TEMA 3. O ENLACE QUIMICO



ePor que os atomos tenden a unirse e non permanecer aislados como tales atomos?
eTodos os atomos se unen para formar compostos mais complexos?

ePor que un atomo de cloro se une soamente a un atomo de hidroxeno e , sen embargo, un atomo de
osixeno se combina con dous de hidroxeno ou un de nitréoxeno con tres de hidréoxeno?
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A unidén entre atomos e a formacion dun enlace é un proceso quimico que vai acompafiado dunha diminucion de
enerxia que implica un aumento da estabilidade.

A causa determinante de que os atomos traten de unirse uns con outros é a tendencia de todos eles a adquirir a
configuracién de gas nobre (ns? np®) na sua capa de valencia. Esta é unha configuracion especialmente estable a

qgue tenden todos os elementos.

Regra do octeto: os atomos forman enlaces gafiando, perdendo ou compartindo electréons das capas externas co fin
de conseguir a configuracion de gas nobre, é dicir, 8 electréons na ultima capa.

I6nico
Tipos de enlace o Covalente ~ Forzas intramoleculares

Metdlico

Forzas intermoleculares, son interaccions mais débiles, prodicense entre distintas moléculas.



O ENLACE IONICO

Formase por transferencia de electrons entre atomos, que lle permite adquirir configuracidns electronicas mais estables.

Se enfrontamos un atomo ao que lle falten poucos electrons na sula capa de valencia para adquirir a configuracion de
gas nobre (moi electronegativo, tendencia a coller electrdns), como o cloro, con outro cuxa electronegatividade sexa
baixa (tendencia a ceder electréns), como o sodio, este cederd un electrén ao cloro. Como consecuencia, o cloro
converterase nun anidon mentres que o sodio convértese nun catiéon. Ambos Unense debido a atracciéon entre cargas de
distinto signo (atraccidon electrostatica). Este proceso realizase simultaneamente nun nimero enorme de dtomos co
resultado de que se formaran gran numero de idns positivos e negativos que se atraen mutuamente formando unha
estrutura de iéns dispostos de forma moi ordenada. Isto cofiécese como de rede idnica ou cristal

Este tipo de enlace dase entre atomos de electronegatividade moi diferente: entre
metais e non metais.

Nos compostos idnicos non se pode falar de moléculas
individuais, senén de grandes agregados. Polo tanto, a

, - . ., a@ — +
formula indica a proporcidon na que os idns se atopan .
combinados. Exemplo: NaCl. a relacion de ions Na* e ions Cl - - .
é 1:1 (hai o mesmo numero de ambos). No CaCl, hai dobre :

numero de iéns Cl ~ que de idns Ca 2*. O numero de iéns de . — s "

determinado signo que rodean a outro de signo contrario
recibe o nome de indice de coordinacion.

Cristal NaCl



ENLACE IONICO

1828 1828’ 2p’ 18°  1s'2s’2p
Atomo de Litio, Li Atomo de Fllor, F Catién Litio, Anién fluoruro,
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PROPIEDADES DOS COMPOSTOS IONICOS

® Son sdlidos cristalinos, formados por idns que se unen tridimensionalmente, formando redes cristalinas, que son
estruturas moi ordenadas e compactas. Non forman moléculas.

e Posuen puntos de fusion e ebulicion elevados, debido as intensas forzas eléctricas, o cristal presenta unha elevada
estabilidade térmica e requirese gran cantidade de enerxia para destruilo.

® Son duros, xa que para raiar un solido é necesario romper certo numero de enlaces e o enlace é moi forte.

e Son fraxiles, rompense con facilidade, xa que ao esvarar unha capa de cristal sobre a outra, quedan idons da mesma
carga moi proximos e o cristal rdompese debido 3a repulsién electrostatica.

e Solubles en disolventes polares, como a auga, cada idn atrae as moléculas do disolvente polo extremo que ten a
carga oposta a sua e establece enlaces débiles con elas, estes son os responsables de que se disolvan. Os compostos
idnicos non se disolven ou fano mal en compostos apolares, porque as moléculas do disolvente non son capaces de
establecer interaccidns con idns e estes permanecen na sua posicion.

