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UNIONES QUIMICAS.

Enlace covalente

Cuando los elementos que se van a combinar no tienen entre si una
marcada diferencia de electronegatividad como para que suceda la
transferencia de electrones, entonces los elementos tendran que com-
partir los electrones (Observa la analogia presentada en la Figura 3.9).

La “comparticién” de electrones es lo que define a un enlace cova-
lente y para que exista, la diferencia de electronegatividad entre los
elementos participantes (AE.N.) debe ser menor o igual a 1,7.

Para que la “cemparticién” de electrones suceda, o sea, que se forme un
enlace covalente, serd necesario que las especies que se mezclen tengan
electronegatividades similares entre si. Estas caracteristicas nos llevan a
los no metales, de ahi que los enlaces covalentes sucedan cuando se
combinan entre si elementos no metélicos.

Un ejemplo:
El hidrégeno (H) es un no metal de electronegatividad 2,1 mientras que el

cloro (Cl) es un no metal de electronegatividad 3,0. Al restar ambas elec-
tronegatividades para sacar las diferencia entre ellas (A E.N.) se tiene que:

AEN.=EN.CI-EN.H=3,0-21=0,9

Como el valor obtenido para la diferencia de electronegatividad (0,9) es
menor que 1,7, podemos asegurar que el enlace que se formara entre
ambos no metales (H y Cl) serd de caracter covalente.

Usando simbolos de Lewis:

Hx ++Cll - H+—=Cll

La linea lila representa al enlace covalente. De esta forma, el hidrégeno
queda rodeado de dos electrones y el cloro queda rodeado de ocho
electrones.
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Actividad 8: Aplica lo aprendido

Objetivo: Predecir la formacién de enlaces covalentes a partir de la electronegatividad
de algunos elementos.

Utilizando la tabla periodica de la figura 2.22 (pagina 109 de este texto) que
contiene los valores de electronegatividad de muchos elementos, propon al
menos 15 formulas quimicas de compuestos covalentes que se pueden formar
a partir de ellos.

"
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FIGURA 3.9. La electronegatividad es
para los atomos lo mismo que es para
nosotros el popular juego de “tirar la cuer-
da"”, donde ganar el juego seria quedarse
con el electron. Asi, mientras un enlace
ionico significaria que alguien gana el
juego, el enlace covalente corresponde
al caso donde ningtn equipo consigue
vencer al otro.
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Importante:

El valor de 1,7 como limite para
separar al enlace covalente del
ionico es solo referencial y el HF
es una excepcion a él (enlace
covalente). Aln asi, se conside-
ra este valor como el limite para
incluir dentro de la categoria de
“i6nico” al mayor nlimero po-
sible de compuestos formados
entre elementos del grupo IA-IIA
y VIA-VIIA.
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Estructura de Lewis

Se conoce con el nombre de estructura de Lewis a la representacion
de los enlaces covalentes utilizando simbolos de Lewis. En dichos dibu-
jos, los pares de electrones que se comparten se representan mediante
lineas entre los elementos. Por lo tanto, para el ejemplo anterior, la
estructura de Lewis del cloruro de hidrégeno (HCI) es:

Y la existencia de una tnica linea entre los elementos participantes nos
dice que el hidrégeno y el cloro comparten solo un par de electrones,
o sea, dos electrones.

Para construir la estructura de Lewis de un compuesto covalente y
con ello hacer seguimiento de los electrones de la molécula, se deben
FIGURA 3.10. £l amoniaco (NH;) esun ~ SEGUIT una serie de pasos. Para hacer mas explicativas estas instruc-

producto comin dentro de nuestria vida  cjones, iremos desarrollando paso a paso la estructura de Lewis del
cotidiana, aunque no lo sepas. Esta pre- ’ NH

sente, por ejemplo, en muchos productos amoniaco ( 3.
de limpieza y en algunos productos para
tefirse el cabello. Por esto Gltimo es co-

min que al trabajar con amoniacoenel 1, Organizar los dtomos de los elementos que participan dentro de la

laboratorio los estudiantes coment 3 : ) . e .
o et molécula, escogiendo un dtomo central si la especie tiene tres o mas
hay “olor a peluqueria”.

elementos.

