
atomo




Los orbitales aumentan de energia al aumentar el valor del numero cuantico n.
Para un valor dado de n la energia aumenta con el valor creciente de |.

M (ground state)

1z

El principio de exclusion de Pauli interviene de forma directa en la construccion
de las configuraciones electronicas.

En un atomo dos electrones no pueden
tener los 4 numeros cuanticos iguales
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Algunos atomos tienen electrones desapareados en el mismo
conjunto de orbitales degenerados, o0 energeticamente equivalentes.

Dos electrones no pueden ocupan un orbital atdmico dado con los
mismos valores de numeros cuanticos, solo si sus spins estan
apareados.

Sin embargo, aun con spins opuestos los electrones se
repelen mas que si estan en diferentes orbitales.

La regla de Hund nos dice que los electrones deben
ocupar todos los orbitales de un subnivel dado antes
de empezar a aparearse, se dice que estos electrones
desapareados tienen spins paralelos.







Elemento |Configuracion.  |Numero
Notacion atomico
Simplificada Z

H 1s' 1

He 1s° 2

sL [He]25 3

1Be [He]Zs 4

5B [He]2s72p" 5

6C [He]2522p 6

N [He]2522p 7

sO [He]2522p 8

oF [He]2522p 9

1oNe [He]2522p 10

11Na LNGJ?}S 11

12Mg [NG]?)S 12

1Al [Ne]3523p 13

14Si [Ne]3523p 14

15P [Ne]3523p 15

165 [Ne]3523p 16

17Cl [Ne]3s°3p 17
1sAY [Ne]3s°3p° 18
10K [Ar]4s’ 19
20Ca [Ar]4s’ 20
21SC [Ar]4s°3d" 21
22Tl [Ar]4s°3d” 22
23V [Ar]4s°3d° 23
24Cr [Ar]4s'3d® 24
;sMN [Ar]4523d5 25
ssFe [Ar]4523d6 26
27CO [Ar]4s?3d’ 27
2sNi [Ar]4s°3d° 28
20CU [Ar]4s3d™ 29
302N [Ar]4s°3d™ 30
;1Ga [Ar]4s°3d™°4p" |31
52Ge [Ar]4323d1°4p 32
33A\S [Ar]4523d1°4p 33
uSe [Ar]4323d1°4p4 34
55Br [Ar]4323d1°4p 35
s6Kr [Ar]4523d1°4p 36




57Rb [Kr]Ss1 37
38Sr [Kr] 55 38
30Y [Kr]5524d1 39
40Zr [Kr]5524d2 40
»ND [Kr]5324d3 41
oMo [[Kr]5s'4d® 42
31C [Kr]5s°4d” 43
4sRU [Kr]5s 4d’ 44
RO [Kr]5s'4d® 45
46Pd [Kr]55%4d™ 46
7Ag [Kr]5314d1° 47
45Cd [Kr]5324d1° 48
sl [Kr]5524d1°5p 49
505N [Kr]5524d1°5p 50
51Sb [Kr]5324d1°5p 51
soTe [Kr]5524dl°5p 52
53l [Kr]5324dl°5p 53
54X [Kr]5524d1°5p 54

55CS [Xele1 55
ssBa [Xe]65 56
s7La [Xe]6525d1 57
ssCe [Xe]6524f25d0 58
5P [Xe]6s°4F5d° 59
soNd [Xe]6s4f'5d°  [60
61PM [Xe]6s°4F5d"° 61
62SM [Xe]6s°4f°5d"° 62
ssEU [Xe]6s°4f'5d" 63
62Gd [Xe]6sz4f85d° 64
651D [Xe]6sz4f95d0 65
ssDY [Xe]6324f1°5d° 66
s7HO [Xe]6524f115d° 67
ssET [Xe]6sz4f125d° 68
soTM [Xe]6524f135d° 69
0Yb [Xe]6s?4f*5d” |70
LU [Xe]6s4f*5d"  [71
7Hf [Xe]6s°4f*5d* |72




o1Pa [Rn]7s°6d"'5f° 91
02U [Rn]7s°6d'5f° 92
osNp [Rn]7s°6d"5f" 93
0PU [Rn]7s°6d°5f° 94
osAm__ [[Rn]7s°5f" 95
osCm [Rn]7s°6d"5f' 96
o7BK [Rn]7s°5f° 97
0sCF [Rn]7325f1° 08
0oFS [Rn]7s%5f™ 99
100FM [Rn]7525f12 100
10:Md [Rn]7525f13 101
10oNO [Rn]7325f14 102
10sLT [Rn]7526d15f14 103
104 [Rn]7s%6d’5f* 104
105 [Rn]7s°6d’5f* 105
106 [Rn]7s°6d'5f*  ]106

INE [Xe]6s°4f*5d° 73
72W [Xe]6sz4f145d4 74
sRe [Xe]6s*4f*5d° |75
7605 [Xe]6s4f*5d°  [76
7Ir [Xel6s“4f*5d” |77
75Pt [Xel6s'4f*5d”  [78
76AU [Xe]6s'4f*5d™  [79
s0Hg [Xe]6s°4f"5d™ |80
g1 Tl [Xe]6s24f145d26p 81
g2Pb [Xe]6324f145d26p 82
53Bi [Xe]6s74f*5d%6p° [83
84PO [Xe]6s°4f*5d*6p* |84
gsAt [Xe]6s°4f*5d°6p° |85
gsRN [Xe]6sz4f145d26p 86
g7Fr [Rn]7s 87
sgRa [Rn175 38
89AAC [Rn]7s°6d" 89
ooTh [Rn]7s°6d°5f°  [90




Excepciones de metales de transicion a las configuraciones electronicas

Pequena diferencia de energia entre orbitales (n-1)d y ns
Rh [Kr]5s4d® Ru [Kr]5st4d’
Pt [Xe]6525d°4f!

El trasvase de electrones del orbital ns a orbitales (n-1)d puede verse favorecido
por la estabilidad de las configuraciones esfericas, es decir, subniveles
completos, completos a la mitad o vacios.

Cr [Ar]4st3d° Cu [Ar]4st3d10 Mo [Kr]5st4d°
Pd [Kr]5s%4d10 Ag [Kr]5st4d0 Au [Xe]6st5d04f14

Razonamientos similares pueden hacerse para lantanidos y actinidos para
excepciones analogas con orbitales (n-2)f and (n-1)d

La [Xe]6s°5d* Ac [Rn]7s26d! Al formar cationes los

electrones se sacan primero
Np [Rn]7s*6d*5f" U [Rn] 7s6d"5f® de los orbitales np, Ilaego ns

y finalmente (n-1)d




Tabla Periodica

En 1869 Dmitri Mendeleev enuncid la ley periédica de los elementos
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La Sociedad QuimicaAustraliana (Royal Australian Chemical Institute, RACI)
http://www.raci.org.au/periodic-table-on-show
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http://www.youtube.com/watch?v=Uy0m7jnyv6U&feature=related

http://www.youtube.com/watch?v=Apr7MdbHGQo&feature=related

http://www.youtube.com/watch?v=8h2tUj-WbdU&feature=related

http://www.youtube.com/watch?v=0duTDUGeAXE&feature=related

http://www.youtube.com/watch?v=AGZ200rmYBs&feature=related

http://www.youtube.com/watch?v=I5cbfXht-18&feature=related
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‘ 1.4. Propiedades periodicas de los elementos

Un punto de vista es

g Mameemenis(sp) dividir la tabla periodica

0 12 / HI N 13141516 17[ |1 engrupos Ay B.
8% { \ 2 Los grupos A contienen
S5 3 456 7 8 9101112 3 elementos en los que
o ansition meta 4 9 estan siendo ocupados
5 orbitales s y p. Los
60 elementos de cualquier
d block “ 7 grupo A tienen
< block Lanthan dee configuraciones 'y
rctinides | PTOPIEdades  quimicas

similares.
f block

La actual tabla peridodica es una
representacion sistematica de las
configuraciones electronicas de los
elementos.

atomicos que estan siendo ocupados.

Los elementos estan distribuidos en

Los grupos B son aquellos en los
que hay uno o dos electrones en el
orbital s del nivel de energia mas
alto ocupado y estan siendo
ocupados los orbitales d de un nivel
de energia inferior.

blogues basados en las clases de orbitales
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Main elements (s, p)
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345 6 7 8 9101112
Transition metals

Typical
elements
—t——,

Periods

NGO RN =

's_\,_J
s block

Actinides

f block

Otra posibilidad es considerar a la tabla periodica constituida por 7
periodos horizontales, 18 grupos verticales numerados del 1 al 18.
Existe ademas otro grupo constituidos por 2 series de elementos
lantanidos y actinidos.

Lanthanides

Los grupos 1 y 2 forman el blogue s, grupos 3-12 bloque d, 13-17
bloque p, los lantanidos y actinidos forman el bloque f.




‘1.4.1 Periodicidad de

las propiedades fisicas

‘ 1.4.1.1 Radio atomico

La mecanica cuantica nos ha
demostrado que un atomo no tiene
limite definido, resulta por tanto
contradictorio definir el radio o el
tamafo de un atomo.

Sin embargo, es posible calcular el
radio atomico asumiendo que los
atomos estan representados por esferas
adyacentes cuando estan enlazados
formando moleculas.

228A

La distancia Br—-Br en la molécula de Br,
es 2.28 A, por tanto el radio del 4&tomo de
Bres 1.14 A

La distancia de enlace C-C es 1.54 A, por
tanto el radio del carbono es de 0.77 A

Br-Br

A partir de estos datos se puede realizar
una estimacion de la distancia C-Br, que
serd aproximadamente igual a
1.14+0.77=191A




El radio atomico se relaciona con el tamafo de los orbitales externos (el
numero cuantico principal n) y la carga nuclear efectiva.