® En estado solido non conducen a electricidade, xa que os idns ocupan posicions fixas na rede cristalina e non hai
cargas libres que poidan circular.

e Fundidos ou en disolucion acuosa son bos condutores da corrente eléctrica debido a existencia de idns que se
dirixen aos eléctrodos de polaridade contraria.



O ENLACE COVALENTE

Formase compartindo os electrons entre dous atomos, de forma que unha vez formado o enlace, estes
pertencen aos dous atomos que se unen. Isto sucede cun atomo electronegativos (non metais), xa que non tefien
tendencia a ceder electrons, de forma que para adquirir a configuracién de gas nobre comparten electréns.

Este tipo de enlace dase entre atomos con electronegatividades altas, é dicir, entre
non metais.

Cando os atomos se unen mediante este tipo de
enlace féormanse unhas novas entidades »
. , . , — ‘
integradas polos atomos unidos: as moléculas.
As moléculas son as unidades basicas dos

compostos covalentes.
Atomo de ClI Atomo de H Molécula de HCI



ESTRUTURAS DE LEWIS

Para representar as moléculas resultantes da uniéon mediante enlace covalente poden empregarse as
estruturas de Lewis. Nelas represéntanse por puntos ou aspas os electrons da capa de valencia do atomo e os
electrons compartidos situanse entre os atomos. Desta forma poden visualizarse os electrons compartidos e
como os atomos quedan con oito electrdns (estrutura de gas nobre), o que se conece como regra do octeto
Para simplificar a escritura os electrons de enlace represéntanse por unha raia que une ambos atomos, igual

que Os pares non enlazantes.

H2

Par enlazante \HiH H;.O.;H 9:§g‘% Par no enlazante
H*H H-0-H O

Par no enlazante |/

Doble enlace

f%.

O numero de enlaces covalentes que pode formar un &tomo denominase covalencia ou valencia covalente.
En ocasions poden formarse enlaces multiples (dobres ou triples)

® Realiza as estructuras de Lewis das seguintes moléculas
a) Metano (CH,) b) Etano (C,H,) c) Amoniaco (NH,) d) Acido cianhidrico (HCN)
e) Eteno (C,H,) f) Etino (C,H,) g) Metanol (CH;0H) h) Nitroxeno (N,)



EXCEPCIONS REGRA OCTETO

e Octeto incompleto
fis—%H Ho—s»Be—iH

e Octeto expandido
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ESTRUTURAS DE LEWIS

Enlace covalente dativo ou coordinado producese cando o par que se comparte non esta integrado por un
electron de cada un dos atomos, sendn que o par de electrons achégao un sé dos dous atomos, mentres que o
outro acéptao. Represéntase por una frecha que apunta do atomo que aporta o par cara o que o recibe. Unha
vez formado, o enlace covalente dativo non se diferencia dos otros enlaces covalentes.

. : . "
"~ . i X IC= O | O triple enlace carbono - osixeno do mondxido
[ ] :.:. — , .

XX de carbono, un dos enlaces é dativo.

® Representar as estructuras dos ions oxonio (H;0*) e amonio (NH,*).



N¢ de enlaces N2 pares electrons | Xeometria
libres

AB 1 0 Lineal CO, HCI
AB, 2 0 Lineal CO,, HCN
AB,E, 2 lou?2 Angular H,O
AB,E 3 1 Piramidal NH,

AB, 3 0 Trigonal plana BF;

AB, 4 0 Tetraédrica CH,



POLARIDADE DO ENLACE E POLARIDADE DA MOLECULA

Polaridade de enlace/momento dipolar de enlace: son pardmetros que miden a distribucion da nube
electrénica no enlace. Se existe diferencia de electronegatividade, o &tomo mais electronegativo atraerd
mais a nube electrdnica cara el, creando unha densidade de carga negativa (represéntase con 6 - ) e o
menos electronegativos quedard con carga parcial positiva (represéntase con 6 + ), o que crea un dipolo
electrostatico e falase de enlace polar.