Para el NH;:

Como tenemos cuatro dtomos en la molécula, escogemos un atomo
central (que pondremos al medio del dibujo) y alrededor del cual
se organizardn los otros dtomos, en cuatro lugares posibles (arriba,
abajo, a la derecha y a la izquierda). En este caso, el central serfa el
Ny los H irfan alrededor:

Pasos para estructura de Lewis:

peam—

NI—H N H
H

Fmm——

bmme—a

2. Escribir los simbolos de Lewis para
cada uno de los atomos, intentan-
do que los electrones desaparea- H L N' XH
dos de los dtomos queden enfren-
tados entre si:

L sRie
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3. Trazar lineas que unan los electrones
desapareados, intentando que los
atomos cumplan la regla del octeto
o del dueto, seglin corresponda.

H»—N—H
I
H

Como se puede apreciar en el ejemplo, todos los hidrégenos presentes
en la molécula de NH, cumplen con la regla del dueto, mientras que el
nitrégeno esta cumpliendo con la del octeto (cinco electrones eran de
ély tiene ademds tres “prestados”, uno de cada hidrégeno).

Revisemos ahora las estructuras de Lewis de las siguientes moléculas
hechas paso a paso:

a) Fldor diatémico: F,

°Fl

FF — IEFl > [F—F

Si miramos con detencién la estructura de Lewis, podemos notar que
ambos atomos de flior estidn cumpliendo con la regla del octeto, pues
cada uno tiene siete electrones de valencia (25?2p°) y mas el electrén
que estan compartiendo, se completan los ocho electrones alrededor.
En este caso, los &tomos de fliior comparten un solo par de electrones.

b) Oxigeno molecular (respirable): O,

0 0 — 10:-01 —

Como podemos notar en lo que va de la estructura de Lewis, ninguno
de los oxigenos estd cumpliendo con la regla del octeto, pues ambos
estan rodeados de siete electrones (los seis suyos mas un electrén com-
partido), sin embargo cada uno de ellos tiene atin un electrén desapa-
reado. Entonces, trasladamos dichos electrones para que queden uno
frente al otro y luego los enlazamos. De esta forma tendremos a los dos
dtomos de oxigeno cumpliendo la regla del octeto (seis electrones pro-
pios y dos “prestados”).

0%:0/ — 1020

En este caso, los &tomos de oxigeno comparten dos pares de electrones.
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iPonte a prueba!

Aplica lo aprendido y junto a

un compariero (y la tabla pe-

riédica de la pagina 240), de-

sarrolla la estructura de Lewis

de las siguientes moléculas: HF,
CH,, H,0, PH;, PCl;, H,0,.

| — L

| Quimica en la web

En el siguiente link puedes
profundizar sobre cémo hacer
estructuras de Lewis correcta-
mente, ademas de conocer mé-
todos alternativos:

http://depa.fquim.unam.

mx/amyd/archivero/Lewis_
15330.pdf
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Para saber mads

Enlaces covalentes simples,
dobles y triples

Si comparamos estos tres tipos
de enlaces, entonces es impor-
tante decir que:

e Los enlaces triples son mas
cortos y maés energéticos
(més inestables y més reac-
tivos) que los enlaces dobles
y simples.

¢ Los enlaces dobles son mas
cortos y més energéticos
(menos estables y més reac-
tivos) que los enlaces sim-
ples.

* Los enlaces simples son méas
largos y més estables (me-
nos energéticos y menos
reactivos) que los enlaces
dobles y triples.

Ejemplo de enlace tripe, formado por
un enlace 7t y dos enlaces o

= .

Recordando...
Verbigracia:
Sinénimo de “por ejemplo”.
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c) Nitrégeno molecular: N,
X ® X ®
N N — INx NI = [Ne—NI = IN&=N| =
® ] L]

Al igual que sucedi6 con el O,, al enlazar los primeros electrones vemos
que los nitrégenos quedan rodeados de seis electrones (cinco propios
y uno “prestado”), pero le quedan dos electrones desapareados a cada
uno. Por tanto, vamos trasladando dichos electrones para que queden
al frente y poder enlazarlos.