En un atomo cada electron es simultaneamente:
atraido por los protones del nucleo
repelido por los otros electrones

La carga nuclear efectiva, es la atraccion
ejercida por el ndcleo positivo, y experimentada
por un electron en un nivel de energia externo.

Es menor que la carga nuclear real, debido a que la atraccion de los
electrones de la capa externa por el nicleo esta parcialmente compensada
por la repulsion que sufren por los electrones situados en capas mas
Internas.

Este efecto se denomina apantallamiento o escudo.

La carga nuclear efectiva, (Z.) es
igual al nimero de protones en el
nucleo(Z 6 nimero atdbmico) menos
el promedio de electrones entre el
electron en cuestion y el nacleo (S)




Para calcular el efecto pantalla S, los electrones se clasifican en grupos.
Cada orbital forma un grupo, excepto los orbitales s y p de cada nivel, que
constituyen un grupo unico.

El orden de los grupos es 1s, (2s,2p),(3s,3p), 3d, (4s,4p), 4d, 4f.

El valor de S se obtiene aplicando las reglas de Slater:

1.-los electrones situados en orbitales mas externos que el electron considerado no
ejercen efecto pantalla.

2.- Para cada uno de los electrones restantes de un mismo grupo 0,35; excepto para
electrones 1s, para los que se resta 0,30.

3.- Si el electron considerado es s 0 p, 0,85 unidades por cada electron del grupo
inferior inmediato y 1 unidad por cada electron de los grupos mas internos.

4.-Si el electron considerado es d o f, 1 unidad por cada electron de niveles
Inferiores.




,He: 1s%; S1s=1x 0,30 = 0,30
Z;,=2-0,30=1,70

JF: 1522522p° S2(s,p) = (6 x 0,35) + (2 x 0,85) = 3,80
Z..=9-3,80=520

Na: 1522522p63st S3(s) = (8 x 0,85) + (2 x 1) = 8,80
Z..=11-880=2,20

1sMg: 15°2s22p°3s® S3(s) = 0,35 + (8 x 0,85) + (2 x 1) = 9,15
Z,.=12-9,15=285

Al 1522522p°3s23pt S3(s,p) = (2 x 0,35) + (8 x 0,85) + (2 x 1) = 9,50
Z:=13-950=3.50




=N

=D

El  radio atomico
disminuye a lo largo
de un periodo.




El comportamiento anterior se invierte en los metales de transicion a partir del 5
elemento ya que los electrones internos (n-1)d apantallan bien a los mas externos ns.
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Decrease

Atomic radu

Increase

\J

Al bajar en un grupo el tamafno de los atomos aumenta ya que el nimero cuantico
principal aumenta.

Los electrones de valencia, los mas externos permanecen constantes

Los electrones con efecto de apantalla aumentan pero también la carga nuclear

El efecto neto que la carga nuclear efectiva es practicamente constante.

Comparando el aumento del radio al bajar en el grupo vemos que el fendmeno
conocido como La contraccion de los lantanidos es la responsable de que los
metales de transicion de la segunda serie tengan un tamafno similar a los de la
tercera serie, se iIntroducen 14 nuevos elementos que provocan un efecto de
amortiguacion.




Sc Ti]V]Cr |Mn]Fe]Co|Ni|Cu]Zn
Y ZrINby Mo | Tc |Ru|jRh{Pd]Ag]|Cd
LajCel Pr{Nd | Pm|Sm JEu]lGd|Tb]DyJHolEr] Tm|YbjLu|Hf|Ta] W | Re | Os] Ir | Pt |Au|Hg

Radio metalico (pm) Radio metalico (pm)

Sc 162 Ti 147
Y 180 Zr 160
La 187 Hf 159

periodo 5 al periodo 6

La carga nuclear efectiva aumenta a medida que avanzamos en el periodo 6 de

los lantanidos (4f).

Esto hace que la carga nuclear efectiva para los metales que llenan orbitales 5d

sea mayor de lo esperado.

El resultado es que el tamafo de los metales que llenan orbitales 4d es similar a

los que llenan orbitales 5d.

Radio metalico (pm)
Cu
Ag
Au

128
144
144

La contraccion de los lantanidos restringe el aumento del radio idnico del




1.4.1.2 Radio Idnico

Cuando un atomo metalico pierde uno 0 mas electrones formandose un
lon positivo hay un exceso de carga nuclear actuando sobre los
electrones del cation resultante, en consecuencia los cationes son mas
pequenos que el atomo del que proceden.

Comparando los radios iénicos de cationes isoelectronicos Na* y Mg?*
Tienen el mismo nimero de electrones 10, en idéntica configuracion 1s2, 2s2,2p°.

Mg?* es mas pequefio gue Na* porque su carga nuclear es mayor Z = 12 que para
sodio Z = 11.

Por_t_anto, los radios de cationes isoelectronicos son tanto menores cuando mas
positiva sea su carga.

Los aniones son mayores que los atomos de los que proceden

Su carga nuclear Z es constante pero su carga nuclear efectiva Z, disminuye
debido a la existencia de electrones adicionales, la fuerza de atraccion sobre los
electrones es menos Yy las repulsiones entre ellos aumentan.

Los radios ionicos de aniones isoelectronicos son tanto mayores cuanto mas
negativa sea su carga.




Atomic Radii of Alkali Metal Elements and lons

Li (1.23A) ) Li* (0.68A)

o Nat (0.98A)
K (2.02A) o K+ (1.33A)

. Rb (2.16A) o Rb* (1.48A)

Na (1.57A)




Atomic Radii of Halogen Elements and lons

Q FoeA 0 F- (1.33A)
’ Ol (0.99A) Q C- (1.81A)

. Br (1.14A) Q Br- (1.96A)
‘ 1 (1.33A)

- (2.19A)




Mg2+ (0.65A)

AI3* (0.45A)




1.4.1.3 Potencial (Energia) de lonizacidn

La energia de ionizacion mide la fuerza con
gue un atomo mantiene unidos sus electrones.

El primer potencial de ionizacion
se define como la energia
necesaria para separar el electron
menos fuertemente unido de un
atomo gaseoso aislado para
formar un ion de carga +1.

Ca(g)

» Ca*(g) + le

El segundo potencial de
lonizacion es la energia
necesaria para arrancar el
siguiente electron del atomo.

Ca*(g)

» Cas*(g) + 1e




Cuanto mayor es _eI valor o!e I_a
energia de ionizacion mas dificil
es arrancar el electron.

El segundo potencial de ionizacion es Es siempre mas dificil arrancar
siempre mayor que el primer potencial ya electron de un cation (ion
que aumenta la carga nuclear efectiva. cargado positivamente) que del
Z permanece constante pero disminuye la correspondiente un  atomo
repulsion entre los electrones restante. neutro.

lonization energies (kJ/mol)

Elemento (I, I, B

Na 496 4560

Mg 738 1450 7730

Al 577 1816 2744

Se observa también un importante aumento del potencial de ionizacion al arrancar
electrones de los niveles internos, con valores mas bajos de n, que estan mas
cercanos al nacleo y por tanto sufren una mayor atraccion.

Estos electrones internos estan fuertemente unidos al atomo no van a ser ionizados
ni compartidos con otros atomos en la formacion de enlaces.




Increase

Decrease

First Ionization Energy

General trends for the energy required to remove the
first electron (first 1onization energy) of an element

El comportamiento es inverso al del radio atomico disminuye al bajar en un
grupo y aumenta a lo largo de un periodo.

Al bajar en un grupo la distancia al nicleo aumenta y por tanto la atraccion que
el nucleo ejerce sobre el electron disminuye.

A lo largo de un periodo la carga nuclear efectiva aumenta y la distancia del
electron al nucleo disminuye, el nucleo ejerce por tanto mayor atraccion.
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Los metales del grupo 1 Li, Na, K, Rb, Cs tienen potenciales de ionizacion muy
bajos, Unicamente tiene un electron en su nivel de energia y los atomos son los
mas grandes de su periodo.

Las primeras energias de ionizacion de los elementos del grupo 2 (I11A) Be, Mg,
Ca, Sr, Ba son significativamente superiores.




30

20
eV

Existen clertas irregularidades que pueden ser justificadas por la estabilidad de los
subniveles llenos o semillenos.

Las primeras energias de ionizacion de los elementos del grupo 13 B, Al, Ga, In, Tl
son excepciones a las tendencias horizontales generales, son mas bajas que los
elementos del grupo 2 ya que tienen Gnicamente un electron en sus orbitales p mas
externos.

Los elementos del grupo 15 presentan también valores altos, estos elementos tienen
3 orbitales p semiocupados, mientras que los elementos del grupo 16 tienen valores
bajos, son también una excepcion en la tendencia horizontal ya que arrancar un
electron significa llegar a tener 3 orbitales p semiocupados, situacion mas estable.




1.4.1.4. Afinidad electronica

Los atomos pueden ganar electrones para forman iones negativos (aniones)

Afinidad electrénica se define como el cambio de energia asociado al proceso en el
que un atomo aislado gaseoso gana un electron para formar un ion con carga —1.

La convencion es asignar un valor positivo Cuanto mayor es la tendencia del atomo

cuando la energia se absorbe y un valor
negativo cuando se libera, para la mayoria
de los elementos la energia se libera.

por el electron extra mas exotérmico es
el proceso.

