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1.7 Orbitales moleculares

En las moléculas, al igual que en los atomos aislados, y de acuerdo con las mismas
«reglas», los electrones ocupan orbitales. Estos orbitales moleculares se consideran
centrados en torno a muchos nucleos, cubriendo quiza la molécula entera; la distribucion
de nucleos y electrones es simplemente la que da como resultado la molécula mas
estable.

Para facilitar las complicadisimas operaciones matematicas, por lo general se emplean
dos supuestos simplificadores: (a) que cada par de electrones esta localizado
esencialmente cerca de dos niucleos solamente y (b) que las formas de estos
orbitales moleculares localizados, y su disposicion con respecto a los demas,
estan relacionadas de modo sencillo con las formas y disposiciones de los
orbitales atdmicos de los atomos que componen la molécula.

La idea de los orbitales moleculares localizados —o lo que podriamos llamar
orbitales de enlace— sin duda es buena, puesto que, matematicamente, este
método de aproximacién es valido para la mayoria de las moléculas (pero no para
fodas). Ademas, esta idea se acerca bastante al concepto clasico de los quimicos,
segun el cual un enlace es una fuerza que actia entre dos atomos y es
practicamente independiente del resto de la molécula; no es accidental que este
concepto haya funcionado bien durante cien afos. Es significativo que las
moléculas excepcionales, para las cuales las férmulas clasicas no funcionan, son
justamente las mismas para las que tampoco sirve el enfoque orbital molecular
localizado. (Veremos que aun estos casos se pueden manejar por medio de una
adaptacién bastante sencilla de férmulas clasicas, una adaptacion que también se
asemeja aun método de aproximacién matematica.)

El segundo supuesto, el de wuna relacion entre orbitales atomicos vy
moleculares, es evidente, como se apreciara en la siguiente seccién. Ha
demostrado ser tan util que, en ciertos casos, se han inventado orbitales
determinados sdlo para poder mantener dicho supuesto.

1.8 El enlace covalente

Consideremos ahora la formacién de una molécula. Por conveniencia, imaginaremos
que esto sucede por aproximacion de atomos individuales, aunque la mayoria de las
moléculas no se forman asi. Construimos modelos fisicos de moléculas con esferas de
madera o plastico que representan los diversos atomos; la ubicacion de hoyos o
broches nos indica como unirlos. Del mismo modo, haremos modelos mentales de
moléculas con atomos imaginarios; la ubicacién de los orbitales atémicos —algunos de
ellos imaginarios— nos indicara como unir los atomos.

Para que se forme un enlace covalente, deben ubicarse dos atomos de manera tal que el
orbital de uno de ellos solape al orbital del otro; cada orbital debe contener solamente
un electron. Cuando sucede esto, ambos orbitales atbmicos se combinan para formar un
solo orbital de enlace ocupado por ambos electrones, que deben tener espines opuestos,
es decir, deben estar apareados. Cada electrén dispone del orbital de enlace entero, por
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lo que puede considerarse como «perteneciente» a ambos nucleos atémicos.

Esta disposicion de electrones y nucleos contiene menos energia —es decir, es mas
estable— que la disposicién en los atomos aislados; como resultado, la formacion de
un enlace va acompafada de liberacion de energia. La cantidad de energia (por mol)
desprendida durante la formacion del enlace (o la cantidad necesaria para romperlo)
se denomina energia de disociacion del enlace. Para un par dado de atomos,
cuanto mayor sea el solapamiento de orbitales atomicos, mas fuerte sera el enlace.

¢, Qué es lo que da al enlace covalente su fuerza? Es el aumento de atraccion electrostati
ca. En los atomos aislados, cada electron es atraido por, y atrae a, un nucle positivo; en
la molécula, cada electrén es atraido por dos nucleos positivos.

El concepto de «solapamiento» es el que proporciona el puente.mental entre orbitales
atomicos y de enlace. El solapamiento de orbitales atémicos significa que el orbital de
enlace ocupa gran parte de la regidon espacial previamente cubierta por ambos orbitales
atémicos. En consecuencia, un electrén de un atomo puede permanecer en gran medida
en su ubicacion original, favorable con respecto a «su» nucleo, y ocupar, al mismo tiempo,
una posicion favorable similar con respecto al segundo nucleo; por supuesto, esto
mismo vale para el otro electron.

El principio de solapamiento maximo, formulado por primera vez por Linus Pauling en
1931 (Instituto Tecnolégico de California), ha sido clasificado en importancia sélo
ligeramente por debajo del principio de exclusion para la comprension de la estructura
molecular.

Como primer ejemplo, consideremos la formacién de la molécula de hidréogeno, H,, a
partir de dos atomos. Cada atomo de hidrégeno tiene un electron, el cual ocupa el orbital
1s. Como hemos visto, éste es una esfera cuyo centro es el nucleo atémico. Para que se
forme un enlace, ambos nucleos deben acercarse lo suficiente para que se produzca el
solapamiento dé los orbitales atomicos (Fig. 1.3). Para el hidrogeno, el sistema mas
estable resulta cuando la distancia entre los nucleos es de 0.74 A, denominada longitud de
enlace. A esta distancia, el efecto estabilizador del solapamiento es exactamente
compensado por la repulsion entre nucleos de igual carga. La molécula de hidrégeno
resultante contiene 104 kcal/mol menos de energia que los atomos a partir de los cuales
fue construida. Se dice que el enlace hidrégeno-hidrégeno tiene una longitud de 0.74 A y
una fuerza de 104 kcal.