— INJSNT = INESENI = INEN

De esta forma, obtenemos la estructura de Lewis que se muestra al final
de las flechas, donde vemos que ambos nitrégenos estan cumpliendo
con la regla del octeto (cinco electrones propios y tres “prestados”).
Debemos notar, ademads, que en este caso se estan compartiendo seis
electrones, vale decir, tres pares.

d) Diéxido de carbono: CO,

En esta situacion existen tres dtomos, por lo que escogemos un atomo
central, en este caso, el &tomo que esta en menor cantidad (carbono, C).
Luego, procedemos como hasta ahora con las sustancias anteriores.

O C 0O -— |§x oc:. xé| — |§X—oéo—-xél

Como ninguno de los dtomos estd cumpliendo la regla del octeto, tras-
ladamos los electrones atin desapareados con el fin de enlazarlos.

— |0%-:C2¥0l — 10E=C=Ol

En la estructura de Lewis del diéxido de carbono (CO,) podemos ver
que cada oxigeno comparte dos pares de electrones con el carbono.

Tal como hemos visto hasta aqui, la cantidad de electrones que se com-
parten entre los d&tomos varfa. Asi, conocemos con el nombre de:

i) Enlace simple a la comparticion de dos electrones, vale decir, un
par, como en el caso del F, o del NH,.
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ii) Enlace miuiltiple a la comparticion de mas de un par de electrones.
Especificamente:
— Enlace doble a la comparticién de cuatro electrones, o sea, dos
pares, como en el caso del O,.
— Enlace triple a la comparticion de seis electrones o tres pares,
como en el caso del N,.

Actividad 9: Aplica lo aprendido

Objetivo: Realizar estructuras de Lewis de sustancias quimicas varias.

Utilizando una tabla periddica (pag. 240), en parejas, desarrollen la estructura
de Lewis de los siguientes compuestos:

a) HCN ¢) Cl,0 e) COF,
b) SbBr, d) CH, f) H,CO,
, T— T — ——

Enlace covalente polar

En la mayoria de los enlaces covalentes, los atomos tienen diferentes elec-
tronegatividades, y como resultado, uno de ellos tiene mayor fuerza de
atraccion por el par de electrones compartido que el otro.

Un enlace covalente como el descrito anteriormente, donde los elec-
trones se comparten de manera no igualitaria, generando polos, se de-
nomina enlace covalente polar.

FIGURA 3.13. Distribucion de la nube electrénica
&l_, Cl ” (malla gris) en el HCI. La esfera blanca representa al
atomo de hidrégeno, mientras que la esfera naranja

representa al atomo de cloro.

Un ejemplo es el HCI (cloruro de hidrégeno o acido clorhidrico cuan-
do se disuelve en agua). En esta molécula, la electronegatividad hace
que la nube electrénica se abulte en la zona cercana al cloro, como se
muestra en la figura 3.13.

Ahora, la distribucién desigual de la nube electrénica se simboliza me-
diante una flecha cruzada (—+—) sobre la estructura de Lewis para in-
dicar el desplazamiento de los electrones, lo que ocasiona a su vez la
separacion de cargas parciales positiva y negativa que se representaran,
respectivamente, como *8 y =6. En resumen:

" +— S 8
Hx—CII H—ClI H—CII

Para que exista esta comparticion desigual de los electrones, la diferencia
de electronegatividad (AE.N.) entre los elementos participantes tiene que
ser igual o superior a 0,5 unidades, pero sin sobrepasar las 1,7 unidades,
para que el enlace siga siendo covalente. En simbolos:

0,5<AE.N.<1,7
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Diferencia de i
electronegatividad R
| Covalente

Menor a 0,5
apolar
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Enlace covalente apolar

Es el tipo de enlace que se da cuando los elementos a combinar tienen
la misma electronegatividad o su diferencia de electronegatividad (AE.N.)
es inferior a 0,5 unidades.

En simbolos:

AEN.<0,5

Esta baja diferencia de electronegatividad asegura que la comparticién de
electrones sera equitativa, vale decir, que los electrones giran alrededor
de ambos ntcleos por igual. Por esa razén, no se distinguen cargas ni
polos al interior del enlace. De ahi su nombre.