Cl(g) + e

»Cl-(g) AE =-348 kJ/mol

»Be(g) AE =+241 kJ/mol

Be(g) + e




Little Change

Increase

Elemento [lon  |E (kJ/mol)
F F -328
Electron Affinity Cl Cr -349
Br Br -325
| I -295

General trends for the affinity of an element for the addition
of an electron

La tendencia general de AE a lo largo de la tabla periddica es tomar valores mas
negativos a medida que avanzamos en un periodo, a lo largo de un grupo AE no
cambia significativamente.

La distancia respecto al nucleo aumenta con el valor de n'y por tanto disminuye la
atraccion, sin embargo, la nube de electrones es mas difusa y disminuyen las
repulsiones.

A pesar de lo expuesto la variacion de la afinidad electronica a lo largo de la tabla
periodica no es regular.







Los haldgenos, grupo 17 son los que presentan mayor tendencia a
captar electrones ya que adquieren la configuracion de gas noble
ns?np®, presentan por tanto afinidades electronicas negativas Yy
valores altos en valor absoluto.

Los grupos 2 y 18 presentan capas s y p llenas, un electron
adicional se colocaria en un orbital de mayor energia, los valores de
AE son por tanto positivos, el proceso no es favorable.

El grupo 15 es también un irregularidad en la tendencia general,
tiene valores negativos pero menores en valor absoluto que el 14,
ya gue un electron adicional nos llevaria de una configuracion
ns?np3 con orbitales p semillenos a una situacion mas inestable

ns’np*.




1.4.1.5. Electronegatividad

La electronegatividad de un elemento es una medida de la tendencia de un atomo
a atraer los electrones cuando esta quimicamente combinado con otro atomo.

Los elementos con electronegatividades altas, los no metales, a menudo ganan
electrones para formar aniones, los electrones con electronegatividades bajas a

menudo pierden electrones para formar cationes.

Se expresa en una escala algo arbitraria
Ilamada escala de Pauling, que asigna al F el
méaximo valor de electronegatividad, 4,0, el
resto de valores estan referenciados al valor
del F.




Para elementos representativos (bloque s y p) la electronegatividad aumenta
de izquierda a derecha en un periodo y de abajo a arriba en un grupo.




1.4.1.6. Caracter metalico y no metalico

Una tendencia periodica fundamental es la division de los elementos en
metales, no metales y metaloides.

Metales, izquierda y centro de la tabla
No metales, derecha arriba
Metaloides. Division entre metales y no metales

y 2
= Increasing metalhc character 2
i - . e H
L ] i

S A=
& &
- >,
2 =
=] s
E 5
= =
= . =
o Metallic Character =
B &0
S 5
er

T &
c ¥ ;
= . %

Increasmg nonmetallic character
- .

General trends for the metallic character of an element
(metallic character 1s theoppesite of nonmetallic character)




Metales

No metales

Lustre brillante, diversos colores
aungue casi todos son plateados.

No tienen lustre (brillo), diversos
colores

En estado solido son dctiles y
maleables

Solidos quebradizos, algunos duros
otros blandos.

Buenos conductores del calor y la
lelectricidad .

Malos conductores

Casi todos los 6xidos metalicos
son solidos ionicos basicos.

L_os dxidos no metalicos son
sustancias moleculares que forman
disoluciones acidas.

Tienden a formar cationes en
disolucion acuosa.

Tienden a formar aniones u

oxoaniones en disolucion acuosa.




Metales

La mayor parte de los metales son maleables, puede convertirse en laminas y
ductiles pueden estirar para formar hilos.

Todos los metales son solidos a temperatura ambiente excepto el mercurio que es
un liguido.

Los metales tienen bajas energias de ionizacion y tienen tendencia a perder
electrones (oxidarse) cuando estan implicados en reacciones quimicas.

Los metales alcalinos grupo 1 presentan estado de oxidacion 1* (pierden el
electron de la capa ns)

Los metales alcalinoterreos grupo 2 presentan estado de oxidacion +2, pierden los
2 electrones de la capa ns.

En metales de transicion la variedad de estados de oxidacion es mucho mas
amplia.
Los compuestos formados por un metal y un no metal suelen ser compuestos
lonicos.

La mayor parte de los 6xidos metalicos son oxidos basicos, es decir, cuando se
disuelven en agua reacciona para dar hidroxidos metalicos.

Metal oxide + water —— metal hydrox| Metal oxide + acid » salt + water
Na,O(s) + H,0() —— 2NaOH(aq) | MgO(s) + HCI(ag) — MgCl,(aq) + H,0(l)
CaO(s) + H,O(I) . Ca(OH),(ag)| NiO(s) + H,SO,(agqg) —NiSO,(aq) + H,O(l)




No Metales Los siguientes no metales se presentan en la
naturaleza como moléculas diatdmicas.

Los puntos de fusion de los no

metales son generalmente mas H ) N O,@) F.(9)
bajos que los metales 2 2 2 2
10 Cl,(g) Bry(l)

Los compuestos formados por no | | | ,(s) (sublima rapido)
metales son sustancias moleculares

La mayor parte de los Oxidos no metalicos son
oxidos acidos, disuelven en agua formando acidos.

Oxido no metal + agua > 4cido
CO,(g) + H,0()) > H,CO,(aq)




Metaloides

Presentan propiedades intermedias entre metales y no metales. Por
ejemplo, el silicio presenta brillo metalico pero es quebradizo en lugar de
maleable y es ademas un mal conductor del calor y la electricidad
comparado con los metales.

Varios de los metaloides son semiconductores y constituyen los
principales elementos empleados en la fabricacion de chips y circuitos
Integrados para ordenadores




1.5. Estructura Molecular.
Enlace Covalente

1.5.1. Teoria de Lewis. Regla del Octeto

En el periodo 1916-1919 dos quimicos Langmuir y Koseel formularon una
Importante propuesta sobre el enlace quimico: “Las configuraciones
electronicas de los atomos de gases nobles tienen algo especial gue es la causa
de su poca inercia quimica”

Los atomos de otros elementos se combinan unos con otros para adquirir
configuraciones electronicas como las de los gases nobles.




Teoria de Lewis

Los electrones de la capa externa o electrones de valencia juegan un papel
fundamental en el enlace quimico.

En algunos casos se transfieren electrones de un atomo a otro formandose
lones positivos y negativos que se atraen entre si por fuerzas
electrostaticas formando un enlace iénico.

En otros casos se comparten electrones entre los atomos de uno 0 mas
partes de electrones, esta comparticion se denomina enlace covalente.

Los electrones se transfieren o se comparten de modo que los atomos
adquieren una configuracion electronica especialmente estable,
generalmente una configuracion de gas noble, 8 electrones externos que
constituyen un octeto.




Utilizando los simbolos de Lewis, en las que el simbolo quimico representa el
nlcleo y los electrones internos.
Los electrones de valencia se representan por puntos.

Li- -C- :0: :F:
Li [He]2s?,
C[He]2s%2p?,

O[He]2s22p*,
F[He]2s%2p°




Transferencia de e- = Enlace i6nico

Na* °*°Clse — Nat : CI

1s22s22p° 15%2s22p53s23p°

Comparticion de e- = Enlace covalente

Enlace covalente simple: comparticion un unico Pares solitarios
par electrones

FerEp— QR0 1S

Par enlazante



La moléecula de hidrogeno ‘

He+H—=H:H HH |

El par de electrones compartido proporciona 2 electrones en la capa de valencia,
en este caso el orbital 1s, alcanzando la configuracion del He 1s2.

El par de electrones se encuentra compartido entre los dos atomos de hidrogeno.

El cloro adquiere el octeto en su capa de valencia.

:Cle+ oCli—:CliCls (CI-Cle




Enlaces multiples

El hecho de compartir un par de electrones constituye un solo enlace covalente
llamado enlace sencillo, sin embargo, en muchas moléculas los atomos
completan el octeto compartiendo mas de un par de electrones formandose

enlaces multiples.

Ne +oNe—=NfN:  sN=N:

En la moléecula de nitrogeno se forma un enlace
covalente triple. Es un enlace muy fuerte.

Las propiedades del nitrégeno estan de acuerdo con esta estructura.

El nitrogeno es un gas diatémico inerte. Esto hace posible que coexista con
el oxigeno en la atmasfera sin reaccionar.




ae [ ] N ] aa [ W ] [ ] »
t0s eCe s07 — J023Cs204 o JO=C=0]
[ ] L a fDl'I"'I'IiI"Ig en | N ] . L ]
covalent
bonds
[ ] [ ]
*Ne eoN — TNIIIN: or SN=NSJ
. »
H, -H H H H H
[ )
eCeeCe — °CiicC* o ¢c=c¢
- . - e, ’ N
H* . ® H «Brg H «Brg
Br .o ..
.. .' bromoethene

) L [ I | | N | — | N ]
He tE}t a(go c.l.: — H:C:::C:.L: or H—C=C_.|.:

iodoethyne

B e . e 008, @ p— *

He «Ce N 3§ — HeC ogeaNg O H—C=Ng
L .

hydrogen cyanide



1.5.2. Polaridad de los enlaces y electronegatividad

Los pares de electrones compartidos entre atomos distintos por lo regular no
se comportan equivalentemente.

Los electrones se desplazan hacia los elementos mas electronegativos.

El enlace se define como un enlace covalente polar, en el que los centros de
carga positiva y negativa estan separados.

(N 6+ .8.-
He ++Cli—H:Cl:  H-C:

Electronegatividad se define por tanto como la capacidad de un atomo en una molécula para
atraer los electrones hacia si mismo. La electronegatividad esta relacionada con la energia de
ionizacion y la afinidad electronica.