O momento dipolar (4) é unha magnitude vectorial de mddulo igual ao produto da carga pola distancia
entre os nucleos e direccion a lifa que une os nucleos e sentido dirixido cada a carga negativa.

Polaridad molecular/momento dipolar molecular: é o resultado da suma vectorial de todas as polaridades dos
enlaces da molécula. Pode ser nulo e a molécula ser apolar ainda que os enlaces da molécula sexan polares.

De forma xeral pddense distinguir duas situacions:

Moléculas diatdmicas: coincide a polaridade do enlace coa

da molécula. 0-C-0
Moléculas poliatdmicas: a polaridade da molécula

depende da polaridade dos enlaces e da xeometria da m

molécula. —
— .
L 2

Heo2 = Wi + 2= 0 1H20 = H + 2 # 0



PROPIEDADES COMPOSTOS COVALENTES

Débese diferenciar cristais atdmicos ou covalentes, que estan formados por redes cristalinas, atomos unidos entre si
por enlaces covalentes como se fosen moléculas xigantes (C(diamante); C(grafito); SiC, AIN...), dos compostos
moleculares que estan formados por moléculas discretas cos seus atomos unidos por enlaces covalentes.

e Propiedades dos compostos covalentes moleculares

a As débiles forzas intermoleculares explican que a temperaura e presidon ordinaria se poden atopar como gases
(cloro), liquidos (auga) ou sélidos (iodo) pero con baixos puntos de fusién e de ebulicién.

a Non conducen a electricidade, xa que os electrdons estan ligados ao enlace.

B As sustancias formadas por moléculas polares son solubles en disolventes polares e as apolares en disolventes
apolares.

® Propiedades dos cristais covalentes

a Los fortes enlaces covalentes que unen a rede xustifican que estas substancias presenten altos puntos de fusién e
de ebulicidn, que sexan duras e que resulten practicamente insolubles en calquera disolvente .
a Non conducen a electricidade (excepto o grafito) e tampouco son bos conductores da calor.



ENLACE METALICO

O enlace metdlico pddese describir como unha disposicion moi ordenada e compacta de idns positivos do metal
(rede metdlica) entre os cales se distriblen os electréns perdidos por cada 4tomo a modo de “nube electrénica”. E
importante observar que os electrons poden circular libremente entre os catidns, non estan ligados aos nucleos e
son compartidos por todos eles. Esta nube electrdnica fai de “colchdn” entre as cargas positivas impedindo que se
repelan a vez que mantefien unidos os atomos do metal.
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Nube electrénica



PROPIEDADES METAIS

e Tefien os seus atomos agrupados en redes cristalinas moi compactas.

e Son solidos a temperatura ambiente, excepto o mercurio, de alta densidade, debido a que a rede metalica é
unha estrutura moi ordenada (tipica dos sélidos) e compacta (cos idns moi ben empaquetados, o que xustifica
a sUa alta densidade)

e Temperaturas de fusion e de ebulicion elevadas, debido a que o enlace entre os atomos é moi forte.

® Bos condutores da calor e da electricidade, debido a liberdade de movemento dos electréns de valencia.

e Tefen un caracteristico brillo metalico consecuencia da existencia de electréns libres que poden absorber e
emitir radiacion.

® Son resistentes 4 rotura e faciles de deformar, a maioria son ductiles (pédense estirar

P i -9 -

en fios) e maleables (pddense laminar), isto é debido a que cando se desprazan uns o R R
planos sobre outros non se alteran as forzas de atraccion pola existencia de electréns e e sl sle oie
libres . N

‘. le-9-w- 9 g

® Poden emitir electrons con facilidade cando reciben enerxia en forma de calor (efecto termoidnico) ou en
forma de luz (efecto fotoeléctrico).

e Tefen facilidade para formar aliaxes, xa que a substitucidon dalguns idns polos doutro metal, ou incluso dun
non metal o carbono, non altera a estabilidade do conxunto.



