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1.7 Orbitales moleculares

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

Para facilitar las complicadísimas operaciones matemáticas, por lo general se emplean
dos supuestos simpli ficadores: (a) que cada par de electrones está localizado
esencialmente cerc a de dos núcleos so la me nt e y (b ) qu e las fo rm as de es to s
or bi ta les mo lecu la re s localizados, y su dispos ición con respecto a los demás,
están relacionadas de modo sencil lo con las formas y disposiciones de los
orbita les ató micos de los átomo s que com ponen la molécula.

La idea de los orb itales moleculares localizados —o lo que podríamos llamar
orb ita les de enlace— sin duda es buena, puesto que, matemáticamente , este
método de aproximac ión es vál ido para la mayoría de las moléculas (pero no para
todas). Además, esta idea se acerca bastante al concepto clásico de los quím icos,
según el cual un enlace es una fuerza que actúa ent re dos átomos y es
prácticamente independiente del res to de la molécula; no es acc identa l que este
concepto haya funcionado bien durante cien años. Es signif icativo que las
moléculas excepcionales, para las cuales las fórmulas clás icas no funcionan, son
justamente las mismas para las que tampoco sirve el enfoque orb ita l molecular
localizado. (Veremos que aun estos casos se pueden mane jar por medio de una
adaptación bastante sencil la de fórmulas clásicas, una adaptación que también se
asemeja a un método de aproximación matemática.)

El segundo supuesto , el de una re lación entre orbi ta les atómicos y
molecu lares, es evidente, como se apreciará en la sigu iente secc ión. Ha
demostrado ser tan út il que, en cier tos casos, se han inventado orbi ta les
determinados só lo para poder mantener dicho supuesto.

1.8 El enlace covalente

Consideremos ahora la formación de una molécula. Por conveniencia, imaginaremos
que esto sucede por aproximación de átomos individuales, aunque la mayoría de las
moléculas no se forman así. Construimos modelos físicos de moléculas con esferas de
madera o plástico que representan los diversos átomos; la ubicación de hoyos o
broches nos indica cómo unirlos. Del mismo modo, haremos modelos mentales de
moléculas con átomos imaginarios; la ubicación de los orbitales atómicos —algunos de
ellos imaginarios— nos indicará cómo unir los átomos.

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

Esta disposición de electrones y núcleos contiene menos energía —es decir, es más
estable— que la disposición en los átomos aislados; como resultado, la formación de
un enlace va acompañada de liberación de energía. La cantidad de energía (por mol)
desprendida durante la formación del enlace (o la cantidad necesaria para romper lo)
se denomina energ ía de disoc iac ión del enlace. Para un par dado de átomos,
cuanto mayor sea el solapamiento de orbitales atómicos, más fuerte será el enlace.

¿Qué es lo que da al enlace covalente su fuerza? Es el aumento de atracción electrostáti-
ca. En los átomos aislados, cada electrón es atraído por, y atrae a, un núcleo positivo; en
la molécula, cada electrón es atraído por dos núcleos positivos.

El concepto de «solapamiento» es el que proporciona el puente-mental entre orbitales
atómicos y de enlace. El solapamiento de orbitales atómicos significa que el orbital de
enlace ocupa gran parte de la región espacial previamente cubierta por ambos orbitales
atómicos. En consecuencia, un electrón de un átomo puede permanecer en gran medida
en su ubicación original, favorable con respecto a «su» núcleo, y ocupar, al mismo tiempo,
una posición favorable similar con respecto al segundo núcleo; por supuesto, esto
mismo vale para el otro electrón.

El principio de solapamiento máximo, formulado por primera vez por Linus Pauling en
1931 (Instituto Tecnológico de Cali fornia) , ha sido clas ificado en importancia sólo
ligeramente por debajo del principio de exclusión para la comprensión de la estructura
molecular.

Como primer ejemplo, consideremos la formación de la molécula de hidrógeno, H2, a
partir de dos átomos. Cada átomo de hidrógeno tiene un electrón, el cual ocupa el orbital
1s. Como hemos visto, éste es una esfera cuyo centro es el núcleo atómico. Para que se
forme un enlace, ambos núcleos deben acercarse lo suficiente para que se produzca el
solapamiento dé los orbitales atómicos (Fig. 1.3). Para el hidrógeno, el sistema más
estable resulta cuando la distancia entre los núcleos es de 0.74 Å, denominada longitud de
enlace. A esta distancia, el efecto est abili zador del solapamiento es exactamente
com pensado por la repulsión ent re núcleos de igual carga. La molécula de hidrógeno
resultante contiene 104 kcal/mol menos de energía que los átomos a partir de los cuales
fue construida. Se dice que el enlace hidrógeno-hidrógeno tiene una longitud de 0.74 Å y
una fuerza de 104 kcal.