Un atomo con afinidad electrénica muy negativa y potencial de ionizacion elevado atraera
electrones de otros atomos y se resistira a dejar ir sus propios electrones sera por tanto

electronegativo.

Cuanto mayor sea la diferencia de electronegatividad mayor sera la polaridad
del enlace.




1.5.3. Escritura de las estructuras de Lewis

Las estructuras de Lewis son Utiles para entender los enlaces en muchos compuestos
y se utilizan con frecuencia al estudiar las propiedades de las moléculas.

Esqueleto estructural

Atomo central: unido a mas de un atomo
Atomos terminales: unido solamente a un atomo

1. Los atomos de H son siempre atomos terminales.

2. Los atomos centrales suelen ser los de menor
electronegatividad.

3. Los atomos de C son casi siempre atomos centrales.

4. [as moléculas e iones poliatomicos tienen
generalmente estructuras compactas y simétricas.




‘ 1.5.3. Escritura de las estructuras de Lewis

1. Elegir un esqueleto simétrico para la molécula o ion poliatomico.

a) ElI menos electronegativo es habitualmente el atomo central

b) Los atomos de O oxigeno no se enlazan entre si, excepto
en las moleculas de O,, O,, perdxidos O, y superoxidos O,

Anion sulfato: SO,

Es importante
destacar que la
formula de Lewis
no representa la
geometria de la
molécula.




c) En los oxoacidos, el hidrogeno se enlaza habitualmente a un atomo de oxigeno.

H,PO, acido fosforoso y H,PO, acido hipofosforoso

d) Para iones o moléculas con mas
de un atomo central se usan los
esgueletos mas simétricos posibles.




2. Calcular N, el numero de electrones de valencia necesarios
para que los atomos de la moléecula adquieran configuracion de
gas noble.

H,SO,

N =1x 8 (atomo S) + 4 x 8 (atomo O) + 2 x 2 (&tomo H) = 44 electrones

SO,

N =1 x 8 (atomo S) + 4 x 8 (&tomo O) = 40 electrones




3. Calcular D, el nimero de electrones disponibles de las capas

externas de los atomos, para iones negativos debe sumarse al niUmero
de electrones carga del anidn o restar en el caso de iones positivos.

H,SO,

D =1x6 (atomo S) + 4 x 6 (&tomo O) + 2 x 1 (&tomo H) = 32 electrones

SO,

D =1x6 (a&tomo S) + 4 x 6 (&tomo O) + 2 (carga —2) = 32 electrones




4. Calcular C, el nimero de electrones compartidos en la molécula

H,SO,

C =N — D =44 -32 =12 electrones compartidos (6 pares)

SO,

C =N — D=140-32 =8 electrones compartidos (4 pares)




5. Colocar C en el esqueleto como pares compartidos
(usando enlaces dobles y triples cuando sea necesario)




6. Colocar los electrones adicionales en el esqueleto como
pares no compartidos hasta llenar el octeto.

C) C)
H:QI§I©IH :C:):S:b:

C=12e;D=32¢

C=8e:D=32¢




En algunos casos es posible dibujar varias estructuras de Lewis distintas, que
obedezcan la regla del octeto.

Para decidir cual es la mas razonable se debe determinar la carga formal de cada
atomo.

La carga formal de un atomo es la carga que tendria el atomo si todos los atomos
tuviesen la misma electronegatividad.

Para calcularla:

1.-Todos los electrones no compartidos o no enlazantes se asignan al atomo en
que se encuentran.

2.- Se asigna la mitad de los electrones enlazantes a cada atomo del enlace.

La carga formal es igual al numero de electrones de valencia del atomo aislado
menos el nimero de electrones asignado al atomo en la estructura de Lewis.

- 10
La suma de las cargas
CFC)=4-5=-1 :C— N: formales es igual a la carga
CF(N)=5-5=0 global del ion. En una
- 1 O i molécula neutra la suma de
las cargas formales es 0.




En general cuando hay varias posibles estructuras de Lewis:

LLa formula mas probable es aquella en la que las cargas formales son 0, o tan
proximas a 0 como sea posible.

Las cargas formales negativas, son mas probables en los atomos mas
electronegativos.

® [ ) o0
— e o —_— —
O—C=—0. :0—C=0
® ® o0
e- valencia 6 4 6 6 4 6
e asignados | © 4 6 7 4 5
0 0 0 -1 0 1

Estructura valida




IN—C=S: N=C=5, IN=C—S:
e- valencia 5 4 6 5 4 6 5 4 6
e asignados | 7 4 5 6 4 6 5 4 7
2 0 1 -1 0 0 0 0 -1
N = 3,04 (Pauling) Estructura valida | | Estructura valida
S = 2,58 (Pauling) yaqueel Nesel | |[yaqueel Sesel
C = 2,55 (Pauling) atomo mas atomo mas
electronegativo. | |polarizable.

‘CONCEPTO DE ESTRUCTURAS RESONANTES




‘1.5.4. Estructuras de resonancia I
La molécula de ozono O,, es una molécula angular con enlaces O-O iguales.
Hay dos posibles estructuras de Lewis.

‘ L a verdadera estructura de Lewis es una combinacion de ambas I




‘ La flecha indica gue ambas estructuras estan en resonancia. I

Es importante tener en cuenta que la molécula de ozono tiene su propia
Identidad distinta de las estructuras de resonancia, es una mezcla de ellas.

La energia de la combinacion de formas resonantes es menor que la de cada una
de ellas por separado.

Se denomina energia de resonancia a la diferencia de energia entre la
correspondiente a la mezcla y la de la forma mas estable.




Las estructuras resonantes propuestas deben cumplir:
*Tener energias similares
«Tener la misma posicion relativa de los nucleos.

«Tener el mismo numero de electrones desapareados.

a7 R
- =z :.':l- )
\?N)}N: N J“‘ -
N N:
ZI;.:|L :El_:J;

La resonancia es un concepto muy importante para describir el enlace en
moléculas organicas y tiene especial importancia en el caso de las Ilamadas
moléculas aromaticas, el ejemplo mas significativo es el benceno.




‘1.5.5. Excepciones a la regla del octeto I

Los elementos representativos consiguen configuraciones de gas noble en la
mayoria de los compuestos, pero cuando la regla del octeto no es aplicable, la regla

C — N — D no es valida sin modificacion.

Hay tres principales excepciones a la regla
1. Moléculas con un numero impar de electrones

2. Moleéculas en las que un atomo tiene menos de un octeto.
3. Moleculas en las que un atomo tiene mas de un octeto.

‘ 1. NUmero impar de electrones I
0 [ N
R [ _
¢ N_O ®
-
‘ 11 electrones I

‘ 17 electrones I




‘2. Menos de un octeto I
Hay menos de 8 electrones alrededor de un atomo en una molécula o ion.
Esta situacion suele encontrarse en compuestos de Be y B.

BF, N =3x8 (F)+1x6 (B) =30 e necesarios
D=3x7(F)+1x3(B) =24 edisponibles
C = N — D=6 electrones, 3 pares

‘Alrededor del B solo hay 6 electrones I




El octeto puede completarse formando un doble enlace, al hacerlo se obtienen
3 estructuras resonantes en las que el F comparte electrones adicionales con el
atomo de B, lo que no es congruente con la elevada electronegatividad del F,
por tanto, estas estructuras resonantes son poco significativas, normalmente el
BF, se representa con la primera estructura.

NH, + BF, ~H,N-BF,




En Be y B usamos 4 y 6 electrones necesarios respectivamente
para escribir la estructura de Lewis.
‘ BeCl I N =2 x8(Cl) + 1 x 4 (Be) = 20 e necesarios
2 D=3x7(Cl)+1x2(Be) =16 e disponibles
C = N — D =4 electrones (2 pares)
[ N 'Y
[ —_— —_— o
QC I B e C I‘
o0 o0

e- valencia { 2 7/

e-asignados| 7 2 7

Carga formal | O 0 0




3. Mas de un octeto

Consiste en moléculas o iones en los que hay mas de 8
electrones en la capa de valencia de un atomo.

En este caso para escribir las estructuras de Lewis se afladen las siguientes reglas

1°- Si el nimero de electrones compartidos (C) es menor que el de
electrones necesarios para enlazar todos los atomos al atomo
central, el valor de € se aumenta para cumplir el nimero de
electrones necesarios.

2°- Si C se aumenta, los octetos de los atomos podrian satisfacerse
antes de que todos los electrones disponibles hayan sido colocados,
en este caso los electrones extra se situan sobre el atomo central.

Se habla de octetos expandidos.




PFs .

o 0
’
’

T

N =5x8(F) + 1 x 8 (P) = 48 e necesarios
D=5x7(F)+1x5(P) =40 e disponibles
C = N — D=8 electrones (4 pares)

‘ Se aumenta a 5 pares compartidos I

Cargas formales
CF(F)=7-7=0
CF(P)=5-5=0




Otros ejemplos de iones o moleculas con octetos expandidos son SF,, AsF, ICl,.
Solo se observan capas expandidas a partir del tercer periodo de la tabla periodica.

Los elementos del segundo periodo solo tienen electrones 2s y 2p disponibles para
formar enlaces, estos orbitales pueden contener un maximo de 8 electrones.

A partir del tercer periodo ademas de orbitales ns y np existen orbitales d sin llenar
que pueden servir para formar enlaces.

