Quimica- 2° Bachillerato Tema 2. Enlace Quimico

Enlacelcovalente

1- Teoria de Lewis

El enlace covalente se forma cuando se unen atomos de no metales, debido a la
comparticion de pares electréonicos entre dichos atomos. Esta comparticion tiene
como finalidad conseguir que los atomos completen su octeto y se forme un sistema con
menor energia que el formado por los &tomos por separado

(Gilbert Newton Lewis 1875 - 1946 )

Lewis representd las moléculas mediante diagramas de estructura de Lewis,
donde los electrones del ultimo nivel energético figuran como puntos o cruces
agrupados por parejas alrededor de los simbolos. Las parejas electronicas también
pueden sustituirse por guiones.

*Si cada atomo enlazado aporta un electron al par compartido, existe un enlace
covalente normal:

:Cl° + -Ci: T 0l 0 G-

* Si dos atomos comparten mas de un par de electrones se originan enlaces multiples:

101
I
101

0 + [] [ > [)[J 0

* Si los dos e- son aportados por uno s6lo de los dtomos unidos, el enlace se llama
covalente dativo o coordinado:

H H !
HiN: + H > H:N:H 0 H-N-H
H H H

2. La teoria de valencia (EV)
Para esta teoria se mantiene las siguientes premisas:

»Los atomos que forman las moléculas conservan su independencia y mantienen
inalterados sus orbitales, excepto los que participan en el enlace.

»Dos atomo forman una enlace covalente cuando superponen o solapan orbitales de
ambos, originando una zona comun de alta densidad electronica. Para ello, los
orbitales atomicos de partida deben estar semillenos.

»Los orbitales solapados forman un solo orbital ocupado con dos electrones
apareados que poseen espines opuestos.
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El solapamiento frontal o
lineal de orbitales atomicos
origina enlaces
denominados sigma

El solapamiento lateral
origina enlaces
denominados pi

Moléculas descritas mediante la teoria EV

Molécula de hidrogeno H2:

Teniendo en cuenta la configuracion electronica del &tomo de hidrogeno:

H ) 1:‘

La representacion de la molécula de hidrogeno segun la teoria de Lewis y la teoria de
EV sera:
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Molécula de hidrégeno F2:

I KD D

2pz 2py 2px

KD

&0 &6 2px  2py | 2pz 2pz | 2py 2px
L L] .
X ¥ ol e e

Molécula de hidrogeno HCI;

i L

il ER(ED

H:CI:

Cuando se produce mas de un solapamiento entre orbitales atomicos de

distintos 4tomos se originan enlaces multiples

Molécula de oxigeno (02)

Al acercarse dos atomos de oxigeno, se solapan frontalmente sus OA 2px
semiocupados, originando un enlace sigma. También se solapan lateralmente los dos

OA 2py , originando otro enlace pi.
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Molécula de nitrogeno (N2)

Al aproximarse los 4tomos, se solapan frontalmente sus OA 2px semiocupados (enlace
sigma) y se producen solapamientos laterales entre los dos OA 2py y los dos OA 2pz
respectivamente, originando dos enlaces pi.

Parametros moleculares

Los pardmetros moleculares a tener en cuenta para entender la estructura de las
moléculas son el angulo de enlace, la longitud de enlace y la energia de enlace.

A. Angulo de enlace

Es el 4angulo comprendido entre dos enlaces de un 4tomo. Se miden entre las lineas
imaginarias que unen un nticleo con los nicleos de dos 4&tomos enlazados con él.

MOLECULA DE TRICLORURO DE FOSFORO MOLECULA DE METANO
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B. Longitud de enlace

Es la distancia entre los nticleos de dos atomos enlazados, y depende del compuesto
al que pertenece el enlace.
Por ejemplo, en el metano CH4 la longitud de enlace es 0,109 nm, pero en el
benceno C6Hg la longitud del enlace C-H es de 0,108 nm.
Si uno de los 4&tomos enlazados permanece fijo, la longitud de enlace aumenta con
el nimero atémico del otro.
H-F =0,092 nm
H-Cl =0,127 nm
H-Br=0,141 nm
H-1 = 0,160 nm
Los valores de las longitudes de enlace, junto con los angulos de enlace determinan
la geometria de la molécula.

C. Energia de enlace

En las moléculas diatomicas la energia de enlace es la que se intercambia en la
reaccion de disociacion de la molécula en sus dos atomos, estando todos en estado
gaseoso. Se suele medir en eV/atomo o en kJ/mol

H2 (g) + 436 kJ/mol > H(g) + H(g)

En moléculas poliatomicas se define de la misma forma, pero la energia de cada
enlace estd influida por el resto de los atomos de la molécula, siendo necesario obtener
valores promedios

La energia de enlace depende fundamentalmente de los atomos enlazados y no
del compuesto del que forma parte el enlace.