Fig. 1.3 Formacion de enlace: molécula de Hz. (a) Orbitales s separados.
(b) Solapamiento de orbitales s. (c) y (d) El orbital de enlace O.
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Este orbital de enlace tiene aproximadamente la forma que se espera obtener de la
fusién de dos orbitales s. Tal como indica la figura 1.3, tiene aspecto desalchichk cuyo eje
mayor coincide con la linea que une los nucleos; en torno a este eje, es
cilindricamente simétrico, o sea, un corte de esta salchicha es circular. Los orbitales de
enlace que tienen este aspecto, se denominan orbitales o (orbitales sigma) y los
enlaces correspondientes son los enlaces a. Podemos imaginar la molécula de
hidrogeno como formada por dos nucleos sumergidos en una sola nube electrénica con
forma de salchicha. La densidad maxima de la nube esta en la regién entre ambos
nucleos, donde la carga negativa es atraida mas intensamente por las dos cargas
positivas.

El tamafio de la molécula de hidrogeno —determinado, por ejemplo, por el volumen
interior de la superficie de probabilidad de 95 %— es considerablemente menor que el de
un atomo de hidrégeno individual. Aunque parezca extrafio, de hecho es de esperar
esta contraccion de la nube electronica: la intensa atraccion que ejercen dos nucleos
sobre los electrones confiere mayor estabilidad a la molécula que la de atomos de
hidrégeno aislados; esto significa que los electrones estan sujetos mas firmemente, estan
mas proximos, que en los atomos.

Supongamos luego la formacién de la molécula de fldor, F,, a partir de dos atomos.
Segun vemos en la tabla de configuraciones electrénicas (Tabla 1.1), un atomo de fluor
tiene dos electrones en el orbital 1s, dos en el 2s y dos en cada uno de dos
orbitales 2p; en el tercer orbital 2p hay un solo electrén no apareado y
disponible para formar un enlace. El solapamiento de este orbital p con uno
similar de otro atomo de fluor permite que los electrones se apareen y que se
forme el enlace (Fig. 1.4). La carga electrénica se concentra entre ambos nucleos,
de modo que el I6bulo posterior de cada uno de los orbitales solapados se
contrae hasta alcanzar un tamafo relativamente pequefio. Aunque formado
por el solapamiento de orbitales atébmicos de diferente tipo, el enlace fluor-flGor
tiene la misma forma general que el enlace hidrogeno-hidrégeno, por ser
cilindricamente simétrico en torno a la linea de unién de los nucleos; también se
denomina enlace o. El enlace flior-flior tiene una longitud de 1.42 A y una fuerza de
unas 38 kcal.

La)

a @ i | I F ) F

(b) lc)

Fig. 1.4 Formacion de enlace: molécula de F». (a) Orbitales p separados.
(b) Solapamiento de orbitales p. (c) El orbital de enlace a.

Como indica el ejemplo, un enlace covalente resulta del solapamiento de dos
orbitales atémicos para formar un orbital de enlace ocupado por un par de
electrones. Cada tipo de enlace covalente tiene una longitud y una fuerza
caracteristicas.
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1.9 Orbitales hibridos: sp

A continuacion, consideremos el cloruro de berilio, BeCl.

El berilio (Tabla 1.1) carece de electrones no. apareados. ;Cémo podemos
explicar su combinaciéon con dos atomos de cloro? La formacidon de enlaces es
un proceso que libera energia (estabilizante) y tiende a formar enlaces —el
maximo posible— aunque esto conduzca a orbitales que tengan poca relacion
con los orbitales atémicos considerados hasta ahora. Si queremos aplicar aqui
nuestro método mental de construccién de moléculas, habra que modificarlo.

Debemos inventar un tipo imaginario de atomo de berilio, uno que es té a punto de
enlazarse con dos atomos de cloro.

Be

Para llegar a este atomo divalente de berilio, efectuemos un pequefo calculo
electronico. En primer lugar, «promovemos» uno de los electrones 2s a un orbital
p vacio.

Be

Esto proporciona dos electrones no apareados, necesarios para enlazar con dos
atomos de cloro. Seria de esperar ahora que el berilio formase un enlace de
un tipo empleando el orbital p y uno de otro tipo con el orbital s. Nuevamente,
esto no corresponde a los hechos: se sabe que los dos enlaces del cloruro de berilio
son equivalentes.

Be s
(o S Hibridacién sp

Be

Entonces hibridemos los orbitales. Tomamos matematicamente varias posibles
combinaciones de un orbital s y otro p, y se hallan los orbitales mixtos (hibridos)
con el grado maximo de caracter direccional (Fig. 1.5). Cuanto mas se concentra un
orbital atéomico en la direccidon del enlace, mayor sera el solapamiento y mas fuerte el
enlace que puede formar. De estos calculos se obtienen tres resultados muy
significativos: (a) el “mejor» orbital hibrido resulta mucho mas direccional que el
orbital s o el p; (b) los dos orbitales mejores son exactamente equivalentes, y (c)
estos orbitales apuntan en direcciones opuestas, la disposicion que les permite
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alejarse al maximo entre si (recuérdese el principio de exclusion de Pauli). El angulo
entre los orbitales es entonces de 180°.

Fig. 1.5 Orbitales atomicos: orbitales hibridos sp. (a) Corte transversal y forma
aproximada de un orbital individual, definidamente dirigido a lo largo de un eje. (6)
Representacion como una esfera, con omision del pequefio l6bulo posterior. (¢) Dos
orbitales con ejes a lo largo de una linea recta.

Estos orbitales hibridos especificos se conocen como orbitales sp, puesto
que se consideran como el resultado de la mezcla de un orbital s y uno p, y tienen
la forma indicada en la figura 1.5a; por conveniencia, depreciaremos el pequefio
I6bulo posterior y representaremos el delantero como una esfera.

