ENLACE COVALENTE

GEOMETRÍA DE LAS MOLÉCULAS


La teoría de Lewis no indica nada acerca de la geometría de las moléculas (F2 es lineal, H2O es angular, NH3 piramidal, CH4 tetraédrica...).


La forma de una molécula es consecuencia de los ángulos de sus enlaces, y éstos, lo mismo que las longitudes de los enlaces, se determinan experimentalmente. Sin embargo, hay un procedimiento sencillo que permite predecir la geometría si se conoce el número de electrones que rodean al átomo central. Es el modelo o teoría de repulsión de pares de electrones de valencia (RPECV).

Modelo o teoría de repulsión de pares de electrones de valencia (RPECV)


Se basa en la estructura de Lewis. Las posiciones de los pares de electrones del átomo central de una molécula obedece a que:

a) los pares de electrones que forman el enlace así como los pares solitarios (que no forman enlace) se sitúan tan alejados como sea posible los unos de los otros debido a que se repelen eléctricamente.

Nº pares de e

Disposición


Ejemplos

2 pares


   lineal


 Be F2
3 pares


plana triangular

 B F3
4 pares


tetraédrica

       CH4, NH3 H2O
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b) El efecto repulsivo de un par solitario es superior al de un par enlazante. Esto ayuda a justificar la desviación en el ángulo de enlace.


Ps-ps >ps-pe > pe-pe

c) Los dos pares de electrones de un enlace doble o los tres de un enlace triple mantienen a los átomos unidos en las mismas posiciones que un enlace simple (se toman como un único par).

Teoría del enlace de valencia


La mecanica cuántica va a proporcionar una explicación más completa del enlace químico que la teoría de Lewis, justificando el papel del par de electrones en la constitución de los enlaces y, al mismo tiempo, describiendo la geometría de las moléculas formadas.


Esta teoría trata de la formación de un enlace covalente como:


Una intersección o solapamiento de un orbital de un átomo con un orbital de otro átomo de modo que en el conjunto de los dos orbitales solapados existan dos electrones con sus momentos de spin apareados.


Según el tipo de solapamiento o intersección se dan dos tipos de enlace:

a) enlace (: cuando los orbitales de uno y otro átomo se solapan frontalmente siguiendo el eje internuclear por ejemplo s con s o s con p

b) Enlace (: cuando el solapamiento es lateral. Es decir, a cada lado de la linea internuclear por ejemplo p con p o p con d

Consideraciones:

· Cuando ambos electrones pertenecen a los dos orbitales indistintamente deberán estar apareados, es decir, con spin antiparalelo, para cumplir el principio de Pauli. Se llama enlace de valencia porque sólo considera aquellos electrones de la capa más externa o de valencia.

· Es posible formar un enlace covalente por intersección de un orbital lleno (dos electrones) con un orbital completamente vacío (ningún electrón) explicándose así el enlace covalente dativo o coordinado.

· Un enlace covalente no se podrá formar por intersección de orbital lleno con otro lleno o con uno semilleno porque violaría el principio de exclusión de Pauli.

Átomo de H  1s 

Átomo de H 1s 

Así pues COVALENCIA de un elemento o número de enlaces covalentes que puede formar uno de sus átomos es igual al número de electrones desapareados de que dispone, o puede disponer (por promoción de un electrón). Por ejemplo el S puede tener covalencia 2, 4 y 6

16 S  1s2 2s2 2p6 3s2 3p4
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* Los pares de electranes de valencia que rodean a un atoma central se repelen
entre si, separandose en la medida de lo posible para minimizar la energia del sistema

* Los pares no compartidas estan més dispersas y ejercen mas repulsion sobre los atras
pares, por lo que los dngulos de enlace que resultan son mayores que los teéricos

Método RPECV

'GEOMETRIAS MAS FAVORABLES SEGUN EL NUMERO DE PARES ELECTRONICOS
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La energía de 3d es superior pero suficientemente  próxima , a la de los 3p lo que permite la promoción hasta ellos de algunos electrones.


El 8 O 1s2 2s2 2p4
El O tiene covalencia 2 y no puede promocionar  porque en el segundo nivel no hay orbitales  d y para pasar al nivel  3 sería muy costoso.