Capa de valencia del fésforo

e

3S 3p

El tamafio es también importante cuanto mas grande sea el atomo central mas
electrones podran rodearlo, en cuanto al tamafno de los atomos circundantes las
capas de valencia expandidas se dan frecuentemente cuando el atomo central esta
unido a atomos pequefos y electronegativos, como son F, Cl y O.




‘3. Mas de un octeto I

1A

2A

3A 4A 5A 6A 7A

S8A

unann

]

oL




1.5.6. Geometria de las moléculas

Forma de las Moléculas
Teoria de Repulsion de los Pares Electronicos de la Capa de Valencia

Las estructuras de Lewis indican el nimero y tipo
de enlaces entre los atomos pero no la forma de
las moléculas.

La forma global de una molecula esta determinada
por sus angulos de enlace, y por las longitudes de

los enlaces.
(J
:Cl:

Los angulos formados por las lineas que unen los nucleos de los atomos de la molécula.



La teoria de repulsion de los pares
electronicos de la capa de valencia
TRPECV  (valence-shell  electron-pair
repulsion (VSEPR) theory) permite predecir
la geometria més probable

Los atomos se unen entre si para formar enlaces compartiendo pares de
electrones de la capa de valencia.

Los pares de electrones se repelen entre si.

Se repelen tanto si estan en enlaces quimicos (pares enlazantes), como si no
estan compartidos (pares solitarios).

El mejor modo de colocar un numero dado de pares de electrones es el que
minimiza las repulsiones entre ellos, esta idea es la base de la teoria de
repulsion.







Dos pares de electrones tienen una geometria lineal

En el caso del BeF, la repulsion entre los dos pares de electrones es minima si
estos se dirigen sentidos opuestos, la molécula sera lineal y existira un angulo
de 180° entre los enlaces Be—F.

Tres pares de electrones geometria
plana trigonal

En BF; los tres pares de electrones
enlazantes minimizan las repulsiones si
se dirigen hacia los wvértices de un
triangulo equilatero con angulos F-B-F
de 120°.




4 pares de electrones geometria
tetraédrica, con angulos de 109,28°

‘ Tetracloruro de carbono I
‘ 5 pares geometria de bipiramide trigonal I

F

i
'
P 74
’ 74
4 \
~~-
I\' .~~-
N —s
74
| -
\
. \
\ \
N~ N\

e

S

N
\\



‘ 6 pares geometria octaedrica I




La geometria de una molécula se
puede predecir a partir de la
geometria de pares de electrones.

Los pares de electrones se repelen tanto si
estan en enlaces quimicos (pares
enlazantes), como si no estan compartidos

(pares solitarios).

Los electrones de valencia del atomo central en
las moleculas de NH, estan dirigidos hacia los
vértices de un tetraedro.

Los atomos de hidrogeno se colocan en 3 veértices con el N en el centro.

El par no enlazante ocupa el cuarto vertice. _ _
El modelo predice correctamente que los atomos de amoniaco no estan en el mismo

plano. _ _ _ o _
La geometria molecular es de piramide trigonal (piramide con un triangulo

equilatero en la base).




Los pasos para predecir la geometria de una molécula utilizando el modelo
TRPECV son:

1. Dibujar la estructura de Lewis

2. Contar el numero total de pares de electrones que rodean al atomo central y
colocarlos de modo que las repulsiones entre estos pares sean minimas.

3. Describir la geometria molecular en terminos de la disposicion angular de los
pares enlazantes o atomos enlazados

H

geometria molecular angular

geometria tetraédrica




La aplicacion del modelo a moléculas con enlaces multiples revela que un
enlace doble o triple tiene basicamente el mismo efecto sobre los angulos de
enlace que uno sencillo.

Se afnade una regla adicional.
4. Un doble o triple enlace se cuenta como si fuera un par
de electrones enlazante al predecir la geometria.

‘ O=C=0 contiene dos enlaces C=0 I
‘ Cada enlace doble se considera como si fuera un par de electrones I

‘ El modelo para CO,, predice que la molécula es lineal I




Total de pares |Geometria de Pares Paresno |Geometria Eiemplos
de electrones |pares de electrones |enlazantes |enlazantes |molecular Jemp
2 pares Lineal 2 0 O%);O BeF,, CO,
Plana trigonal
3 0 BF;, CO5*
3 pares Plana trigonal :
Angular
2 1 SO,

™




Total de pares

Geometria de

Pares

Pares no

Geometria

de electrones |pares de electrones |enlazantes |enlazantes |molecular Ejemplos_

4 0 Tetraédrica CH,, SO,

4 pares Tetraédrica 3 1 Piramide NH;, H;O"
trigonal

2 2 Angular |H,0, ICl,"




Total de pares |Geometria de Pares Paresno |Geometria :
Ejemplos
de electrones |pares de electrones |enlazantes |enlazantes |molecular
5 0 bipiramide PCls
trigonal
=0
4 1 Balancin< SF,,
eCly, IF
- __Igeciy, IR,
5 pares Bipiramide
Octetos trigonal S
Expandidos
P 3 2 Forma i! QW ClF;
2 3 /? XeF,, I3




Total de pares |Geometria de Pares Paresno |Geometria :
Ejemplos
de electrones |pares de electrones |enlazantes |enlazantes |molecular
6 0 OctaédricalSFs, PFs,
> SiFs’

6 Octaédrica 5 1 Piramide de BrFs,
base bCl:?
cuadrada (

4 2 Plano XeF,, ICl,

cuadrado




Efectos de los electrones enlazantes y de los enlaces
multiples sobre los angulos de enlace.

El modelo de repulsiones de pares de electrones puede tambien predecir y explicar
algunas distorsiones de las moléculas respecto a las geometrias ideales.

0 o o
‘ N O
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109.50 107° 104 5°

Las tres moléculas tienen geometrias de pares de electrones tetraédricas.

Los angulos de enlace disminuyen a medida que aumenta el nimero de pares de
electrones no enlazantes.

Los pares enlazantes son atraidos por los dos nucleos de los atomos enlazados.

En cambio la Unica influencia sobre el movimiento de los electrones no enlazantes
es la atraccion de un solo nicleo y por tanto se extiende mas en el espacio.

El resultado es que los pares de electrones no enlazantes ejercen fuerzas de
repulsion mas intensas sobre los pares de electrones adyacentes y tienden a
comprimir los angulos que hay entre los pares enlazantes.




Los enlaces multiples tienen mayor
densidad de carga que los enlaces
sencillos y por tanto ejercen mayor
repulsion que los enlaces sencillos.

\\\124 30
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Las moléculas con 5 o 6 pares de electrones alrededor del
atomo central exhiben diversas geometrias moleculares.

- Axial

> E.cuatorial

I:).O@
ANEE

La geometria molecular méas estable
para 5 pares de electrones es la
bipiramide trigonal.

Esta geometria contiene dos tipos de
pares de electrones geomeétricamente
hablando, dos pares axiales a 90° de
tres pares ecuatoriales.




Los pares no enlazantes ejercen mayor repulsion que
los enlazantes y ocuparan las posiciones ecuatoriales.

Para 6 pares la
geometria mas estable es
la octaedrica todos los
angulos son de 90° y
180°y las 6 posiciones
son equivalentes.

Si el par de electrones no
enlazante se colocan en una
posicion ecuatorial tendran
unicamente 90° respecto a
dos pares enlazantes.

La repulsion entre pares
enlazantes y no enlazantes
se minimiza y por tanto esta
geometria es preferida

Si el par de electrones no
enlazante en el compuesto
tetrafluoruro de azufre se
colocan en una posicion
axial estaran muy
cercanos (90°) respecto a
3 pares enlazantes.

e

Si hay dos pares no
enlazantes sus
repulsiones se
minimizan si se
colocan en los lados
opuestos del octaedro,
en las posiciones
axiales.




‘1.5.7. Polaridad de las moléculas I
La forma de una molécula y la polaridad de sus enlaces determinan la distribucion
de las cargas en la molécula.
‘ Una molécula es polar si sus centros de carga positiva y negativa no coinciden. I




Cuando dos cargas de igual magnitud pero de signo opuesto estan separadas cierta

distancia se establece un dipolo.

El tamafo de un dipolo se mide por su momento dipolar ].l

Si dos cargas de igual magnitud Q* y Q- estan
separadas por una distancia r, el momento dipolar se
define:

o+  o-
H——Cl

p=Q.r

Unidades (Debye)

Premio Nobel de
la Quimica 1936

longitud del enlace.

El momento dipolar depende por tanto de los atomos de la molécula, (la
magnitud de sus cargas) y de la distancia que los separa en este caso la




La polaridad de una molécula que contiene mas de dos atomos depende de la
geometria y de la polaridad de los enlaces.

En CO, los enlaces C-O son polares, ya que C y O no tiene la misma
electronegatlwdad sin embargo, los momentos dipolares son magnitudes
vectoriales, el momento dipolar global es la suma de sus dipolos de enlace
considerando las magnitudes y direcciones. EI momento global es nulo.

El agua tiene dos enlaces polares idénticos.
Los dipolos de enlace tienen la misma
magnitud.

Sin embargo, la geometria de la molécula
hace que no se opongan, en consecuencia el
momento dipolar global no es nulo

La molécula de agua es polar.




‘1.5.8. Introduccion a la teoria de enlace I

La relacion del concepto de Lewis de enlace de pares de electrones con la idea

de los orbitales atobmicos conduce a un nuevo modelo del enlace quimico la
teoria del enlace de valencia.

El enlace se forma por solapamiento de los orbitales atomicos.
Los orbitales atbmicos comparten una region del espacio.
Dos electrones con spin opuesto van a formar un enlace covalente.