Construyamos el cloruro de berilio usando este berilio sp-hibridado. Surge aqui
un concepto extremadamente importante: el angulo de enlace. Para lograr el
solapamiento maximo entre los orbitales sp del berilio y los p de los cloros, los dos
nucleos de cloro deben encontrarse sobre los ejes de los orbitales sp, es decir,
deben estar localizados en lados exactamente opuestos del atomo de berilio (Fig.
1.6). Por tanto, el angulo entre los enlaces berilio-cloro debe ser de 180°.

L )al ) Be(_ ) Cl ) G e cl

180°
() (c)

Fig. 1.6 Formacioén de enlaces: molécula de BeCl,. (a) Solapamiento de orbitales sp y
p. (b) Los orbitales de enlace O. (¢) Forma de la molécula.

Experimentalmente, se ha demostrado que, segun lo calculado, el cloruro de
berilio es una molécula lineal, con los tres atomos ubicados sobre una sola linea recta.
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No hay nada de magico en el aumento del caracter direccional que acompafia a la
hibridacion; los dos Iébulos del orbital p son de fase opuesta (Sec. 33.2); la combinacién con
un orbital s significa adicién a un lado del nucleo, pero sustraccion en el otro.
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Si se tiene curiosidad con respecto a las fases y su efecto sobre los enlaces, Iéanse las
secciones 33.1a 33.4, que permitiran entender este punto.

1.10 Orbitales hibridos: sp”

Veamos ahora el trifluoruro de boro, BF;. El boro (Tabla 1.1) tiene sélo un

electron no apareado, que ocupa un orbital 2p. Para tres enlaces
necesitamos tres electrones no apareados, por lo que promovemos uno de los

electrones 2s a un orbital 2p:

i 3 Un electron promovid

tres electrones no apareados

[ F—

Si ahora queremos «construir» la molécula mas estable posible, debemos «hacer»
los enlaces mas fuertes posibles, para lo que hay que proporcionar los orbitales
atomicos mas intensamente direccionales que se pueda. Nuevamente, la
hibridacion nos proporciona tales orbitales: tres de ellos hibridos y exactamente
equivalentes entre si. Cada uno tiene la forma indicada en la figura 1.7 y, como
antes, despreciaremos el pequeno Iébulo posterior y representaremos el
delantero como una esfera.
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Fig. 1.7 Orbitales atémicos: orbitales hibridos sp2. (a) Corte transversal y forma
aproximada de un orbital aislado, definidamente dirigido a lo largo de un eje. (b)
Representacién como una esfera, con omision del pequefio l6bulo posterior. (c)
Tres orbitales, con ejes dirigidos hacia los vértices de un tridngulo equilatero.

Estos orbitales hibridos se llaman sp? debido a que se consideran generados
por la mezcla de un orbital s y dos orbitales p. Se encuentran en un plano que
incluye el nucleo atémico y dirigidos hacia los vértices de un triangulo
equilatero, de modo que el angulo entre dos orbitales cualesquiera es de 120°.
Nuevamente, observamos la geometria que permite la separacion maxima posible
de los orbitales: en este caso, es una disposicion trigonal (de tres vértices).

Cuando ordenamos los atomos para lograr el solapamiento maximo de cada uno
de los orbitales sp? del boro con un orbital p del flior, obtenemos la estructura ilustrada
en la figura 1.8: una molécula plana, con el atomo de boro en el centro de un
triangulo y los tres atomos de fluor en los vértices; cada angulo de enlace es de 120°.

< 538 sp?
-B—#

Fig. 1.8 Molécula de BF,.

Por experimentaciéon se ha demostrado que el fluoruro de boro tiene esta
estructura planay simétrica calculada por mecanica cuantica.
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1.11 Orbitales hibridos: sp®

Consideremos ahora una de las moléculas organicas mas simples, el metano, CH..

El carbono (Tabla 1.1) tiene un electron no apareado en cada uno de los dos
orbitales p, por lo que seria de esperar que formara el compuesto CH,. (Lo
forma, pero el CHz es una molécula altamente reactiva cuyas propiedades se
centran en torno a la necesidad de procurarle al carbono dos enlaces
adicionales.) Observamos nuevamente la tendencia a formar el maximo posible
de enlaces; en este caso, la combinacidon con cuatro atomos de hidrégeno.

2
Is 2y 2p
A

Para disponer de cuatro electrones no apareados, promovemos uno de los
electrones 2s a un orbital p vacio:

ls 2s 2
; 5 Un electre

cuatro electrones no apareados

1 promd wdao

Una vez mas, los orbitales mas intensamente direccionales son hibridos: esta

vez son orbitales sp® que resultan de la mezcla de un orbital s y tres p. Cada
uno tiene la forma ilustrada en la figura 1.9; tal como hemos hecho con los
orbitales sp y sp?, despreciaremos al pequefio I6bulo posterior y representaremos el
delantero por medio de una esfera.

&

;Qué disposicion espacial tienen los orbitales sp®? Para nosotros, la respuesta no
es una sorpresa: aquella que les permite separarse al maximo. Se dirigen hacia
los vértices de un tetraedro regular. El angulo entre dos orbitales cualesquiera es el
tetraédrico de 109.5°
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la)

Fig. 1.9 Orbitales atdmicos: orbitales hibridos sp® (a) Corte transversal y forma
aproximada de un orbital aislado, definidamente dirigido a lo largo de un eje. (b)
Representacién como una esfera, con omisién del pequefo lébulo posterior. (c)
Cuatro orbitales, con ejes dirigidos hacia los vértices de un tetraedro.

(Fig. 1.9). Al igual que genera dos enlaces lineales o tres trigonales, la repulsién
mutua entre orbitales también genera cuatro enlaces tetraédricos.

El solapamiento de cada uno de los orbitales sp® del carbono con un orbital s
del hidrogeno genera metano, con el carbono en el centro de un tetraedro
regular y los cuatro hidrégenos en los vértices (Fig. 1.10).