Hibridación de orbitales


La teoría del enlace de valencia completa su descripción del enlace covalente justificando la geometría  de las moléculas. Para ello recurre al concepto de orbital híbrido:


Cuando se va a producir una reacción, en una fase previa a la formación del enlace con otro  átomo, se produce la hibridación o recombinación de los orbitales atómicos puros (los tipos s, p, d, f) resultando  unos nuevos orbitales atómicos híbridos. Así se forman:
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· Orbitales híbridos sp: Se forman por combinación de un orbital s y un orbital p resultan dos orbitales sp dispuestos en un ángulo de 180º. Poseen dos lóbulos, uno muy grande que formará el enlace y otro insignificante
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Por ejemplo Be F2
[image: image4.jpg]Enlaces T

Enlaces T Enlaces 0

ETINO
(ACETILENO)



Be 1s2 2s2
[image: image5.png](7 R T T

Tipos de hibridacion mas frecuentes

'“ ] —fe—C

Tetmédic,





Luego cada orbital sp del Be se superpone a un orbital p de un átomo de F.

· Orbitales híbridos sp2 : Por combinación de un orbital s y dos orbitales p resultando tres orbitales sp2 formando ángulos de 120º. Son parecidos a los sp, pero más esbeltos, por la mayor proporción de los orbitales p respecto de los s

Por ejemplo BF3 

5 B 1s2 2s2 2p1 
Para formar tres enlaces el B desaparea sus electrones

[image: image6.png]



Se hibridan y dan tres orbitales híbridos sp2
· Orbitales híbridos sp3: Se forman por combinación de un orbital s y tres orbitales p. Resultan cuatro orbitales sp3 con disposición tetraédrica formando ángulos de 109,5º. También tienen dos lóbulos pero mucho más esbeltos.

Ejemplo CH4: Como el átomo de C en su estado fundamental solo tiene 2 electrones desapareados (covalencia 2) promociona un electrón resultando 4 electrones de valencia desapareados adquiriendo covalencia 4

6C 1s2 2s2 2p2




Aunque esta configuración de cuenta de la covalencia 4 típica del C, ésta conduciría a cuatro enlaces diferentes uno a través del orbital s y tres a través de orbitales p que forman un ángulo de 90º entre sí. La teoría RPECV predice , y os experimentos lo confirman, que la molécula CH4 posee cuatro enlaces idénticos que se disponen de forma tetraédrica (ángulos de 109,5º). La teoría del enlace de valencia resuelve el problema suponiendo que se forman cuatro orbitales sp3




Estos cuatro orbitales híbridos se disponen tetraédricamente y se enlazarán con los orbitales 1s de los átomos del H

NH3

El 7 N 1s2 2s2 2p3 podría establecer tres enlaces covalentes con tres átomos de H sin recurrir a ninguna hibridación pero formaría un ángulo de 90º y no de 106,6º como se demuestra experimentalmente, por lo que se híbrida formando 4 orbitales sp3 que darían un ángulo más aproximado de 109,5º. Sus pares de electrones forman una estructura tetraédrica pero su geometría es piramidal trigonal



Lo mismo ocurre con el agua.

ETENO O ETILENO  CH2=CH2

El eteno o etileno tiene forma plana con ángulo de enlace de 120º y se justifica admitiendo que el C presenta hibridación sp2 

6C 1s2 2s2 2p2


En la hibridación sp2 el orbital 2s se combina con dos orbitales p por ejemplo 2px y 2py para originar tres orbitales híbridos sp2 situados en un plano con ángulos de 120º. El otro orbital p de cada C se reserva para establecer un enlace ( por encima y por debajo del enlace (. Se forma así el doble enlace C=C consistente en un enlace ( formado por la unión sp2-sp2 y un enlace ( por 2pz-2pz de cada átomo de C.

ETINO O ACETILENO CH ( CH


En el acetileno, la forma lineal de su molécula, con ángulo de enlace de 180º se justifica por tener hibridación sp del átomo de C. El orbital 2s se combina con un orbital 2p, por ejemplo el 2px, para originar dos orbitales híbridos sp, equivalentes y de 180º. El carbono, en este caso, dispone de dos orbitales sp y dos orbitales 2p, 2py y 2pz para formar los distintos enlaces de la molécula de acetileno


La existencia de dos orbitales sp totalmente equivalentes indica que cada átomo de C forma dos enlaces ( idénticos, uno en la unión C-C y el otro con el orbital 1s de cada átomo de H, y de esta manera se justifica la forma lineal de la molécula de acetileno con un ángulo de enlace de 180º. 