Geometria molecular

El estudio experimental de la geometria de las moléculas da resultados que a
veces no coinciden con la prediccion de la teoria de EV.

Por ejemplo, las configuraciones electronicas de los atomos en la molécula de
dicloruro de berilio BeCl2 son:

Be> 15’25 2px0 2p 02p20
202 A6, 2 20 2
Cl = 1s 25" 2p 3s" 3ps3py 3p.

El atomo de berilio no tiene electrones desapareados, pero si promociona un
electron desde el orbital 2s al orbital 2px, los enlaces s formados entre sus orbitales 2s y

2px y los orbitales 2pz de cada dtomo de Cl deberian formar un angulo distinto de
180°  pero se demuestra experimentalmente que la molécula es lineal.

Esto se puede explicar introduciendo el concepto de HIBRIDACION

La combinacion de orbitales atémicos (OA) da lugar a otros orbitales atémicos
denominados orbitales hibridos
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Estos orbitales se caracterizan por:

* Se produce el mismo numero de orbitales hibridos que de orbitales atdmicos de
partida.

* Son todas iguales, energética y formalmente. Sélo difieren en su orientacion
espacial.

* Los angulos entre ellos son iguales.

Por ejemplo, en la molécula de dicloruro de berilio, una combinacién lineal de los
orbitales atomicos 2s y 2px del atomo de berilio originan dos orbitales hibridos donde

se alojan los dos electrones que contenia el orbital 2s original.

Estos orbitales hibridos originan, con dos OA 2p de los 4tomos de CI, dos enlaces que
forman 180°. El resultado es una molécula lineal, conforme al resultado experimental.

Tipos de hibridacion mas frecuentes

Orbitales atémicos Orbitales hibridos Geometria molecular Ejemplo
1 «s» + 1 «p» 2 «sp»
. Lineal a Be al

Cl

Triangular plana

Tetraédrica

11
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Por ejemplo en el caso de la
molécula de agua a la que le
corresponderia un angulo de enlace tedrico
de 90° se observa que experimentalmente
tiene uno de 104,5°.

Por lo tanto, la hibridacion seria sp’ y la
disposicion espacial seria la que se muestra
en la figura.

La misma consideraciéon deberiamos hacer para

Par
solitario

la molécula de amoniaco, cuya angulo de enlace \
de 107° indica wuna hibridacion también \\\
tetraédrica para el &tomo de nitrégeno \\@
//‘/
oritales puros del C
»n [ [ ]
HiH L]
L2 A —
. i R 28 2p, 2p,
Lo mismo podriamos resefiar de la H
molécula de  metano. Si  no H

consideramos la hibridacion de sus
orbitales atomicos los enlaces C-H no
serian los cuatro iguales como muestra
la figura:

modelo errdoneo &

(porque todos los e nlaces del

metanotienen igual energia)
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Para solventar este problema, se establece
la hibridacion del atomo de carbono. Al
mezclar cuatro orbitales atdomicos, donde
tiene los electrones desapareados, se
formardn cuatro orbitales hibridos con
disposicion tetraédrica, es decir sp”.

La molécula etileno H,C=CH, con todos sus enlaces provenientes de la
hibridacién sp” usados en cada centro atémico C, como se muestra en la figura, indica
que la union C=C es un doble enlace, uno de caracteristicas sigma y otro de
caracteristicas pi , uno firme (s) que une directamente los 4tomos C-H y C-C y otro, no
igualmente firme (p), sobre y bajo el plano xy de la hibridacion sp’, que ayuda a la
uniéon C-C.

En sintesis, tenemos electrones para formar enlaces de caracteristicas sigma y pi

p orbital
sp2orbital

sp2 orbital

(Como es la molécula CO; en cuanto a su distribucioén de enlaces completa?
Si atendemos a su estructura de Lewis:

0=C=0 — :j:C:-

Alli se muestra el &tomo central C (hibridacién sp mas dos OA tipo 2p perpendiculares
entre si) y los Oxigenos O (hibridacion sp” mas un OA tipo 2p perpendicular), uno de
ellos girado 90° alrededor de la linea de union.

Puesto que la molécula es lineal y con dobles enlaces entre carbono y oxigeno, se ve
que los enlaces s ocurren entre los hibridos sp> del O con el sp del C apuntando hacia
cada lado. Ademas, el otro enlace es de caracteristicas p y se ocupan los 2p disponibles
en cada atomo (2 orbitales en C , un orbital en cada O) . Ya que los 2p del C son
perpendiculares entre si, esto hace que el enlace p a un lado del C sea perpendicular al p
del otro lado. Esto se observa claramente al comparar los O de la izquierda y derecha de
la figura.

13
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Por tultimo, 8 electrones se han ocupado en la formacion de enlaces, quedando 4
electrones locales en cada O, formando 2 pares solitarios, residiendo cada par en un
hibrido sp® del Oxigeno.