/'/| B

{
{

/M\f p C === H b Cm— h
<4y 4y 4
\ 109 50 109 5
H H
(a) ) (©

Fig. 1.10 Formacion de enlaces: molécula de CH4. (a) Orbitales sp® tetraédricos.

(b) Forma predicha: nucleos de H ubicados para solapamiento maximo. (¢) Forma
y tamanio.

Se ha encontrado experimentalmente que el etano tiene la estructura altamente
simétrica que hemos armado. Cada enlace carbono-hidrégeno tiene exactamente
la misma longitud, 1.10 A; el angulo entre cualquier par de enlaces es el

tetraédrico de 109.5°. Se necesitan 104 kcal/mol para romper uno de los enlaces
del metano.

Asi pues, en estas tres ultimas secciones hemos visto que con los enlaces
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covalentes no sOlo estan asociadas longitudes y energias de disociacion de
enlaces caracteristicas, sino también angulos de enlace caracteristicos; estos
enlaces pueden relacionarse sin dificultad con la disposicién de los orbitales
atobmicos —incluyendo los hibridos— que intervienen en la formacion de los
enlaces y se derivan por ultimo del principio de exclusion de Pauli y de la tendencia
de los electrones no apareados a separarse al maximo.

A diferencia del enlace iénico, igualmente fuerte en todas las direcciones, el
enlace covalente es dirigido. Podemos comenzar a ver por qué la quimica del
enlace covalente se ocupa tanto de la forma y el tamafo moleculares.

Dado que los compuestos del carbono estan unidos principalmente por enlaces
covalentes, la quimica organica también estd muy interesada en la forma vy el
tamano moleculares; para ayudarnos en su estudio, utilizaremos con frecuencia
modelos moleculares. En la figura 1.11 se observa el metano representado por tres
tipos diferentes de modelos: esferas y palillos, armazén y semiesferas.
Estas ultimas estan hechas a escala y reflejan con exactitud no solamente
los angulos de enlace, sino también sus longitudes relativas y tamano de
los atomos.

(a) (&) (c)

Fig. 1.11 Modelos para la molécula de metano. (a) Esferas y palillos (Allyn & Bacon).
(b) Armazon (Prentice-Hall). (c¢) Semiesferas (Corey-PaulingKoltun, CPK); 1.25 cm
equivale a 1.00A.
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1.12 Pares de electrones no compartidos

Dos compuestos conocidos, el amoniaco (NH;) y el agua (H,0), ilustran coémo
pares de electrones no compartidos pueden afectar a la estructura molecular.

El nitrégeno del amoniaco se asemeja al carbono del metano: tiene hibridacion
sp®, pero tiene solamente tres electrones no apareados (Tabla 1.1), que ocupan
tres de los orbitales sp3. El solapamiento de cada uno de esos orbitales con el
orbital s de un atomo de hidrégeno genera amoniaco (Fig. 1.12). El cuarto
orbital sp? del nitrégeno contiene un par de electrones.

Fig. 1.12 Formacién de enlaces: molécula de NHs;. (a) Orbitales sp®
tetraédricos. (b) Forma predicha, indicando el par no compartido: nucleos de H
ubicados para solapamiento maximo. (e) Forma y tamafio.

Si ha de haber solapamiento maximo, y por tanto fuerza maxima de enlace, los
tres nucleos de hidrogeno deben localizarse en tres vértices de un tetraedro,
mientras que el cuarto debera ser ocupado por un par de electrones no
compartido. Si se consideran sélo nucleos atémicos, la molécula de amoniaco
deberia tener forma piramidal, con el nitrégeno en el apice y los hidroégenos en
los vértices de una base ftriangular. Cada angulo de enlace deberia ser el
tetraédrico de 109.5°.

Se ha encontrado experimentalmente que el amoniaco tiene la forma piramidal
calculada por mecanica cuantica. Los angulos de enlace son de 107°,
ligeramente menores que el valor predicho, por lo que se ha sugerido que el par
de electrones no compartido ocupa mas espacio que cualquiera de los atomos de
hidrégeno, tendiendo asi a comprimir ligeramente los angulos de enlace. La
longitud del enlace nitrégeno-hidrogeno es de 1.01 A; se necesitan 103 kcal/mol
para romper uno de los enlaces del amoniaco.

El orbital sp® ocupado por el par de electrones no compartido es una regién
de alta densidad electronica. Esta region es una fuente de electrones para
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atomos y moléculas que los buscan, lo que confiere al amoniaco sus propiedades
basicas (Sec. 1.22).

Pueden concebirse dos configuraciones adicionales para el amoniacq pero ninguna satisface
los hechos.

(a) Como el nitrégeno esta unido a otros tres atomos, podriamos haberlo concebido
utilizando orbitales sp2, como hace el boro en el trifluoruro de boro. Pero el
amoniaco no es una molécula plana, por lo que debemos rechazar esta posibilidad.
El par de electrones no compartido del nitrégeno es el responsable de la diferencia
entre el NH; y el BF;; estos electrones necesitan alejarse de los que estan en los
enlaces carbono-hidrégeno, y la forma tetraédrica lo hace posible.

(b) Podriamos haber imaginado al nitrdgeno empleando simplemente los orbitales p
para el solapamiento, puesto que proporcionarian los tres electrones no apareados
necesarios; pero esto generaria angulos de enlace de 90° —recuérdese que los
orbitales p son perpendiculares entre si—, en contraste con los angulos observados
de 107°. Mas importante aun es que el par no compartido se encontraria sumergido
en un orbital s, y por los momentos dipolares (Sec. 1.16) se evidencia que no es asi.
Es evidente que la estabilidad ganada por el empleo de los orbitales sp’ fuertemente
direccionales en la formacion de enlaces compensa sobradamente la promocién de
un par no compartido de un orbital s a otro sp® mas energético.