FORZAS INTERMOLECULARES

Son as atraccions que aparecen entre as moléculas sen estar directamente enlazadas, son moito mais débiles que os
enlaces covalente, metdlico e idnico.
Estas forzas fan que os compostos teflan puntos de fusion ou ebulicién mais altos dos esperados.

e 1. Forzas de Van der Waals son forzas de tipo electrostatico.

—

1.a) Forzas dipolo instantaneo-dipolo inducido (forzas de dispersion ou de Q
London) danse en moléculas apolares, as nubes electrénicas non son Molécula apolar
estdticas, os electrons estdn en continuo movementos, polo que hai ¥
momentos nos que coinciden as cargas positivas dunha molécula coas

. , . . / , . 3 O+ | -——
negativas de outra, creandose dipolos instantaneos estes provocaran dipolos

inducidos nas moléculas veciias, aparecendo forzas de atraccion. . : .
Dipolo instantaneo  Molécula apolar

Unha nube electrénica facil de deformar aumenta a posibilidade de que se Ob O.

formen dipolos instantaneos, polo que estas forzas aumentan canto maior -
sexa o tamaiio das moléculas, polo tanto serd maior canto maior sexa a sta ENpal ousinen’ Dol i e

masa molecular. C C
B+ Jrun O+ |

Dipolo instantaneo  Dipolo inducido



FORZAS INTERMOLECULARES

A medida que aumenta a masa

Haléxenos DTN TINETNENEE . olecular dos halrenos aumenta a stz

Temperatura de ebulicién -1880C  -34°C 58,89C 184°C temperatura de ebulicion, isto débese a
qgue as forzas de Van der Waals fanse

mais intensas.

1.b) Forzas dipolo-dipolo inducido producense cando unha molécula polar
induce un dipolo nunha apolar. &

Dipolo inducido

1.c) Forzas dipolo-dipolo danse en compostos formados por moléculas polares, as moléculas tefien extremos con
cargas opostas (dipolos), que establecen unidns electrostaticas cos extremos de polaridade oposta das moléculas
vecifas. Estas son mais intensas que as anteriores, polo que os compostos polares soen ter puntos de ebulicion e
fusion maiores que as apolares de masa molecular semellante.

0, (apolar, H,S (polar, CH,COCH,; (polar,

Tansieedian,

Mm =32 g/mol) Mm = 34 g/mol) Mm = 58 g/mol) 01 g

-183 0C -60,8 °C 56 °C




FORZAS INTERMOLECULARES

e 2. Enlace de hidroxeno .

E un tipo de forza que aparece en moléculas nas que o H se une mediante un enlace covelente 4tomos pequenos
e electronegativos: N, O y F. Cando estes atomos se enlazan co H atraen cara si o par de electrons de enlace
adquirindo carga parcial negativa e deixando ao hidréxeno con carga parcial positiva capaz de atraer ao atomo

electronegativo de outra molécula. 8 e
Enlace de hidrégeno » &I,,;qx

54,_/ 5 'J‘H e AN

y e *» Lot H
8 -* : - H—0_ . a2
S 5 8- \.a\ 0
o o
&' 5 H H

Os enlaces de hidroxeno son mais fortes cando electronegativo sexa o atomo unido ao hidréxeno.

As substancias con enlace de hidroxeno presentan propiedades andmalas, respecto a outras similares que non
tefien este tipo de interaccidon, como por exemplo o punto de ebulicion da auga.

Substancia | _He | Hse | Hs | HO

Pto. ebulicion -1,8 °C -41,5°C -60,8 °C 100 °C



FORZAS INTERMOLECULARES

e 2. Enlace de hidréxeno .
Canto maior sexa o numero de enlaces de hidroxeno que pode formar unha molécula mais forte serd a unién coas

moléculas vecinas.
Substanica | CH,COCH, CH,OH -I&-

N2 de enlaces de H
T2 de ebulicidn -240C 64,5 9C 100 °C