Enlace Sigma Enlace Pi
1 par de electrones 1 par de

electrones

Enlace Pi —_———————

1 par de electrones -

Resonancia

En muchos compuestos, la representacion de su molécula con una sola estructura
es inadecuada, ya que ninguna de las posibles estructuras representa al compuesto y sus
propiedades en su totalidad. Por ello la teoria de EV propone una hipétesis llamada
resonancia, que establece que existen no s6lo pares de electrones compartidos y
localizados entre dos atomos, sino que algunos electrones se deslocalizan y su
posicion se extiende por la molécula.

Consideremos la molécula de benceno
C6H6.
* Esta molécula presenta en sus C
hibridacion sp” .
* Tiene enlaces sencillos C-H.
* Presenta enlaces pi entre carbonos
alternos.

La resonancia propone la representacion
de determinadas moléculas mediante
varias formulas estructurales llamadas
estructuras resonantes.
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La estructura real es el conjunto de dichas
estructuras y se denomina hibrido de
resonancia

3. Teoria de la repulsion entre pares de electrones de valencia
(RPECYV)

Desarrollada por los britanicos Nevil Sidgwick y Herbert Powell, esta teoria
predice la forma de las moléculas sencillas y sus angulos de enlace a partir de sus
estructuras de Lewis. Las posiciones de los pares de electrones del &tomo central de una
molécula obedecen a que:

BTanto los pares de electrones que forman enlaces como los pares solitarios
(los que no forman enlace) se sitlian tan lejos como sea posible los unos de los otros
debido a que se repelen eléctricamente. Esto determina la disposicion tanto de los pares
que forman enlace como de los pares solitarios (véase tabla).

BE] efecto repulsivo de un par solitario (p.s.) es superior al de un par de enlace
(p.e.) de modo que las fuerzas de repulsion entre pares de electrones se ordenan

(p-s. - p.s.)> (p.s. - p.e.) > (p.e p.e.).

B os dos pares de electrones de un enlace doble o los tres de un enlace triple
mantienen a los &tomos unidos en las mismas posiciones que un enlace simple. Por ello.
al dilucidar la forma de moléculas con dobles o triples enlaces, los pares de electrones
de los enlaces multiples se toman como si se tratase de un Unico par.

En la tabla se indican las disposiciones regulares segun el nlimero de pares de
electrones. Por otro lado. el mayor efecto repulsivo de los pares solitarios ayuda a
justificar la desviacion del angulo de enlace respecto a la disposicion geométrica
regular. aunque so6lo sea cualitativamente. Este mayor efecto repulsivo se explica
porque los pares solitarios ocupan mas volumen en el espacio que un par de enlace.

GEOMETRIAS MAS FAVORABLES SEGUN EL NUMERO DE PARES ELECTRONICOS
2 3 4 5 6
Linea recta Triangulo equilatero Tetraedro Bipiramide trigonal Bipiramide cuadrada
Y Y
Y P
e " Yol y A W e e
s Y4 LR
~ \; v..'
Y Y Y v Y
BeCl, BF, cal, PCI. SF,
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*Cl-Be-Cl:
= Bag==
180"

H - Be - H
W=C = i-

BF; La estructura de Lewis para esta
molécula, es la que se presenta a la
izquierda. Aqui el B no presenta pares
solitarios sin ocupar y solo estd rodeado
por tres pares de electrones que forman
enlaces. Es una molécula deficiente en
electrones.

La agrupacion de los F a su alrededor a
120° hace minima la repulsion, por lo que
la geometria molecular es la que se
muestra, plana formando 120° , un
triangulo equilatero

BeCl, La idea aqui es que los pares de
electrones en los enlaces y los pares
solitarios de un atomo, se posicionen lo
mas alejados posibles. Como ejemplos
comencemos con la molécula BeCl, que
tiene la estructura de Lewis sefalada.
Notese que hay dos pares de electrones
alrededor de Be, de modo que para que
estos se encuentren lo mas alejados
posibles, formaran un angulo de 180° entre
si, generando asi la maxima separacion
entre los pares de electrones. Esto nos
genera la estructura lineal para BeCl,.

Por supuesto la misma explicacion es
valida para las moléculas: CO,, BeH,

e |
:F- B -F
F
K
12}“‘\F

Esta molécula presenta 4 pares de
electrones y lo mejor que se puede lograr
es una redistribucion tetraédrica.