Un hecho adicional acerca del amoniaco, es que la espectroscopia revela
que la molécula sufre inversion, es decir, se vuelve de dentro afuera (Fig. 1.13).
Entre una disposicion piramidal y la otra equivalente hay una barrera energética de
s6lo 6 kcal/mol, energia que es proporcionada por colisiones moleculares; aun a
temperatura ambiente, la fraccién de colisiones suficientemente violentas para
realizar la tarea es tan grande que la conversidon entre disposiciones piramidales
sucede con gran velocidad.

Fig. 1.13 Inversion del amoniaco. N

Comparese el amoniaco con el metano, el cual no sufre inversién. El par no
compartido desempefia el papel de un enlace carbono-hidrégeno en la
determinacion de la forma mas estable, la tetraédrica, de la molécula. Pero, a
diferencia de un enlace carbono-hidrogeno, el par no compartido no puede
mantener una disposicion tetraédrica particular: una vez apunta en una direccioén,
y al instante siguiente, en la opuesta.

UNTREF VIRTUAL | 13



Texto. "Qu2mica Org8nica" - Cap.1

Autor. Morrison, R. y Boyd, R.

Finalmente, consideremos el agua, H,0. La situacion es analoga a la del
amoniaco, excepto que el oxigeno sdélo tiene dos electrones no apareados, por
lo que solamente se enlaza con dos atomos de hidrégeno, que ocupan dos
vértices de un tetraedro; los otros dos estan ocupados por pares de electrones no
compartidos (Fig. 1.14).

Fig. 1.14 Formacion de enlaces: moléculas de H-O. (a) Orbitales sp3 tetraédricos. (b)
Forma predicha, indicando los pares no compartidos: nucleos de H ubicados para
solapamiento maximo. (¢) Forma y tamafo.

1.17 Estructura y propiedades fisicas

Acabamos de estudiar una propiedad fisica de los compuestos: el momento dipolar.
También nos conciernen otras, como los puntos de fusion y ebulliciéon, y la
solubilidad en un disolvente determinado. Las propiedades fisicas de un compuesto
nuevo dan indicaciones valiosas sobre su estructura, y a la inversa, la estructura de una
sustancia a menudo nos dice qué propiedades fisicas esperar de ella.

Al intentar la sintesis de un compuesto nuevo, por ejemplo, debemos planificar una serie
de reacciones para convertir una sustancia que tenemos en la que queremos;
ademas, debemos desarrollar un método para separar nuestro producto de todos los
demas compuestos que forman parte de la mezcla reaccionante: reactivos no
consumidos, disolvente, catalizador, subproductos. Generalmente, el aislamiento y
la purificacion del producto consumen mas tiempo y esfuerzo que la propia
preparaciéon. La posibilidad de aislar el producto por destilacion depende de su punto
de ebullicion y de los puntos de ebullicion de los contaminantes; su aislamiento por
recristalizacion depende de su solubilidad en varios disdventes y de la de los
contaminantes. El éxito en laboratorio a menudo depende de una adecuada prediccion
de propiedades fisicas a partir de la estructura. Los compuestos organicos son
sustancias reales, no solamente colecciones de letras escritas sobre un trozo de papel,
por lo que debemos aprender a manejarlas.
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Hemos visto que hay dos tipos extremos de enlaces quimicos: i6nico, generado
por transferencia de electrones, y covalente, formado por electrones compartidos. Las
propiedades fisicas de un compuesto dependen en gran medida del tipo de enlaces
que mantienen unidos los atomos de una molécula.

1.18 Punto de fusion

En un sdlido cristalino las particulas que actian como unidades estructurales —
iones o moléculas— se hallan ordenadas de una forma muy regular y simétrica;
hay un modelo geométrico que se repite en el cristal.

Fusién es el cambio desde una disposicion muy ordenada de particulas en el
reticulo cristalino al mas desordenado que caracteriza a los liquidos (véanse
Figs. 1.18 y 1.19). La fusidon se produce cuando se alcanza una temperatura a la
cual la energia térmica de las particulas es suficientemente grande como para
vencer las fuerzas intracristalinas que las mantienen en posicion.

Un compuesto jonico forma cristales en los que las unidades estructurales son
iones. El cloruro de sodio sélido, por ejemplo, esta constituido por iones sodio
positivos y iones cloruro negativos que se alternan de un modo muy regular.
Cada ion positivo esta rodeado equidistantemente por seis iones negativos: uno a
cada lado, uno arriba y otro abajo, uno al frente y otro detras. A su vez, cada ion
negativo esta rodeado de forma analoga por seis positivos. No hay nada que
podamos llamar molécula de cloruro de sodio; un ion sodio determinado no
«pertenece» a ningun ion cloruro en particular; seis cloruros lo atraen por igual.
El cristal es una estructura muy fuerte y rigida, pues las fuerzas electrostaticas
que mantienen a cada ion en posicion son poderosas. Estas poderosas fuerzas
interibnicas sélo se superan a una temperatura muy elevada: el cloruro de sodio
tiene un punto de fusion de 801 °C.

Fig. 1.18 Fusiéon de un cristal ionico. Las unidades son iones

Los cristales de otros compuestos jonicos son semejantes a los del cloruro de
sodio, en el sentido de que tienen un reticulo idnico, aunque la disposicién
geométrica exacta puede ser diferente. En consecuencia, éstos también tienen
puntos de fusién elevados. Muchas moléculas contienen tanto enlaces idnicos
como covalentes: el nitrato de potasio, KNO3s, por ejemplo, esta formado por
iones K* y NO3; los atomos de oxigeno y nitrégeno del ion NO; se mantienen
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unidos entre si por enlaces covalentes. Las propiedades fisicas de compuestos
como éste estan determinadas en gran medida por los enlaces ionicos; el nitrato
de potasio tiene aproximadamente el mismo tipo de propiedades fisicas que el

cloruro de sodio.