Las moléculas formadas por dtomos iguales son un ejemplo de enlace
covalente apolar puro, o sea, sin diferencia de electronegatividad. Por
ejemplo, la molécula de hidrégeno (H,) y la de cloro (Cl,) que se mues-
tran en la figura 3.14.

H—H

FIGURA 3.14. a) Representacion de la distribucion igualitaria de la nube electrénica (en gris) en una
molécula de H,. Cada una de las esferas blancas representa a un dtomo de hidrogeno (H). b) Represen-
tacion de la distribucion igualitaria de la nube electronica (en gris) en una molécula de Cl,. Las esferas
verdes representan a los dtomos de cloro (Cl).

e@'\dﬂﬂ
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Actividad 11: Aplica o aprendido w&g

Objetivo: Predecir el tipo de enlace covalente a partir de las electronegatividades de los
elementos que se combinan.

Utilizando la tabla periédica con valores de electronegatividad que aparece en
|a figura 2.22 de este texto (pag. 109), predice el tipo de enlace covalente —en
cuanto a polaridad— que se forma dentro de los siguientes compuestos:

a) Agua (H,0)

b) Nitrégeno molecular (N,)

¢) Fluoruro de hidrégeno (HF)

d) Tetracloruro de carbono (CCl,)
e) Fosfina (PH,)

f) Diéxido de carbono (CO,)

S — .. —
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Enlace covalente coordinado o enlace dativo

En todas las sustancias covalentes consideradas hasta aqui, cada atomo
que forma parte en el enlace, contribuia con un electrén, cosa que no
sucede en el enlace dativo, donde los dos electrones provienen de un
(inico d&tomo. La union resultante, se denomina enlace covalente coordi-
nado o enlace dativo. Un ejemplo es el ion amonio (NH,*):

j =
H* :'f*—XH — He<eNe—xH
H H

Cation hidrogeno (H*) + amoniaco (NH;) — ion amonio (NH,*)

El enlace dativo se indica algunas veces en la estructura de Lewis como una
flecha que se origina en el &omo que aporta los dos electrones del enlace.

Propiedades de las sustancias con enlace covalente

Existen dos tipos de compuestos covalentes, aquellos que formardn mo-
léculas y aquellos donde se unen dtomos para formar grandes agrega-
dos tridimensionales. Los primeros (los que forman moléculas) reciben el
nombre de sustancias moleculares y son los mds comunes; mientras que
los segundos reciben el nombre de sustancias reticulares y aunque son
més escasos, también son importantes.

Propiedades de las sustancias moleculares

* Se pueden encontrar en estado sdlido, liquido o gaseoso.

* Tienen puntos de fusion y ebullicién relativamente bajos.

* Son solubles en solventes polares (como el agua) cuando presen-
tan polaridad y en solventes apolares (como el benceno) cuando
no la tienen.

* Son malos conductores del calor y la electricidad (aislantes térmi-
cos y eléctricos).

Algunos ejemplos: el agua, el aceite, los plasticos, el alcohol, el oxigeno,

el cloro, etc. &""mﬂ'&%

Actividad 12: Investiga y'aplica lo aprendido

Objetivo: Investigar y escribir la estructura de Lewis de moléculas que tengan enlace '
covalente coordinado o dativo.

/vnp)

Investiga en fuentes confiables de informacion y escribe en tu cuaderno la for-
mula, el nombre y estructura de Lewis de tres compuestos que contengan enla-
ces covalentes coordinados o dativos.

Colegio Modelo
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Importante:

Una vez formado el enlace dati-
Vo, no existe ninguna diferencia
entre éste y un enlace covalente
donde ambos elementos aporta-
ron electrones.

iCudl serd el “requisito mini-
mo" para que un dtomo pueda
formar un enlace dativo?

FIGURA 3.15. Aceite, un ejem-
plo de una sustancia molecular.
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Fuerzas de atraccion intermolecular

Hemos interpretado los enlaces como fuerzas que se dan en el interior de las moléculas, es decir,
intramoleculares. Pero también existen interacciones entre las moléculas: las fuerzas
intermoleculares.

Las fuerzas intermoleculares son las fuerzas de atraccidén que existen entre las moléculas de las
sustancias covalentes. Las fuerzas intermoleculares pueden ser de dos clases: fuerzas de Van der
Waals y enlace de hidrégeno.