Pero al ser mayor la repulsiéon del par
solitario sobre los enlazantes que ellos
mismos entre si la molécula se cierra
ligeramente hasta angulos menores de 109°
que serian los esperados para una
disposicion tetraédrica.
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Tienes mas ejemplos en los cuadros adjuntos

A Estructura Pares Pares Distribucion de los > :
Molecia de Lewis enlazantes libres pares electronicos Geometria de fa molécuss
SO, 0%st0; 2 1 /S\ 2N\
ORI o of 1€ 0 119,5°
Plana trigonal Angular
ols e}
H0 H:O:H 2 2 H
H
Tetraédrica
o H N ,L 107,3°
NH; HIN:H 3 1 H H—=—"7 "=H
H H
Tetraédrica Piramidal trigonal
Estructura Pares Pares Distribucion de los :
oy de Lewis enlazantes libres pares electronicos Geometria del lon
S | toa-
SN N
o ool e [/ \}
0 -0: N 74
(Nitrito) faacy . s 2 >\ (¢ R o
(0] (0]
Triangular plana Angular
(0]
L AEIRT ' C]) 2~ y
s 0%
2 oo
(Ca?é)o%ato) 2 Clsis 8 a /C /C\
0% -0 A it W
Triangular plana Triangular piana
cio; :0:Cl:0: ;- ; 2 \o
(Clorato) 02
. o
Tetraédrica Piramidal trigonal

Enlaces polares o apolares

Polaridad del enlace. Se produce cuando las electronegatividades de los
elementos que forman el enlace difieren. Induce cargas eléctricas parciales sobre los
atomos enlazados.

En una molécula diatdémica homonuclear (como las moléculas simples tipo
H,,Na, Oy, etc.) ambos atomos tienen la misma electronegatividad y, por tanto, atraeran
a los electrones que formen el enlace o enlaces con la misma intensidad. Estos casos son
la mejor aproximacion a un enlace covalente puro o no polarizado, o también un enlace
apolar. Lo mismo ocurre entre atomos idénticos que pertenezcan a moléculas
poliatdmicas con un mismo entorno (por ejemplo, CHs;-CH3;, HOH,C-CH,OH,
C13C-CCls;, etc).

En cambio, en una molécula heteroatomica (HF, HCI, CO, etc.), la atraccion de
los dos nucleos sobre los electrones del enlace es diferente. Esto produce una
distribucion desigual de carga electronica sobre el enlace. La separacion de carga es
mayor cuanto mayor es la diferencia de electronegatividades entre los atomos y
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proporciona al enlace una polaridad permanente. Estos enlaces se denominan covalentes
polarizados o polares. En moléculas poliatdbmicas también son polarizados los enlaces
que se establecen entre atomos iguales pero con entornos diferentes (H;C-CH,OH,
H;C-CHOOH, etc).

El caracter polar de un enlace se mide a partir del momento dipolar, que equivale al
producto de la carga neta que se haya separado, q, por la distancia internuclear, r. El
momento dipolar es un vector orientado desde el polo positivo (dtomo menos
electronegativo) hacia el polo negativo (atomo mas electronegativo) del enlace.

i=qd

Es muy frecuente que se mida en debye (D). El nombre de esta unidad se dio en honor
del holandés Peter Debye, a quien se deben importantes estudios en el campo de los
momentos dipolares.

Por lo tanto H - Cl es un enlace covalente polar cuyo momento dipolar es 1,10 D
Moléculas polares o apolares

El momento dipolar de una molécula es la suma vectorial de los momentos
dipolares de todos sus enlaces. Algunas moléculas en su conjunto son apolares y, sin
embargo,contienen enlaces polares.

Cuando las moléculas estdn formadas por tres o mas atomos su polaridad
depende no sélo de la polaridad de los enlaces, sino también de su geometria. En
algunos casos, moléculas con enlaces polares dan como resultante un momento dipolar
global; pero en otros, los dipolos de los enlaces se anulan unos a otros por razones de
simetria y la molécula resulta ser globalmente apolar.

Podemos diferenciar moléculas apolares, que poseen enlaces covalentes polares
debido a que, por motivos simetria, los dipolos creados por los distintos enlaces se
pueden anular. Este caso puede suceder en moléculas lineales, triangulares planas o
tetraédricas.

Cl Cl
f f
O (C—=mp () !
=1, 4 = 1 B \‘
R U Pl
Cl Cl
0 w0+ 00,4 0 Cl

Y moléculas polares pues el momento dipolar total es la suma de los momentos
dipolares de los enlaces.

18
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fo=i,+H,

{
Bof, Fe—B " o |
|

Mas ejemplos:

&+

Tl
é \H&

, <.
§

‘H& - S{,:

2
ot
T
%

19



Quimica- 2° Bachillerato Tema 2. Enlace Quimico

Fuerzas intermoleculares

Es una unién entre moléculas en las que un atomo de hidrégeno actia de
“puente”’entre dos atomos muy electronegativos como F, O 6 N, que se encuentran
unidos al hidrégeno mediante un enlace covalente muy polarizado. Los electrones del
enlace covalente estan muy desplazados hacia el atomo mas electronegativo y el
hidrogeno tiene cierta carga positiva.