‘1.5.8. Introduccion a la teoria de enlace I

Descripcion de la formacidn del enlace covalente por el
solapamiento de orbitales atomicos

Molécula mas simple: Hidréogeno, H,

H:1s! H:1s’

Enlace o: solapamiento
frontal

eElectrones descritos por orbitales atomicos

e Solapamiento orbitales semillenos

* solapamiento orbital lleno y otro vacio

*Spin opuesto

eDensidad de carga se concentra en la region de solapamiento



1.5.8.1. Orbitales hibridos

Aungue el concepto de solapamiento ayuda a
entender la formacion del enlace covalente no
siempre es posible extender este modelo a moléculas
poliatomicas.

Se debe explicar tambien la formacion de pares de
electrones en funcion de la geometria molecular.

El modelo de repulsiones de pares de electrones predice que la moléecula de
BeF, es lineal con dos enlaces Be-F iguales.

La teoria de enlace de valencia describe la
molécula del siguiente modo:

Be 152252

El &tomo de Be no tiene electrones no
apareados en su estado fundamental.




El &tomo de Be adquiere la capacidad de formar dos enlaces promoviendo uno de
los electrones 2s a un orbital 2p.

F o+ -

1S S P

Dado que el orbital 2p tiene mayor
energia que el orbital 2s esta
promocion requiere energia.

Sin embargo, los dos enlaces que
serian formados no serian idénticos.

El problema se resuelve mezclando el
orbital s y uno de los orbitales 2p para
generar dos nuevos orbitales.

Este proceso matematico de sustitucion
de orbitales atdbmicos puros por
orbitales atdbmicos redefinidos para los
atomos enlazados se denomina
hibridacion y los nuevos orbitales
formados orbitales hibridos.




Tienen dos lobulos uno mas grande que otro.
Ambos son identicos pero sus lI6bulos grandes apuntan en direcciones opuestas.




En BeF, los enlaces se forman entre los orbitales
hibridos sp del Be y los orbitales p del F




‘ Orbitales hibridos sp? I

geometrias diferentes.

Es posible hibridar otras combinaciones
de orbitales atomicos para obtener

orbitales hibridos sp? equivalentes.

Un electron 2s del B promueve a un
orbital 2p desocupado, mezclando el
orbital 2s y dos orbitales 2p se obtienen 3

BCl; ‘B 1322522p1|

Los tres orbitales sp? estan en el
mismo plano con una separacion de
120° y forman tres enlaces
equivalentes con los atomos de CI
para dar una geometria trigonal
plana. Uno de los orbitales 2p no se
hibrida.

4 H -

T

e
s

Sp?
25







‘ Orbitales hibridos sp? I

Un orbital s tambiéen puede mezclarse
con tres orbitales p de la misma subcapa
para dar orbitales hibridos sp? .

El orbital 2s promueve un electron al
orbital 2p, mezclando el orbital 2s y los
tres orbitales 2p se obtienen 4 orbitales
hibridos.

tH -
e

C 1522522p?




Estos 4 orbitales hibridos sp® equivalentes se encuentran
apuntando hacia los vertices de un tetraedro.




El concepto de hibridacion se utiliza de forma similar para describir los enlaces
en moléculas que contienen pares de electrones no enlazantes.

En el agua la geometria de pares de electrones es tetraédrica podemos suponer

que el atomo de oxigeno presenta una hibridacion tetraedrica de modo que los 4
pares de electrones ocupan orbitales sps.

Dos de los orbitales contienen electrones enlazantes formando enlaces con los
atomos de hidrogeno, y los otros dos contienen pares de electrones no enlazantes.




Enlaces multiples

En los enlaces covalentes considerados hasta ahora la densidad electronica se
concentra simetricamente a lo largo de la linea que conecta los nucleos o eje
internuclear, estos enlaces se denominan o.

P, P, P, S
o enlace

Para describir los enlaces multiples se considera un segundo tipo de enlace resultado
del solapamiento de dos orbitales orientados perpendicularmente al eje internuclear.

Este tipo de enlace se denomina =, las regiones de
solapamiento estan arriba y abajo del eje internuclear.

Son mas debiles los enlaces = porque el solapamiento
en enlaces & es menor que en enlaces o.




‘ Etileno posee un doble enlace C=C. I

Los atomos de carbono utilizan orbitales
hibridos sp? para formar enlaces o con el
otro atomo de carbono y 2 atomos de
hidrogeno.

ElI C tiene 4 electrones de valencia
después de la hibridacion sp? queda un
electron en el orbital 2p no hibridado.

Este orbital 2p esta orientado
perpendicularmente al plano que contiene
los 3 orbitales sp2.




Se forman 4 enlaces o por
solapamiento con los orbitales 1s
del atomo de hidrogeno utilizando
en total 8 electrones.

El enlace &(C-C) se forma por
solapamiento de dos orbitales sp? y
requiere 2 electrones.

La molecula de etileno
posee en total 12 electrones
de valencia, los dos
electrones restantes estan
situados en los orbitales 2p
sin hibridar.

Estos orbitales solapan
lateralmente formando

un enlace .

El doble enlace consiste en
un enlace o y un enlace =




1.5.8. Introduccion a la teoria de enlace
LECTURAS RECOMENDADAS

e Libro Petrucci o Chang: Teoria de orbitales moleculares
e Petrucci: Pags 451-460 (82 Edicion)
e Chang: Pags 429-437 (92 Edicion)

‘ EJERCICIOS A REALIZAR I

e Construir el diagrama de orbitales moleculares del O,*y
determinar su orden de enlace

e Construir el diagrama de orbitales moleculares del N, y
determinar su orden de enlace


http://chemed.chem.purdue.edu/genchem/topicreview/bp/ch8/mo.html
http://chemed.chem.purdue.edu/genchem/topicreview/bp/ch8/mo.html
http://chemed.chem.purdue.edu/genchem/topicreview/bp/ch8/mo.html

1.6. Enlace I6nico

Uno de los puntos de la Teoria de Lewis era que en algunos casos se transfieren
electrones de unos atomos a otros formandose iones posmvos y negativos que se
atraen entre si por fuerzas electrostaticas formandose un enlace ionico.

El enlace ionico ocurre cuando elementos con bajos potenciales de
lonizacion(metales) reaccionan con elementos con altas electronegatividades y
afinidades electronicas muy negativas (no metales).

El enlace i6nico se forma por atraccion entre iones con carga opuesta, cationes y
aniones.

Cuando la diferencia de electronegatividad entre dos elementos es grande es
probable que formen un enlace idnico.

El enlace ionico se forma por atraccion entre iones con carga opuesta, cationes y
aniones en grandes numeros para formar un solido, tal compuesto se denomina

solido ionico.

1s°2s 1825 2p’ 18’ 18°2s°2p

Atomo de Litio, Li Atomo de Fltor, F Cation Litio, Anién fluoruro,
H .
z=3) z=9) H g




‘ 1.6.1. Formacion de enlaces iénicos I
Sodio un metal plateado con un punto de fusion de

98 °C reacciona violentamente con el agua

Cl, un gas corrosivo verde amarillento que tambien

reacciona con el agua I C I ) H CI

Na y Cl, reaccionan, para dar NaCl un sdlido
blanco con punto de fusion de 801 °C que se
disuelve en agua sin dar reaccion.

NaCl

Na [Ne] 3s? Na* [Ne]
Cl [Ne] 3s23p° Cl- [Ne] 3s23p°

En la reaccion los atomos de Na pierden un electron para formar el cation sodio,
Isoelectronico con Ne con un total 10 electrones, 8 electrones en la capa de valencia.
Los atomos de Cl ganan 1 electron para formar aniones cloruro, isoelectronicos con

Ar, 18 electrones en total 8 en la capa de valencia.




El proceso puede representarse: ~ 2Na + Cl, »2NaCl

La formula quimica del cloruro de

, + -
Na -Na* + e sodio NaCl no indica explicitamente
la naturaleza ionica del compuesto,
Cl+e » Cl= || solo Ia relacién de atomos 1:1.
o0 00 1°
©l@
® > .
Na +.(.:.I: Na .g:.lz punto de fusion 801 °C
Chlorine aleen (1) Chloride tan (517

Gaine elestron

Lemas alaslron

10a~

Sodiurm ion (Na*)

Sodivm alom {Ma)

A Electron transier B Arrangement of Mat and CFin a crystal £ Sodium chlonds crystal



La naturaleza idnica del compuesto depende de las posiciones de los elementos en
la tabla periodica y de las tendencias conocidas de electronegatividad.

En general cuanto mas separados esten los 2 elementos representativos mas ionico
sera su enlace.

|4Li + 0, - 2Li,0 I

Li [He] 2st Li* [He]
O [He] 2s°2p* 07 [He] 2s22p°

La reaccion entre el litio metal y el
i . 1T+ - || oxigeno molecular, forma el oxido

2L 1 2L 2€ de litio Li,0, compuesto ionico.

2 atomos de Li se combinan con

O + 2e - 02 uno de oxigeno.

20
Punto de fusién 1700 °C

o0
s

oLie + -'ci: ~oLi®




‘ NaCl punto de fusion 801 °C Li,O punto de fusion 1700 °C I

Los cationes Li* son isoelectronicos con He, tienen 2 electrones en la capa de
valencia.

Los iones oxido isoelectronicos con Ne, poseen 8 electrones en la capa de valencia.

El Li* es de menor tamafo que el Na* como consecuencia posee mayor densidad
de carga. La relacion carga / tamafio es mayor.

El ion 6xido es de menor tamafno que el anion cloruro y posee ademas doble carga
negativa.