Puente de hidrégeno: Es un tipo especial de interaccidn electrostatica; es decir, es un enlace
intermolecular mas intenso que las fuerzas de Vander Waals, lo que hace que las sustancias que lo
presentan tengan puntos de fusion y de ebullicién mas elevados. Se da entre el hidrégeno y
atomos pequefios y muy electronegativos.

H,O

A L
- A

H H Puentes de Hidrégeno en el agua
o+ 5+

Enlace de hidrégeno Enlace covalente polarizado

En el caso del agua, se forma este enlace entre un dtomo de hidrégeno y el atomo de oxigeno de
otra molécula, de manera que cada molécula de agua puede estar unida con otras cuatro
moléculas. Estos enlaces, relativamente fuertes, hacen que el agua, en condiciones ordinarias, sea
un liquido. Su punto de fusién es mas alto de lo que le corresponderia por peso molecular.

Con el nombre de fuerzas de Van der Waals suelen agruparse distintas clases de interacciones
intermoleculares de naturaleza electrostatica: fuerzas dipolo-dipolo, fuerzas ion-dipolo y fuerzas
de London.
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Indica qué clase de fuerzas intermoleculares existen entre los siguientes pares de especies
guimicas cuando se hallan en estado liquido o sélido:

a)CoycCO c) CHsOH y CH;0H
b) Cl, y CCls d) NH3 y Ar.

a) Las moléculas de mondxido de carbono tienen un momento dipolar debido a la diferencia de
electronegatividad entre Cy O. Entre sus moléculas hay fuerzas dipolo-dipolo, ademas de fuerzas
de dispersidon presentes siempre entre moléculas.

b) El NHs tiene moléculas polares. Entre las moléculas NHs y los iones nitrato aparecen fuerzas ion-
dipolo.

c) Entre las moléculas de metanol se forman enlaces de hidrogeno en la siguiente forma:

d) Las moléculas de NH; son dipolos mientras que los atomos de argdn son neutros. Entre estos
dos tipos de particulas existen fuerzas dipolo-dipolo inducido, ademas de las fuerzas de dispersién.

Fuerzas de Van der Waals

Dipolo-dipolo: Son fuerzas atractivas que aparecen entre dipolos eléctricos constituidos por
moléculas polares. Cuanto mayor es el momento dipolar de las moléculas, mayor es la fuerza
atractiva. Es el caso de las interacciones entre moléculas HCl en estado liquido o sdlido.

+ =

Inferaccion
dipolo-dipolo

Dipolo permanente Dipclo permanente

lon-dipolo: Existe una fuerza ion-dipolo entre un ion y la carga parcial de un extremo de una
molécula polar. Los iones positivos son atraidos hacia el extremo negativo de un dipolo, mientras
que los iones negativos son atraidos hacia el extremo positivo. La magnitud de la atraccién
aumenta al incrementarse la carga del ion o la magnitud del momento dipolar. Las fuerzas ion-
dipolo tienen especial importancia en las disoluciones de sustancias idnicas en liquidos polares,
como una disolucién de NaCl en agua.
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El agua disuelve los compuestos idnicos
Estructura cristalina del NaCl NaCl en agua

Sodio (Na)
Clore (C)

Fuerzas de London

También llamadas fuerzas de dispersién, son fuerzas atractivas que aparecen entre moléculas no
polarizadas. La existencia de estas fuerzas se explica admitiendo que en un momento dado la
molécula no polar experimenta un ligero desplazamiento de la carga electrénica y crea un dipolo
instantdneo. La distribucidn de la carga cambia rapidamente, de modo que el momento dipolar
promedio es nulo. Pero el dipolo instantdaneo puede polarizar otra molécula cercana y generar un
dipolo inducido. A temperaturas bajas, la atraccion entre dipolos mantiene las moléculas en
estado liquido o sdlido.

Por ejemplo, entre los 4tomos de He.

D/STFHBL{C/ON DE CARGAS EN
UN ATOMO DE HELIO

Atracciones electrostaticas

Momento dipolar instantaneo (porque solo dura una
pequena fraccion de segundo)
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