En la molécula de HF se produce
una  atraccion de tipo
electrostatico entre los atomos
de hidrogeno H y de F. Rl 2 B oo F

El enlace de hidrogeno se representa por una linea discontinua de puntos

_ Puente de hidrégeno
— 0.177 nm

Sle

A
N

Enlace covalente
0.0965 nm

L v

P —
]

La magnitud de estas fuerzas depende del niimero de electrones, del tamafo
de la molécula y de la forma molecular, y pueden ser de tres tipos:

* Fuerzas de atraccion dipolo-dipolo

También llamadas fuerzas de orientacién o de Keeson, se originan entre moléculas
que forman dipolos permanentes. La parte positiva de un dipolo atrac a la parte
negativa del dipolo mas proximo. Las moléculas se orientan y se atraen con una fuerza
que aumenta con su momento dipolar.

A temperatura ambiente la mayoria de las sustancias son liquidos o gases debido a sus
bajas temperaturas de fusion y ebullicion.
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Por ejemplo: Acido clorhidrico, cloroformo.

* Fuerzas de dispersion

También llamadas London, se deben a dipolos instantdneos que se originan en las
moléculas apolares de forma aleatoria, a partir de vibraciones que producen una
polarizacion por asimetria de la distribucion de electrones.

* Son fuerzas mas débiles que las anteriores, por la brevedad de su existencia.

*Originan el estado liquido y sélido de moléculas que son apolares por no tener
dipolos (O,,H,,N,) o por motivos de simetria (CO,,CCl,,CH,).

*Crecen con la masa molecular o atomica de las sustancias. Por eso, las
sustancias formadas por moléculas de alta masa molecular son liquidos o sélidos a
temperatura ambiente.

Observa la figura adjunta y deduce el porqué de los datos

Temperaturas
100°C 4 - R0
Puntos de fusion Puntos de ebulliciéon

0°C 4 g

-100°C A -
CH,

-200°C L

2 3 4 5 Periodo 2 3 4 5 Periodo
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Moléculas covalentes y redes covalentes

Las sustancias covalentes no tienen propiedades homogéneas derivadas de una
estructura comin, como pueden tenerlas los compuestos idnicos o los metales. Se
pueden dividir en sustancias formadas por moléculas y que forman redes de elevadas
cantidades de atomos.

Sustancias moleculares

A temperatura ambiente, las sustancias que forman moléculas pueden ser gases
(Hz, 02, Nz, COQ, HCI, NH3, CH4. etc.), liquidos (H20 CH3OH, CH3CH QOH, BI‘z, etc.) [0)
solidos (I, GaCls, glucosa, naftaleno. alcanfor. parafinas, etc.), dependiendo de su masa
molecular y de la intensidad de las fuerzas intermoleculares.
Por ejemplo. el helio es monoatémico y es un gas hasta temperaturas muy bajas porque
las tUnicas atracciones entre sus atomos (que son al mismo tiempo moléculas) son
fuerzas de Van der Waals del tipo mas débil conocido (dipolo instantdneo - dipolo
inducido). En cambio, el agua o el etanol son liquidos a temperatura ambiente porque la
presencia de puentes de hidrogeno es suficiente para mantener sus moléculas unidas.
Incluso si las fuerzas de Van der Waals, los puentes de hidrégeno o la masa molecular
crecen suficientemente. puede que las sustancias sean so6lidas. como la glucosa o el
naftaleno (conocido como naftalina ( usada contra las polillas). En el caso de moléculas
realmente grandes (como los polimeros plasticos artificiales, las proteinas o los acidos
nucleicos), el paso de so6lido a liquido o a gas puede ser realmente problematico. En
estos casos, al calentar las sustancias, se llega a romper sus enlaces y, por tanto, a la
reaccion destructiva de la molécula, antes de que se alcance la energia a la cual
cambiarian de estado.

Redes covalentes

En otros casos. los enlaces covalentes no dan agrupaciones discretas de atomos
en forma de moléculas, sino que facilitan asociaciones de grandes e indeterminadas
cantidades de 4tomos iguales o diferentes. No se puede hablar en este caso de molécula,
sino de red o cristal covalente. Las redes formadas a partir de carbono y silicio.

Desde hace tiempo se sabe que el carbono N *
forma dos sustancias de propiedades y |
precio muy diferentes. Una es el diamante, 154 pen '
formado por atomos de carbono que

presentan hibridacion sp’ y se enlazan los T Y # W]
unos con los otros formando tetraedros. La ’ ;

otra es el grafito, donde los atomos de o 2+ LAV D WA NPy
carbono tienen una hibridacion sp® y se o0
unen formando hexagonos. Los orbitales p
no hibridados permiten formar un sistema L] oo o,

de enlaces m que le confiere la T 1l 30pm
conductividad eléctrica caracteristica. Los A il
hexdgonos de carbono forman extensas T - =
capas que se superponen las unas a las 7
otras y quedan unidas débilmente, por lo - -‘. e
cual el grafito resulta exfoliable. bR

.- ( d
142 pen
.