Fig. 1.3 Formación de enlace: molécula de H2. (a) Orbitales s separados.
(b) Solapamiento de orbitales s. (c) y (d) El orbital de enlace σ.
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Este orbital de enlace tiene aproximadamente la forma que se espera obtener de la
fusión de dos orbitales s. Tal como indica la figura 1.3, tiene aspecto desalchichk cuyo eje
mayor coincide con la línea que une los núcleos; en torno a este eje, es
cilíndricamente simétrico, o sea, un corte de esta salchicha es circular. Los orbitales de
enlace que tienen este aspecto, se denominan orbitales σ (orbi tales sigma) y los
enlaces correspondientes son los enlaces a. Podemos imaginar la molécula de
hidrógeno como formada por dos núcleos sumergidos en una sola nube electrónica con
forma de salchicha. La densidad máxima de la nube está en la reg ión ent re ambos
núc leos, donde la carga negativa es atraída más intensamente por las dos cargas
positivas.
El tamaño de la molécula de hidrógeno —determinado, por ejemplo, por el volumen
interior de la superficie de probabilidad de 95 %— es considerablemente menor que el de
un átomo de hidrógeno individual. Aunque parezca extraño, de hecho es de esperar
esta contracción de la nube electrónica: la intensa atracción que ejercen dos núcleos
sobre los electrones confiere mayor estabilidad a la molécula que la de átomos de
hidrógeno aislados; esto significa que los electrones están sujetos más firmemente, están
más próximos, que en los átomos.

Supongamos luego la formación de la molécula de flúor, F2, a partir de dos átomos.
Según vemos en la tabla de configuraciones electrónicas (Tabla 1.1), un átomo de flúor
tiene dos electrones en el orbita l 1s, dos en el 2s y dos en cada uno de dos
orbi tales 2p; en el tercer or bi ta l 2p ha y un so lo el ec tr ón no ap ar ea do y
di sp on ib le pa ra fo rmar un en la ce . El so lapamiento de este orbi ta l p con uno
simi la r de ot ro átomo de fl úor pe rm ite que los electrones se apareen y que se
forme el enlace (Fig. 1.4 ). La carga electrónica se concentra ent re ambos núcleos,
de modo que el lóbulo poster ior de cada uno de los orb ita les solapados se
co nt ra e ha st a al ca nzar un ta ma ño re la ti va me nt e pequ eñ o. Aunq ue fo rm ad o
po r el solapamiento de orbi ta les atómicos de diferente tipo, el enlace flúor -flúor
tiene la misma forma genera l que el enlace hidrógeno-hidrógeno, por ser
cil índricamente simétr ico en torno a la línea de unión de los núcleos; también se
denomina enlace σ. El enlace flúor -flúor tiene una longitud de 1.42 Å y una fuerza de
unas 38 kcal.

Fig. 1.4 Formación de enlace: molécula de F2. (a) Orbitales p separados.
(b) Solapamiento de orbitales p. (c) El orbital de enlace a.

Como ind ica el ejemplo, un enlace covalente resulta del solapamiento de dos
orb ita les atómi cos para formar un orb ita l de enlace ocupado por un par de
elect rones. Cada tipo de enlace covalente tiene una longitud y una fuerza
características.

                           Texto. "Qu²mica Org§nica" - Cap.1
Autor. Morrison, R. y Boyd, R. 
 

 

UNTREF VIRTUAL | 4



1.9 Orbitales híbridos: sp

A continuación, consideremos el cloruro de berilio, BeCl2.

El ber ili o (Tabla 1.1) carece de electrones no. apareados. ¿Cómo podemos
exp licar su combinación con dos átomos de cloro? La formación de enlaces es
un proceso que libera energía (estab il izan te ) y ti ende a fo rmar en laces —el
má ximo posible— aunque es to conduzca a o rbi tales que tengan poca relación
con los orb ita les atómicos considerados hasta ahora. Si queremos apl icar aquí
nuestro método mental de construcción de molécu las, habrá que mod ifi car lo.