Fig. 1.19 Fusioén de un cristal no i6nico. Las unidades son moléculas.

Un compuesto no idnico, aquel cuyos atomos se mantienen unidos entre si por enlaces
covalentes, forma cristales en los que las unidades estructurales son moléculas.
Para que ocurra la fusion, deben ser superadas las fuerzas que mantienen juntas
a estas moléculas; en general, estas fuerzas intermoleculares son muy débiles,
comparadas con las fuerzas que unen los iones. Para fundir el cloruro de sodio

debemos suministrar energia suficiente para romper los enlaces iénicos entre el
Na® y el C17; para fundir el metano, CH,, no necesitamos suministrar energia
suficiente para romper los enlaces covalentes entre el carbono y el hidrégeno,
basta con proporcionar energia suficiente para separar moléculas de CH, entre si.
Al contrario que el cloruro de sodio, el metano se funde a—183 °C.

1.19 Fuerzas intermoleculares

¢, Qué tipo de fuerzas mantienen juntas las moléculas neutras? Al igual que las
interidnicas, estas fuerzas parecen ser de naturaleza electrostatica, en las que
cargas positivas atraen cargas negativas. Hay dos clases de fuerzas
intermoleculares: interacciones dipolo-dipolo y fuerzas de Van der Waals.

La interaccion dipolo-dipolo es la atraccion que ejerce el extremo positivo de
una molécula polar por el negativo de otra semejante. En el cloruro de hidrégeno,

por ejemplo, el hidrogeno relativamente positivo de una molécula es atraido por
el cloro relativamente negativo de otra:

Como resultado de esta interaccion dipolo-dipolo, las moléculas polares por lo
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general se unen entre si mas firmemente que las no polares de peso
molecular comparable; esta diferencia entre la intensidad de las fuerzas
intermoleculares se refleja en las propiedades fisicas de los compuestos implicados.

Un tipo de atraccién dipolo-dipolo particularmente fuerte es el enlace por
puente de hidrégeno, en el cual un atomo de hidrégeno sirve como puente entre
dos atomos electronegativos, sujetando a uno con un enlace covalente, y al otro, con
fuerzas puramente electrostaticas. Cuando el hidréogeno se encuentra unido a un
atomo muy electronegativo, la nube electrénica se distorsiona considerablemente
hacia éste, exponiendo el nucleo del hidrogeno. La fuerte carga positiva del
escasamente protegido nucleo del hidrégeno es atraida por la carga negativa
del atomo electronegativo de una segunda molécula. Esta atraccion tiene una
fuerza de unas 5 kcal/mol, por lo que es mucho mas débil que el enlace covalente—unas
50-100.

Para que un enlace por puente de hidrogeno sea importante, ambos atomos
electronegativos deben ser del grupo F, O, N. Sélo es suficientemente positivo un
hidrogeno enlazado a uno de estos elementos y sb6lo estos tres son
suficientemente negativos para que exista la' atraccion necesaria. Estos tres
elementos deben su efectividad especial a la carga negativa concentrada sobre sus
atomos pequenfios.

Deben existir fuerzas entre las moléculas de un compuesto no polar, puesto que
aun estas sustancias se pueden solidificar. Tales atracciones se conocen como
fuerzas de Van der Waals. Su existencia esta explicada por la mecanica cuantica
y podemos describir su origen aproximadamente como sigue: la distribucion
promedio de carga en torno a una molécula de metano, por ejemplo, es simétrica,
por lo que no hay un momento dipolar neto. Sin embargo, los electrones se
desplazan, de modo que en un instante cualquiera esa distribucion
probablemente se distorsionara y habra un pequefio dipolo. Este dipolo
momentaneo afectara a la distribucion de electrones en otra molécula cercana
de metano; el extremo negativo del dipolo tiende a repeler electrones, y el
positivo, a atraerlos; es decir, el dipolo induce un dipolo de orientacion opuesta en la
molécula vecina:

A pesar de que Ilos dipolos momentaneos Yy los inducidos cambian
constantemente, resulta una atraccion neta entre ambas moléculas.

Estas fuerzas de Van der Waals son de muy corto alcance: sélo actuan entre las
partes de moléculas diferentes que estan en contacto intimo, es decir, entre sus
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superficies. Veremos que la relacion entre la magnitud de las fuerzas de Van der
Waals y el area de las superficies moleculares (Sec. 3.12) nos ayudara a
comprender el efecto del tamafo y las formas moleculares sobre las propiedades
fisicas.

Cada atomo tiene con respecto a otros con los que no esté unido —ya sea en otra
molécula o en otra parte de la misma— un «tamafo» efectivo, conocido como su radio de
Van der Waals. A medida que se acercan dos atomos no enlazados, aumenta la atraccion
entre ellos, que llega al maximo justamente cuando se «tocan», es decir, cuando la
distancia entre los nucleos es igual a la suma de los radios de Van der Waals. Si son
forzados a juntarse aun mas, la atraccién es rapidamente reemplazada por repulsion de
Van der Waals, de modo que los atomos no enlazados aceptan juntarse, pero resisten
vigorosamente la sobrecarga.

Veremos que las fuerzas de Van der Waals, tanto atractivas como repulsivas, son
importantes para comprender la estructura molecular.

En el capitulo 6 analizaremos con detalle todas estas fuerzas intermoleculares,
este tipo de enlaces secundarios.