Las cargas de los iones estan mas concentradas y los tamafios son menores, 10s
lones se acercan mas.

Este efecto se describe en la expresion de la Ley de Coulomb

N Se observa como al aumentar la carga y disminuir
= Q X Q la distancia la fuerza de atraccion aumenta.
B d 2 El resultado neto es que el enlace idnico es mas

fuerte en Li,O que NaCl, lo que explica su mayor
punto de fusion.




Ca [Ar] 4s? Ca’* [Ar]

O [He] 2s22p* 0% [He] 25°2p°

El ion calcio(2+) es isoelectronico con Ar, los iones oxido isolectronico con Ne.
Ca?* es del mismo tamafio que Na* pero tiene carga 2+, su densidad de carga por

tanto es mayor.
Se trata de dos iones pequeiios y altamente cargados, la fuerza de atraccion es
muy alta y el enlace muy fuerte.

20

o0 A2 o®®
Gee +eT8——Ca” 3T




1.6.2 Formacion de sélidos idnicos. Entalpia de red

La tendencia general en la naturaleza es conseguir la maxima estabilidad
disminuyendo la energia.
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¢ Por qué el solido cloruro de sodio es mas estable que los atomos de sodio y cloro

individualmente?




La reaccion entre el sodio y el cloro gaseosos se puede dividir en 5 pasos

1. Paso de sodio metalico a atomos de sodio aislados

Na(s) - Na(qg) AH =+92 kJ

ES necesario comunicar energia en este proceso de ahi el signo
positivo de la variacion de entalpia.

2. Descomposicion de las moléculas de cloro para dar atomos aislados gaseosos

72Cl,(9) -CI(g) AH = +121 kJ

Es necesario suministrar energia para romper el enlace covalente
(energia de disociacion).

3. lonizacion del vapor de sodio

Na(qg) ~Na*(g)+ e AH = +496 kJ




4. Adicion de un electrén al atomo de cloro
Cl(g) + e -Cl=(g) AH =-349 kJ

En este caso el proceso es favorable, exotérmico, se desprende
energia, de ahi el signo negativo de la entalpia.

5. Combinacion de iones sodio gaseosos con iones cloro gaseosos para
formar cloruro de sodio solido.

Na*(g) + Cl=(g) ~NaCl(s) AH =-771kJ

Si se tiene en cuenta Unicamente los procesos en la formacion de iones por
transferencia de electrones (pasos 2 y 3), la variacion de energia seria:

496 + (— 349) = +147 kJ

Este valor de energia es positivo. El proceso de formacion de iones solo
considerando la transferencia de electrones es energéticamente desfavorable, y
no explica por tanto la formacion del enlace.




‘ Es necesario considerar el proceso en su globalidad I

Na(s) ~-Na(g) AH = +92 kJ
5Cl,(9) -Cl(g) AH = +121 kJ
Na(qg) -Na*(g) + e AH = +496 kJ
Cl(g) + e -Cl=(g) AH =-349 kJ
Na*(g) + Cl=(g) NaCl(s) AH=-771kJ

Na(s) + ¥2Cl,(9) NaCl(s) AH=-411kJ



| Na*(g) + Cl(g)

Pl = +496 kJ |

Na(g) +Cl(g)

A

AH, +%AH,
=+92 +121 kJ

Na(s) + ¥2Cl,(9)

AH; = —411 kJ l

AE = -349 kJ

[ Na*(g) + CI (9)]

AH, =771 kJ

NaCl(s)




La fuerza atractiva entre iones de carga opuesta establece los
lones juntos en una estructura regular.

La energia asociada a la atraccion y formacion de una red
Ionica, es decir, de una estructura ordenada de iones se llama
energia reticular del cristal o entalpia de red.

En este caso AH,J =771 KJ

La formacion del solido ionico disminuye la energia. El
resultado global es que la formacion del sélido i6nico es mas
estable que la mezcla original de atomos.

Los iones se agrupan en redes tridimensionales con un elevado
ndimero de cationes y aniones fuertemente unidos entre si.




Cada cation intenta rodearse del maximo numero de aniones y
cada anion del maximo numero de cationes.

Se denomina numero de coordinacion al niUmero de vecinos
mas préximos que tiene un atomo o ion dado.

La estabilidad de la red ionica procede principalmente de la
fuerte atraccion entre iones de carga opuesta.

Se define como la entalpia correspondiente al proceso de
ruptura de la red para dar 1ones gaseosos.

Cuanto mayor sea la energia de red los enlaces i0nicos seran
mas fuertes y en general el solido sera mas duro y fundira a
mayor temperatura.




‘ 1.6.3. Ciclo de Born-Haber I

La entalpia estandar de formacion de una
sustancia AH; se define como la variacion de
entalpia producida en el proceso de
formacion de dicha sustancia a partir de sus
elementos en la forma mas estable en
condiciones normales (25 °C y 1 atm).

Born
Premio Nobel Premio Nobel
de Fisica 1954 de Quimica 1918

Las entalpias estandar de formacion
se encuentran tabuladas.

El ciclo de Born-Haber puede
utilizarse para calcular energias de
red que son dificiles de medir
experimentalmente.

Paso 1. Entalpia de Sublimacion
Paso 2. Entalpia de Disociacion ~ AH,
Paso 3. Potencial de lonizacion Pl
Paso 4. Afinidad Electrénica AE
Paso 5. Entalpia de Red AH,
Paso 6. Entalpia de Formacion ~ AH;

El ciclo relaciona la entalpia de
formacion de un solido i6nico con
otros procesos elementales.

AH, = AH, + 2AH, + PI + AE + AH,,




3(AE, + AE,)

2A13%(g) + 30%(g) |

2A137(g) + 30(0)

2(PI, + P, + Plg)x

2Al(g) + 30(g)

3/2AH, [

2Al(g) + 3/20,(g)

2AH, |

2Al(s) + 3/20,(9)

AH, |

AH,

Al,O4(s)




‘ 1.6.3.1 Entalpia de Red y Ecuacion de Born-Landé I

La ecuacion de Born-Landé, deducida teoricamente, estima la entalpia de red
esperada de manera teorica para un compuesto ionico a partir de un modelo
de enlace puramente 16nico, que supone al solido 10nico formado por esferas
cargadas indeformables.

N MZ'Ze (]

U [——

dre d n
U = AH,, = energia red o entalpia de red
N, = constante de Avogadro Z + Z —
M = constante de Madelung
/77~ = cargas 16nicas U oC
e = unidad elemental de carga= 1,602 x 10 C d
d, = distancia entre 10nes (entre cation y anion) 0

g,= 8.854 x 1012 Cm!1J! permitividad del vacio
n = factor de Landé




1.6.4. Influencia de la entalpia de red en las
propiedades fisicas de los compuestos ionicos

Si se comparan los puntos de fusion de varios
(a) Puntos de Fusion | | sélidos idnicos se espera que estos aumenten en el

mismo sentido que la entalpia de red.

De acuerdo con la ecuacion de Born-Landé en compuestos puramente ionicos la
entalpia de red debe incrementar al aumentar la carga de los iones y disminuir su
tamafo, por tanto, sus puntos de fusion deben modificarse en el mismo sentido.

Variacion del radio del haluro y el punto de + 77—
iy ) AV
fusion para haluros de sodio U o
NaF | NaCI[NaBr| Nal d,
Radio del anion A 1,36 1,81 1,95 2,16 Puntos de FUSién
NaF 990 °C
Punto de fusion °C 990 801 735 651 Mgo 2800 °C

La apreciable participacion de enlace covalente en mucho compuestos ionicos,
hace que este comportamiento no se pueda generalizar.




= Muchos compuestos ionicos son solubles
(b) Solubilidad en disolventes polares como el agua.

La entalpia de disolucion AH ;.

LiCI(s) -Li*(ac) + Cl'(ac)  AH,

Li*(ac) y Cl (ac) son iones hidratados.

Solvatacion Hidratacion

El proceso por el cual un ion se rodea de moléculas de disolvente
de forma que se produce una atraccion mutua.

Li*(q) Li*(ac)  AH,

Entalpia de hidratacion AH,




El proceso de disolucion en agua de un solido ionico se puede dividir en dos etapas
1. ruptura de la red
2. solvatacion de los iones.

La entalpia de disolucion se relaciona por tanto con
la energia de red y la entalpia de hidratacion.

Los compuestos ionicos
se disuelven debido a que
sus Iones se hidratan.

| Li'@+Cl @




LiCI(s) + H,O

: [L|+(H20)n] T [CI_(HZO)n]

Li CI LI CI Li CI LI CI

CILi CI Li'Cl. L CI Li* H
Li CI Li CI Li CI Li CI

Cl, LI CI Li CI LI CI Li"
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El aumento de la carga y la disminucion del radio iénico favorece la hidratacion
de los iones pero dificulta la ruptura de la red.

Entalpias de hidratacion en kJ/mol de algunos iones
lon | Li" [Na"| K" | CIr | Br | I" | Li*|Be | AP
AHy, | -558 | -444 | -361 | -340 | -309 | -296 | -558 | -1435| -2537

Este efecto contradictorio hace dificil predecir la variacion de la entalpia de
disolucion y la solubilidad de las sales ionicas.

Variacion de la solubilidad de algunos haluros alcalinos

Entalpia de hidratacion 10411 -s98 | -867 | -783 | -701 | -675
kJ/mol

Entalpl’a de red

ETTTT I NEN [ N N
| Solubilidad mol/I | 0,06 | | | | | |




‘ (¢) Otras Propiedades I

En un solido ionico cada i6n de un signo dado ocupa una posicion reticular
equivalente y no hay grupos discretos de atomos o0 moleculas en el cristal.