Fig. 39 Rodes ¢ nristalinas oled
dicmante (al y ded griafito (h)
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Actualmente ha sido preparada una tercera
forma de carbono puro. Se trata de la
familia de los fullerenos, cuyo miembro
mas popular es el futboleno o
buckminsterfullereno  (en  honor de
Buckmnunster  Fuller, un arquitecto
americano constructor de cupulas geodé-
sicas). Se trata de moléculas de carbono
puro (60 atomos de carbono para el
futboleno) en forma de esferas geodésicas,
para las cuales se esperan importantes
aplicaciones cuando sean sintetizados a
gran escala.

La silice, SiO,, da bellos minerales como

el cuarzo, el 4gata o el opalo y también la

arena de las playas. Por su formula

empirica, SiO, parece comparable al CO,, & N
pero no presenta moléculas simples como 7\0/ K\
éste, sino una estructura tridimensional de

tetraedros con dtomos de Si en el centro y

atomos de O en los vértices.

Fig. 27. Red covalente del
Si0,

Propiedades de las sustancias covalentes

Las sustancias formadas por enlaces moleculares no presentan una
homogeneidad en sus propiedades como ocurre con las idnicas o con las metalicas.
Basicamente se debe distinguir entre las sustancias que forman moléculas y las que
forman redes. Entre las primeras también hay una gran variedad y tiene poco parecido el
comportamiento de una molécula simple como la del amoniaco con el de una
macromolécula como la de una proteina o la del ADN. En cuanto a las sustancias que
forman redes covalentes también se debe distinguir entre las que son de naturaleza
absolutamente covalente (como el diamante) y las que forman redes con participacion
de iones metalicos (como los silicatos). En un repaso general a las propiedades de todas
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estas sustancias se debe recordar que las sustancias que forman moléculas tienen como
ya se ha dicho,

Puntos de fusién y de ebulliciéon que dependen de la naturaleza de las fuerzas
intermoleculares (mas elevados si se presentan puentes de hidrégeno y menos si
se trata de fuerzas de Van der Waals.

Su solubilidad depende de la polaridad de la molécula. Si son sustancias polares
(HCT) o grupos hidréfilos (como el etanol, CH3;CH,OH), seran solubles en agua.
Las de caracter apolar o poco polar lo serdn en disolventes también apolares
(tetracloruro de carbono, tolueno, benceno, etcétera).

Las moléculas neutras en solucidon podran orientarse en un campo eléctrico, pero
no seran conductoras de la electricidad excepto si los enlaces polares se rompen
y producen iones (como los 4cidos y las bases).

Las sustancias que forman redes covalentes son siempre sélidos insolubles (si no
son atacados quimicamente). Son duros y al mismo tiempo fragiles porque
romperlos supone romper enlaces covalentes que no se rehacen si los 4&tomos
son dislocados de sus posiciones.

Como todos los electrones de valencia estan ocupados formando enlaces, no son
buenos conductores ni del calor ni de la electricidad, excepto en casos como los
del grafito o algunos polimeros sintéticos que presentan sistemas de enlaces pi
deslocalizados.

Moléculas | Moléculas Moléculas con Solidos covalentes
apolares |  polares Enlace hidrogeno
Estado fisico en Gas Gas o liquido Gas o liguido Sélido
condiciones estandar
Solubilidad en Muy alta Muy baja Muy baja Muy baja
Disolventes apolares |
Solubilidad en Muy baja Muy dta Muy alta Muy baja
Disolventes polares
Dureza (sélidos) Muy blandos Muy blandos Muy blendos Muy duros
Conductividad en No S Si Mo
Disolucion
Ejemplo N, CO H,0 510,
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PROPIEDADES DE LOS COMPUESTOS ORGANICOS
1. ALCANOS

Las propiedades de los alcanos, como las de cualquier otra sustancia, dependen
del tipo de enlace. Todas las uniones C-C y C-H tienen lugar mediante enlaces
covalentes sencillos, siendo los alcanos sustancias moleculares apolares. Por tanto, las
moléculas se uniran entre si por fuerzas de Van der Waals de dispersion, que como ya
hemos' estudiado, son muy débiles y aumentan con el tamafio molecular.

Segun lo que acabamos de exponer, podemos justificar algunas de las propiedades mas
caracteristicas de los alcanos. Estas son:

Al ser compuestos apolares, los alcanos y, en general todos los hidrocarburos, son
insolubles en agua (o en cualquier otro disolvente polar) siendo, por el contrario, muy
solubles en disolventes apolares, como, por ejemplo, el tetracloruro de carbono.