1.20 Punto de ebullicion

Aunque en un liquido las particulas tienen un arreglo menos regular y gozan
de mayor libertad de movimiento que en un cristal, cada una de ellas es atraida
por muchas otras. La ebullicion implica la separacién de moléculas individuales,
o pares de iones con carga opuesta, del seno del liquido (véanse Figs. 1.20 y
1.21). Esto sucede cuando se alcanza una temperatura suficiente para que la
energia térmica de las particulas supere las fuerzas de cohesion que las mantienen
en el liquido.

CHEDEIRD)
D

Fig. 1.20 Ebullicion de un liquido ionico. Las unidades son iones y pares de iones.

En el estado liquido, la unidad de un compuesto idnico es de nuevo el ion. Cada
ion es retenido firmemente por varios otros de carga opuesta. Una vez mas,
no hay nada que podamos denominar realmente molécula. Se necesita mucha
energia para que un par de iones de carga opuesta pueda abandonar el
liquido; la ebullicién sélo se produce a temperatura muy alta. El punto de
ebulliciéon del cloruro de sodio, por ejemplo, es de 1413 °C. En el estado
gaseoso tenemos un par idnico, que puede considerarse como una molécula de
cloruro de sodio.
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En el estado liquido, la unidad de un compuesto no iénico es de nuevo la
molécula. Aqui, las débiles fuerzas intermoleculares —interacciones dipolo-dipolo
y fuerzas de Van der Waals— son mas faciles de vencer que las considerables
fuerzas interidnicas de los compuestos idnicos, por lo que la ebullicion se produce
a temperaturas mucho mas bajas. EI metano no polar hierve a —161.5°C, y el cloruro
de hidrégeno polar a s6lo —85°C.

Fig. 1.21 Ebullicion de un liquido no ionico. Las unidades son moléculas.

Los liquidos cuyas moléculas se mantienen unidas por puentes de hidrégeno
se denominan liquidos asociados. La ruptura de estos puentes requiere una
energia considerable, por lo que un liquido asociado tiene un punto de ebulliciéon
anormalmente elevado para un compuesto de su peso molecular y momento
dipolar. El fluoruro de hidrégeno, por ejemplo, hierve a una temperatura 100 grados
mas alta que el cloruro de hidrégeno, mas pesado, pero no asociado; el agua hierve a
una temperatura 160 grados mas alta que el sulfuro de hidrogeno.

También hay compuestos organicos que contienen oxigeno o nitrégeno con
puentes de hidrogeno. Consideremos el metano, por ejemplo, y reemplacemos
uno de sus hidrégenos por un grupo hidroxilo, —OH. ElI compuesto resultante,
CH;0OH, es metanol, el miembro mas pequefio de la familia de los alcoholes.
Estructuralmente, no soélo se parece al metano, sino también al agua:

Metano Agua Metanol

Al igual que el agua, se trata de un liquido asociado, cuyo punto de ebullicion es
«anormalmente» elevado para un compuestode su tamafo y polaridad.

CH,
EH;=0—H—0
H

Cuanto mas grandes son las moléculas, mas fuertes son las fuerzas de Van der
Waals. Se conservan otras propiedades —polaridad, puentes de hidrégeno—,
pero el punto de ebullicion aumenta con el tamano molecular. Los puntos de
ebullicibn de sustancias organicas son bastante mas elevados que el de la
pequefia molécula no polar del metano, pero rara vez encontramos puntos de
ebullicién por encima de 350° C; a temperaturas mas elevadas, comienzan a
romperse los enlaces covalentes dentro de las moléculas, con lo que compiten la
descomposicién y la ebulliciéon. Para bajar el punto de ebullicion y asi
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minimizar la descomposicidén, a menudo se realiza la destilacion de compuestos
organicos a presion reducida.

Problema 1.8: Pronostique cuales de los compuestos organicos siguientes son liquidos
asociados (a) CH;, O CHjs; (b) CH4F; (c) CHCI; (d) CH3NH,; (e) (CH3),NH; (f) (CHs)sN.
Dibuje estructuras para indicar los puentes de hidrogeno esperados.

1.21 Solubilidad

Cuando se disuelve un sdélido o un liquido, las unidades estructurales —iones o
moléculas—se separan unas de otras y el espacio entre ellas pasa a ser
ocupado por moléculas de disolvente. Durante la disolucién, igual que en la
fusidn y la ebullicidn, debe suministrarse energia para vencer las fuerzas
interidonicas o intermoleculares. ;De dénde proviene esta energia? La que se
requiere para romper los enlaces entre las particulas del soluto es aportada
por la formacion de enlaces entre particulas de soluto y moléculas de disolvente:
las fuerzas atractivas anteriores son reemplazadas por otras nuevas.

Ahora bien, j;como son estos enlaces que se establecen entre el soluto y el
disolvente? Consideremos primero el caso de los solutos fénicos.

Se necesita una cantidad considerable de energia para vencer las poderosas
fuerzas electrostaticas que sostienen un reticulo iénico. Sdélo el agua y otros disolventes
muy polares pueden disolver apreciablemente compuestos i6nicos. ;Qué tipo de
enlaces se forman entre iones y un disolvente polar? Por definicion, una molécula
polar tiene un extremo positivo y otro negativo; por tanto, hay atraccion
electrostatica entre un ion positivo y el extremo negativo de una molécula de
disolvente, y entre un ion negativo y la parte positiva de la molécula de
disolvente. Estas atracciones se llaman enlaces ion-dipolo. Cada uno de estos
enlaces ion-dipolo es relativamente débil, pero en conjunto aportan suficiente
energia para vencer las fuerzas interiénicas del cristal. En la solucidon, cada ion
esta rodeado por muchas moléculas de disolvente, por lo que se dice que esta
soluatado; si el disolvente es agua, se dice que el ion esta hidratado. En solucion,
tanto en estado sdlido como liquido, la unidad de una sustancia como el cloruro de
sodio es el ion, aunque en este caso es un ion solvatado (véase Figura 1.22).