Los átomos de C de la molécula de acetileno estan unidos por  un triple enlace, por lo uqe la presencia de un electrón desapareado de un orbital 2py y otro en un 2pz en cada átomo de C permite formar dos enlaces (. Luego el triple enlace C(C se forma por un enlace ( sp-sp, un enlace  ( 2py-2py y otro (  2pz – 2pz
PARÁMETROS MOLECULARES


Existen una serie de parámetros que caracterizan los enlaces y que por ello, aportan una valiosa información para identificar las moléculas covalentes. Estos parámetros , que pueden determinarse experimentalmente son:

Energía de enlace 



Experimentalmente se obtiene a partir de la energía de disociación implicada en el proceso inverso a la formación y cuyos valores son por tanto positivos. Cuanto mayores sean las energías de enlace, en valor absoluto, más estable será éste.

Longitud de enlace



Depende del tamaño de los átomos y de la fuerza del enlace. Las longitudes de enlaces simples son mayores que las de enlaces dobles y éstas los son más que las de enlaces triples entre los mismos átomos.


Se llama también distancia internuclear y normalmente se dan valores promedio porque los átomos enlazantes no permanecen fijos sino que giran y vibran, de manera que la distancia entre ellos varía, se alarga y acorta rápidamente y alternativamente. Además también influye la presencia de otros átomos enlazados a ellos, ya que afectan notablemente a la forma y  distribución de sus nubes electrónicas.

Ángulo de enlace





Es también un valor promedio.

Polaridad 


El enlace polar se produce cuando se enlazan dos átomos de distinta electronegatividad. El más electronegativo atrae hacia sí la nube electrónica responsable del enlace creando con ello un desequilibrio electrostático, de forma que sobre él aparece un cierto exceso – densidad- de carga negativa y, sobre el otro, una positiva equivalente. Se crean así dos polos –dipolo-.


Se puede interpretar este fenómeno como si se diera una cierta existencia de enlace iónico en un compuesto covalente. En realidad podemos considerar los enlaces teóricamente puros, tanto iónicos como covalentes, como casi extremos de un único enlace generalizado de tipo iónico-covalente.


Se puede conocer el tanto por ciento de ionicidad de un compuesto covalente mediante el cálculo de la densidad de carga (q) sobre cada átomo. Este dato se obtiene a partir de la longitud de enlace (d0) y de su momento dipolar (() según la ecuación ( = q . d0.


La unidad del momento dipolar en el S.I. es el culombio. Metro . Sin embargo , en la práctica se usa el Debye ( 1 D= 3,33. 10-30 C.m)

Polaridad de moléculas:


Dado que las moléculas pueden tener más de un enlace, el momento dipolar –la polaridad- de la molécula no siempre coincide con la del enlace.


En una molécula diatómica  (H2, N2, O2, Cl2 etc) ambos átomos tienen la misma electronegatividad y, por tanto, atraerán a los electrones que formen el enlace o enlaces con la misma intensidad. Estos son la mejor aproximación a un enlace covalente puro o no polarizado. Lo mismo ocurre entre átomos idénticos que pertenezcan a moléculas poliatómicas con un mismo entorno ( por ejemplo CH3 – CH3). 


En los demás casos ( moléculas heteroatómicas) es preciso saber la polaridad total de la molécula. Se obtiene calculando el momento dipolar resultante de combinar vectorialmente los momentos dipolares o dipolos de los correspondientes enlaces de acuerdo con la geometría de la molécula. Por ello ocurre que, aun teniendo la molécula enlaces polares, el resultado global puede ser de apolaridad si se anulan entre sí los momentos dipolares existentes.

Ejemplos:

· Las moléculas HF, HCl , CO ... son polares debido a que la atracción de los dos núcleos sobre los electrones del enlace es diferente. Esto produce una distribución desigual  de la carga electrónica sobre el enlace.  La separación de carga será mayor cuanto mayor sea la diferencia de electronegatividad entre los átomos y proporciona al enlace una polaridad permanente.

· En moléculas poliatómicas  también son polarizados los enlaces que se establecen entre átomos iguales pero con entornos diferentes

H3C- CH2OH; H3 C- CHOOH ...)

· La molécula de metano (CH4) es apolar a pesar de que los enlaces C-H no lo son. Esto se debe a que sus cuatro momentos dipolares de enlace son iguales y están orientados en las direcciones que van desde el centro a los vértices de un tetraedro, con lo que se anulan entre sí.

· El amoniaco tiene una geometría electrónica de tetraedro y geometría molecular de pirámide truncada (107º aproximadamente) porque el cuarto vértice carece de átomo ocupante luego los dipolos N-H no se anulan y es una molécula muy polar.

· El agua es polar
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	Es la energía que se desprende cuando se forma un enlace entre dos átomos en estado gaseoso y fundamental.





	Es la distancia entre los núcleos de los átomos enlazados. 





	Es el ángulo hipotético formado entre el núcleo del átomo central y los núcleos de los átomos enlazados a él. 
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