Cada ion de un signo dado esta ligado por la fuerza coulombica a todos los
lones de signo opuesto que hay en el cristal.

Presentan por tanto puntos de fusion muy elevados dada la estabilidad de la
red ionica.

Tienden a ser duros y quebradizos.

Para deformar un cristal ionico perfecto dos planos de iones tienen que
desplazarse el uno respecto al otro.

Este desplazamiento puede llevar a enfrentar iones de igual carga. Las fuerzas
atractivas son reemplazadas por fuerzas repulsivas. El cristal se rompe.

En general para igual carga, el aumento del radio disminuye la energia de red y
por tanto la dureza.

Conductividad Eléctrica
Son aislantes eléectricos a bajas temperaturas, no es posible el desplazamiento de
lones cargados.

Cuando estan fundidos la distribucion de iones es desordenada y de menor
densidad, existe por tanto movilidad de los mismos.

Los solidos i6nicos en disolucion se conocen como conductores de segunda
especie.




El tipo de red de los solidos ionicos va a depender de
la estequiometria (1:1, 1:2, etc.) y del tamafio relativo
de los iones.

‘ 1.6.5. Radio Iénico I

Los aniones tienden a ser mayores que los cationes.

Una de las propiedades de los modelos ionicos es que se permiten considerar a los
lones como esferas cargadas eléctricamente de tamafo constante e indeformables.

Las tecnicas de difraccion de rayos-X permiten conocer la situacion de los
centros de los iones y de aqui, poder medir directamente la distancia que separa
unos de otros, la distancia interatdmica.

Si aceptamos que iones de carga opuesta
estan empaquetados de forma tan compacta
gue ambas esferas son tangentes la distancia
medida sera la suma de los radios de ambos
lones.

Conociendo el radio de uno de los iones
podemos conocer el radio del otro.




Variaciones generales de los radios ionicos I

1. Los radios ionicos aumentan al bajar en un grupo.

Li*t<Na*<K*<Rb*<Cs*

En el bloque d Cr es menor que Moy W (3d < 4d, 5d).
Mo y W tienen radio parecidos.

Sc Ti 4 Z2r La Hf
r, pm 162 147 180 160 187 159
4 21 22 39 40 57 72

La contraccion de los lantanidos restringe el aumento del radio iénico del
periodo 5 al periodo 6

La carga nuclear efectiva aumenta a medida que avanzamos en el periodo 6 de
los lantanidos (4f).

Esto hace que la carga nuclear efectiva para los metales que llenan orbitales 5d
sea mayor de lo esperado.

El resultado es que el tamafo de los metales que llenan orbitales 4d es similar a
los que llenan orbitales 5d.




2. Los radios de los iones de la misma carga disminuyen a lo largo de un periodo

Ca2+ > Mn2+ > Zn2+ Ca2+ > Ti2+ > V2+
(en el blogue d las anomalias son comunes)

3. Para iones Isolelectronicos los aniones son mayores que los cationes.
A medida que aumenta la carga nuclear el tamafio disminuye.

0% > F > Na* > Mg?* > AP
(cada uno tiene la configuracion [Ne])

4, Cuando un ion puede encontrarse con entornos con indices de coordinacion
diferentes su radio aumenta a medida que lo hace el indice de coordinacion.

4<6<8<10<12

5. Para un namero de coordinacion dado el radio ionico disminuye al aumentar el
estado de oxidacion.

Cr2t > Cr3* > Crb




‘1,6,5, Algunas Redes ionicas I Los iones de una red se encuentran
empaqguetados en estructuras geomeétricas

definidas.

Se define indice de coordinacién de un ion como el nimero de vecinos
de carga opuesta que le rodean situandose a la minima distancia posible.

Perovskite Structure (CaTiO,)

CsCl



Red clbica centrada en el cuerpo o red del cloruro de cesio, con un indice
de coordinacion 8

Cada anion cloruro esta rodeado de 8 cationes cesio, y

cada cation cesio rodeado de 8 aniones cloruro.

‘ Algunas sales isomorfas son CsBr, Csl, NH,CI, TICI, TIBr, TII. I




Red cubica centrada en las caras o red del cloruro de sodio.
El indice de coordinacion es 6.

Algunos ejemplos son: haluros de litio, potasio y rubidio. Y oxidos y sulfuros tales
como MgO, CaO, CaS, MnO, SrO, BaO, TiO, VO, FeO, CoO, NiO, CdO, etc.




‘ Red Tetraedrica o del Sulfuro de Zinc (Blenda). I

zinc blende (ZnS)

Cada ion Zn?* esta rodeado de 4 aniones S#
Cada anion de sulfuro esta rodeado de cuatro cationes zinc.




Red de la fluorita. CaF, Los iones Ca?* forman una red cubica centrada en las caras.
Los iones fluoruro de los que hay el doble ocupan los huecos tetraédricos.

Cada anidn F esta rodeado de 4 cationes Ca
Cada cation Ca esta rodeado de 8 aniones F

La red antifluorita, K,O es igual, se intercambian las posiciones del anion y el cation.




Red del rutilo. Toma su nombre del rutilo un mineral de TiO,. Cada cation Ti** se
rodea de 6 aniones oxido O? octaedricamente, cada anion OXIdO se rodea de 3
cationes Titanio en triangulo.

Fautile (it )

Algunos ejemplos son oxidos metalicos: MO, (e.g. Ti, Nb, Cr, Mo, Ge, Pb,
Sn) y fluoruros MF, (e.g. Mn, Fe, Co, Ni, Cu, Zn, Pd)




1.7 Caracter lonico de los enlaces covalentes y caracter

covalente de los enlaces 10nicos

. L ( )
Los enlaces en las moléculas homodiatomicas son ~ o0 °
enlaces covalentes puros. .< I— I =
[ o0
En una molécula heterodiatomica como HF el par
de electrones de enlace esta localizado sobre el
atomo de fluor.
Existe una carga parcial negativa sobre el fluor y 6+ 8'
una carga parcial positiva sobre el atomo de L
hidrogeno. I I Fo
_ [
Este enlace se denomina enlace covalente polar P
ya que presenta un momento dipolar eléctrico.

Electronegatividad se define como la capacidad de un &tomo en una molécula para
atraer hacia si la nube de electrones.

La electronegatividad de un &tomo en una molécula depende de una serie de factores
El nimero de atomos de la molécula El nimero de atomos coordinados a él
Los estados de oxidacidon de los atomos




‘ Existen distintas escalas que cuantifican la electronegatividad \

Escala de Pauling. Se basa en analizar el caracter ionico de un enlace
covalente en terminos de resonancia, suponiendo que la entalpia de resonancia
ionica es una medida de la participacion ionica en el enlace y por tanto la
diferencia de electronegatividad entre los atomos.

AB - -RA B

Se observa que la energia de enlace E(A-B) en una molécula es
siempre mayor que la media de la suma de las energias de las
moléculas homodinucleares A-A'y B-B

Pauling Ilamo a esta diferencia la energia de resonancia ionica y propuso que
estaba relacionada con la diferencia de electronegatividad entre los &tomos Ay B.

En una situacidn de enlace covalente ideal E(AB) [E(AA)] [E(BB)]

2
A(AB) = E(aB)- [E(AA)[E(BB)]

2 Energia de resonancia ionica

Esta diferencia de energia se debe a la atraccion electrostatica entre atomos
parcialmente cargados en moléculas AB.
Se debe a la contribucion ionica en el enlace covalente.
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1.8. Polarizacion. Reglas de Fajans

Un metodo alternativo al seguido hasta ahora para estudiar las situaciones
Intermedias ionico-covalentes es partir de un enlace idnico y considerar como
puede adquirir cierta covalencia.

Los cationes pueden deformar o polarizar la distribucion de carga de un anion
atrayendola hacia si.

Si la deformacion es muy grande obtenemos un enlace covalente.

Los aniones muy polarizables o blandos son distorsionados facilmente por cationes
muy polarizantes, produciendo enlaces con un elevado grado de covalencia.

Las siguientes reglas cualitativas conocidas como reglas de Fajans permiten
interpretar el grado de covalencia de un enlace ionico.

Los aniones grandes y de alta carga son blandos, es decir, polarizables.

Los cationes pequeiios y de alta carga polarizan mas que los grandes cationes
de baja carga.

Los cationes de los metales de transicion son mas polarizantes que los de los
grupos principales. Los electrones d apantallan menos la carga que los p




Efectos de la polarizacion
En el dltimo caso de la
figura la polarizacion ha
= = @ sido suficiente, el cation ha
deformado tanto al anion

Parionico Parionico que se ha formando un
idealizado polarizado enlace covalente.

(Sn polarzar)

En el par ionico polarizado ambos cation y anion se polarizan mutuamente, sin
embargo, la polarizacion significativa para el grado de covalencia es la del anion

por el cation.

Algunas consecuencias de la polarizacion son que la presencia de un caracter
covalente apreciable puede explicar las anomalias en algunas series de puntos de
fusion, respecto a lo que esperariamos para compuestos idnicos puros.

El radio del anién El radio del catién
|CaCI2 I772 I Licl le13 Jaumenta al bajar en el |NaBr I755 Iaumenta al bajar en el
, grupo, es por tanto grupo es menos
HoClo J276 _JfLIBr_J547 mas polarizable, RBr_§730 polarizante, disminuye

Lil  }446 Jaumenta el grado de el grado de covalencia

covalencia del enlace del enlace y el punto
y el punto de fusién de fusion aumenta.
disminuye