Fig. 1.22 Interacciones ion-dipolo: un cation y un anion solvatados.

Para que un disolvente pueda disolver compuestos idnicos, debe tener también
una constante dieléctrica elevada, o sea, debe poseer propiedades altamente
aislantes para disminuir la atraccion entre iones de carga opuesta cuando
estan solvatados.
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El agua debe sus relevantes propiedades como disolvente de sustancias
idnicas, no solamente a su polaridad y a su elevada constante dieléctrica, sino
también a otro factor: contiene el grupo —OH, por lo que puede formar puentes
de hidrogeno. El agua solvata tanto cationes como aniones; los cationes en su
polo negativo (basicamente, sus electrones no compartidos), y los aniones, por medio
de puentes de hidrégeno.

Pasemos ahora a la disolucién de solutos no idnicos.

Las caracteristicas de la solubilidad de compuestos no idnicos estan
determinadas principalmente por su polaridad. Las sustancias no polares o
débilmente polares se disuelven en disolventes no polares o ligeramente polares;
los compuestos muy polares lo hacen en disolventes de alta polaridad. «Una
sustancia disuelve a otra similar», es una regla empirica muy util. EI metano es
soluble en tetracloruro de carbono, porque las fuerzas que mantienen unidas las
moléculas de metano y las de tetracloruro de carbono —Ilas interacciones de Van
der Waals— son reemplazadas por otras muy similares, las que unen moléculas
de tetracloruro de carbono a moléculas de metano.

Ni el metano ni el tetracloruro de carbono son apreciablemente solubles en agua,
cuyas moléculas, muy polares, se atraen mutuamente por interacciones dipolo -
dipolo muy intensas: los puentes de hidrogeno; por otra parte, sélo podria haber
fuerzas atractivas muy débiles entre las moléculas de agua y las no polares de
metano o de tetracloruro de carbono.

Por el contrario, el metanol, CH;OH, compuesto organico muy polar, es
totalmente soluble en agua. Los puentes de hidréogeno entre las moléculas de
agua y las de metanol pueden reemplazar facilmente a los puentes de hidrégeno
similares formados entre diferentes moléculas de metanol y diferentes moléculas
de agua.

La comprension de la naturaleza de las soluciones es fundamental para
entender la quimica organica. La mayoria de las reacciones organicas se
efectian en solucion, y es cada vez mas evidente que el disolvente hace mucho
mas que simplemente unir moléculas diferentes para que puedan reaccionar entre si.
El disolvente esta implicado en las reacciones quetienen lugar en él; cuanto y en qué
forma esta implicado es algo que empieza a saberse ahora. En el capitulo 6,
cuando estudiemos un poco mas las reacciones organicas y como se realizan,
volveremos sobre este tema —que apenas tocamos aqui— y examinaremos en
detalle la funcién del disolvente.

1.22 Acidos y bases

Al pasar ahora de las propiedades fisicas a las quimicas, revisemos
brevemente un tema conocido que es fundamental para la comprensién de la
quimica organica: acidez y basicidad.

Los términos acido y base se han definido de varias formas, correspondiendo
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cada definiciéon a un modo particular de considerar las propiedades de acidez y
basicidad. Nos sera util observar acidos y bases desde dos de estos puntos
de vista; el que elijamos dependera del problema que se tenga a mano.

De acuerdo con la definicion de Lowry-Bronsted, un acido es una sustancia que
entrega un protén, y una base, una que lo acepta. Al disolver acido sulfurico en
agua, el acido H,SO, entrega un protén (nucleo de hidrégeno) a la base H,0
para formar el nuevo acido H;0" y la nueva base HSO,. Cuando el cloruro de
hidrégeno reacciona con el amoniaco, el acido HCI entrega un protén a la
base NH; para formar el nuevo acido NH," y la nueva base CI.

H,SO0, + H;O T H;0* + HSO,"

Acido mas Base mas Acido mas Base mas
fuerte fuerte débil deébil

HCl + NH; <= NH,* + CI-
Acido mas Base mas Acido mas Base mas
fuerte fuerte débil débil

Segun la definicion de Lowry-BrySnsted, la fuerza de un acido depende de su
tendencia a entregar un protén, y la de una base, de su tendencia a aceptarlo.
El acido sulfurico y el cloruro de hidrogeno son acidos fuertes, puesto que
tienden a entregar un protdon con mucha facilidad; a la inversa, el ion bisulfato,
HSO,", y el ion cloruro deben ser necesariamente bases débiles, puesto que
demuestran poca tendencia a adherirse a protones. En las dos reacciones que
acabamos de describir, el equilibrio favorece la formacién del acido y la base
mas débiles.

Si se mezclan H,SO, y NaOH acuosos, el acido Hs0" (ion hidronio) entrega un
protén a la base OH™ para formar el nuevo acido H,0 y la nueva base H,0. Al
mezclar NH4C1 y NaOH acuosos, el acido NH4* (ion amonio) entrega un proton a la
base OH" para formar el nuevo acido H>O y la nueva base NH3;. En ambos casos,
la base fuerte, el ion hidréxido, ha aceptado un protdn para formar el acido débil
H,O. Si disponemos estos acidos en el orden indicado, debemos disponer
necesariamente las bases (conjugadas) correspondientes en orden opuesto.

H;O* + OH- — H,O + H.,0
Acido mas Base mis Acido mas Base mas
fuerte fuerte débil debil
NHs* + OH- = H,0 + NH;

Acido mas
fuerte

més Acido mas Bas

debil
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