Sustoncio Férmula || P.f. (*C] || P.a. {°C) :9‘::::‘?:“
Puesto que las fuerzas intermoleculares | || WMewno || cH, || <183 || <162 || Gos
son de Van der Waals de dispersion, 10s | |[ peporo || CH, |[ <188 |[ -2 ||  Gas
alcanos tendran puntos de fusion y de [Cobwone |[ CHo |[ =138 J[ 0 [ Ges
ebullicion muy bajos, 1ncre~mentandose l npmb:‘“ Chy || 120 “""3;*]"];;;"
en general estos con el tamafo de la mo- -
lécula [ nhexano “ CH,, ” 95 || ¢ ]| Liquida
|mheptodocono || CiHy || 2022 || 303 || selido
Tabla 7. Punies de fiessan v e ebellicion de alzuncs alcanvs Dincales inh,

Por ultimo, y en cuanto a su reactividad quimica, hay que hacer notar que los alcanos
son muy poco reactivos. Esto es debido a la gran fortaleza de los enlaces C-C y C-H (no
confundir con las fuerzas intermoleculares, que son muy débiles), por lo que solo en
condiciones muy enérgicas, por ejemplo, altas temperaturas, podran romperse dichos
enlaces y dar sus reacciones caracteristicas como combustibles.

2. ALQUENOS Y ALQUINOS

Las propiedades fisicas de los alquenos y alquinos son muy parecidas a las de
los alcanos, ya que ambos tipos de compuestos presentan enlaces covalentes apolares y
la naturaleza de las fuerzas intermoleculares es la misma: fuerzas de Van der Waals de
dispersion. Segun esto, serdn insolubles en agua, pero solubles en disolventes apolares.
Presentaran bajos puntos de fusion y de ebullicion, incrementdndose estos con el
volumen molecular, por lo que dichas temperaturas seran muy parecidas a las del alcano
de estructura similar.

Presentan, sin embargo, una diferencia muy apreciable frente a los alcanos y es su
elevada reactividad. La razon hay que buscada en la presencia de un enlace de tipo “pi”,
en el doble enlace o, dos, en el caso del triple. El enlace de tipo “pi” es mas débil (labil)
que el enlace “sigma”, lo que origina que pueda ser atacado por algunas sustancias.
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3. ALCOHOLES

Al igual que el agua, las moléculas de un alcohol estan unidas entre si por
enlaces de hidrogeno, mas intensas que las fuerzas de Van der Waals, lo que se traduce
en un incremento de sus puntos de fusion y de ebullicion.

Alcahol l:"' F&c. Densidad
D ) . (°C) || °c) || (kg/L)
e esta forma, ya los primeros términos ]
de la serie son liquidos, mientras que los ! Metanol ] -97 |64.5 L 0,79ﬂ
correspondientes alcanos son gases. Asi, |_E’°“°| “:” A” 783 | 0'789—|
por ejemplo, mientras que el metano tiene
un punto de ebullicion de -162 °C, el del Il"’""’"@"‘ﬂl 7.2 ” 0,804 I
metanol es de 64,5 °C. |2-p-oponol ” -88 “ 82,3 ’u,m(, 11
[ Eslengiicol [ -12][ 158 ][ 102 |

Tabla 8 Propledades fisicas de algrnos
aleoholes sencillos

La polaridad de la molécula origina, ademas, que los alcoholes de uno a tres atomos de
C sean completamente miscibles con el agua, disminuyendo progresivamente esa
solubilidad al aumentar el nimero de atomos de C. Esto es debido a que prevalece el
cardcter hidrofobo de la parte hidrocarbonada de la cadena, siendo practicamente
insolubles los alcoholes con diez 0 més 4&tomos de carbono.

4. ETERES

Los éteres, al carecer de grupos -OH, no pueden asociarse a través de enlaces de

hidrégeno, como hemos visto en los alcoholes (y fenoles), por lo que los primeros
términos de la serie seran gases con puntos de fusion y de ebulliciéon bastante bajos
(comparables a los de los hidrocarburos de la misma masa molecular).
Sin embargo, si pueden formar enlaces de hidrégeno con las moléculas de agua (pueden
formar puentes de hidrégeno con el agua), por lo que su solubilidad en esta sustancia es
similar a la de los alcoholes de estructura semejante y peso molecular comparable. Por
ultimo, tienen un elevado poder disolvente sobre numerosas sustancias organicas,
siendo esta una de sus principales aplicaciones.
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5. ALDEHIDOS Y CETONAS

Las propiedades fisicas y quimicas de estas sustancias quedan determinadas por
la presencia del grupo carbonilo en la molécula. Su estructura es andloga a la del doble
enlace carbono-carbono, es decir, estd formado por un enlace de tipo (sigma y otro pi).
Sin embargo, ahora nos encontramos con que el doble enlace C=0 estd muy polarizado,
debido a que el &tomo de O es mucho mas electronegativo que el atomo de C:

- P.e.
Femilia || Compuesio °c)

| Metonol || 65 |
.. Alcohol l Elancl ” 78 I
Este aspecto va a condicionar todas sus s

propiedades. Asi, como consecuencia del l 1-propencl ” 97 l
elevado momento dipolar de la molécula, [ T T ” _wl
las fuerzas intermoleculares de aldehidos Aldehido -

y cetonas son mas intensas que en los cc!:nu E""“Meh"b*“ 21 ]
hidrocarburos de analoga masa molecular. | Acclona || s |

Mcta -1
Esto hace que presenten mayores puntos L = “ &

., .., Hidrocar-
de fusion y de ebullicion que ellos, pero, Ty l Etano ” -89]
sin embargo, menores que los alcoholes, I Propanc " = 42l
donde existen fuerzas por enlace de
hidrogeno, de mayor intensidad. Tabla 9. Variacion de los prntos

e fusiin y e elrelliciin on finciion

de fas tnfones entre molicnlas. Las
mayons fuerzas intermoleculans
corresponicden a los alcoboles, de abf sus
mayores tulores en of punto de chulliction
roespncto o as oteas dos familios
comsicdentdas.

Esta parte polar en la molécula hace que los primeros términos de ambas series,
aldehidos y cetonas, sean completamente solubles en agua. Sin embargo, esta
solubilidad disminuye con rapidez al aumentar la longitud de la cadena, ya que en este
caso va a prevalecer la repulsion de la parte hidrocarbonada de la cadena, que es apolar
(hidréfoba), sobre el disolvente, que es muy polar. Por otro lado, la parte
hidrocarbonada de la cadena hace que, tanto aldehidos como cetonas, sean muy solubles
en disolventes organicos (apolares), como, por ejemplo, benceno, éter etilico, etc.

6. ACIDOS Y ESTERES
La polarizacion del enlace en el grupo carboxilo origina que las moléculas del

acido se unan por enlaces de hidrogeno. Este enlace llega a ser tan intenso que, .para los
acidos de cadena corta, se forman estructuras dimeras:

/ﬁ() R T T Ii — 0
R—C b
«—=C IO ) T, O//"C_R
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Como consecuencia de esto, los puntos de fusion y de ebullicion de los &cidos
carboxilicos son mas elevados que los de otros compuestos de andloga masa molecular.
Asi, el etanol hierve a 76 °C, mientras el acido formico lo hace a 101 °C, teniendo
ambos 46 u de masa molecular.

Por. ”otro lado’, . la Nombre del || Nombre || P.f. || P.e. Solubilidad ‘
pOS];bll%?ad dedlos ?Cldos acido tradicional || (°C) || (°C) || (g/100 g agua)
Carbox1licos € ormar
enlaces de hidrogeno ‘ Metanoico ]| Férmico ” 8,4 i[ 101 H Total ”
causa que los 4cidos de ||| Bonoico || Acétco | (16,6 118 || Total
cadena corta sean : —
solubles en agua, pero no [ Pentanoico ” Valeriénico ] -34 |[ 187 ][ 37 ]:
ocurre asi con los de Hexanoico H Caproico ] -2 I[ 205 H 1,0 ]

d 1 ; o
Iclall dre;lfa(',)bica)e'lrga (muy ‘ Ocfodecanoico H Estedrico ” 70 ” 287 “ Insoluble I. ,

En cuanto a los ésteres, podemos decir que son menos solubles en agua que los acidos y
tienen puntos de fusion y de ebullicion mas bajos. La razén hay que buscada en la
ausencia de enlace de H en los ésteres y la escasa tendencia a formados con el agua.

Por ultimo, destacar que los ésteres volatiles tienen olores caracteristicos, siendo, junto
con algunas cetonas, los responsables del aroma y la fragancia de muchos frutos, flores
y perfumes artificiales.

7. AMINAS Y AMIDAS

Las propiedades mas caracteristicas de las aminas derivan de las peculiaridades
del enlace N-H, donde el 4&tomo de N tiene un par de electrones no enlazante.

Asi, al igual que el amoniaco, las aminas manifiestan caracteristicas basicas frente al
agua (pH > 7), ya que pueden aceptar un protén de ella mediante la formacion de un
enlace covalente coordinado dativo.

Por otro lado, las moléculas de las aminas primarias y secundarias pueden unirse entre
si por enlace de hidrégeno, lo que aumenta su solubilidad en agua y hace que los puntos
de fusion y de ebullicion sean mas altos que los de las aminas terciarias de analoga
masa molecular.

Sin embargo, debido a que la electronegatividad del &tomo de N es menor que la del O,
estos enlaces de hidrogeno son mas débiles que los existentes en los alcoholes, lo que se
traduce en que sus puntos de ebullicion seran inferiores a los de los alcoholes
correspondientes y su solubilidad en agua serd también menor.

En cuanto a las amidas, es de destacar que el grupo funcional amida es bastante polar, lo

que originara fuerzas intermoleculares muy intensas, y seran, por tanto, sustancias
solidas.
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