Debemos inven tar un tipo imaginar io de átomo de ber ili o, uno que es té a punto de
enlazarse con dos átomos de cloro.

Para llegar a este átomo divalente de ber ilio , efectuemos un pequeño cálculo
electrónico. En primer lugar, «promovemos» uno de los electrones 2s a un orbital
p vacío.

Est o proporciona dos elect rones no apareados, nec esa rio s para enlaza r con dos
átomos de cloro. Sería de esperar ahora que el beri lio formase un enlace de
un tipo empleando el orbi tal p y uno de otro tipo con el orb ita l s. Nuevamente,
esto no corresponde a los hechos: se sabe que los dos enlaces del cloruro de berilio
son equivalentes.

Entonces hibr idemos los orbi tales. Tomamos matemát icamente varias posibles
combinaciones de un orbi ta l s y ot ro p, y se hallan los orbi ta les mixto s (híbridos)
con el grado máximo de carácter direccional (Fig. 1.5). Cuanto más se concentra un
orbital atómico en la dirección del enlace, mayor será el solapamiento y más fuerte el
enlace que puede formar. De estos cálculos se obtienen tres resultados muy
significativos: (a) el «mejor» orbital híbrido result a mucho más direccional que el
orbi ta l s o el p; (b ) los dos orbi ta les mejores son exac tamente equivalentes, y (c)
estos orbi tales apuntan en direcciones opuestas, la disposic ión que les permite
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alejarse al máximo entre sí (recuérdese el principio de exclusión de Paul i). El ángulo
entre los orbitales es entonces de 180°.

Fig. 1.5 Orbitales atómicos: orbitales híbridos sp. (a) Corte transversal y forma
aproximada de un orbital individual, definidamente dirigido a lo largo de un eje. (6)
Representación como una esfera, con omisión del pequeño lóbulo posterior. (c) Dos
orbitales con ejes a lo largo de una línea recta.

Es to s orbi ta les híbr idos espe cí fi co s se co nocen como orbi ta les sp , pues to
qu e se cons ideran como el resu ltado de la mezc la de un orbital s y uno p, y tienen
la forma indicada en la figura 1.5a; por conveniencia, deprec iaremos el pequeño
lóbulo poster ior y representaremos el delantero como una esfera.

Construyamos el cloru ro de beri lio usando este beri lio sp-hibr idado . Surge aquí
un concepto ext remad amente impor tante : el ángulo de enlace. Para lograr el
solapamiento máximo entre los orbi tales sp del beri lio y los p de los cloros, los dos
núcleos de cloro deben encontr arse sobre los ejes de los orbi ta les sp, es decir,
deben estar localizados en lados exactamente opuestos del átomo de ber ilio (Fig.
1.6 ). Por tan to, el ángulo ent re los enlaces berilio-cloro debe ser de 180°.

Fig. 1.6 Formación de enlaces: molécula de BeCl2. (a) Solapamiento de orbitales sp y
p. (b) Los orbitales de enlaceσ. (c) Forma de la molécula.

Experimentalmente, se ha demost rado que, según lo calculado, el cloruro de
ber ilio es una molécula lineal, con los tres átomos ubicados sobre una sola línea recta.
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No hay nada de mágico en el aumento del carácter direccional que acompaña a la
hibridación; los dos lóbulos del orbital p son de fase opuesta (Sec. 33.2); la combinación con
un orbital s significa adición a un lado del núcleo, pero sustracción en el otro.

Si se tiene curiosidad con respecto a las fases y su efecto sobre los enlaces, léanse las
secciones 33.1a 33.4, que permitirán entender este punto.

1.10 Orbitales híbridos: sp2

Veamos ahora el tr if luoruro de boro, BF3 . El boro (Tabla 1.1) tiene só lo un
electrón no ap ar ea do , qu e oc up a un or bi ta l 2p . Pa ra tr es en lace s
ne ce si ta mo s tr es elec tr on es no apareados, por lo que promovemos uno de los
electrones 2s a un orbital 2p:

Si ahora queremos «construir » la molécula más estable posible , debemos «hacer»
los enlaces más fue rtes pos ibles , para lo que hay que proporcionar los orb ita les
atómicos más int ensamente di recc iona les qu e se pueda. Nuevamente , la
hibr idac ión nos proporci ona ta les orb ita les: tres de ellos híbridos y exactamente
equ ivalentes entre sí. Cada uno tiene la forma indicada en la fi gura 1.7 y, como
antes, despreciaremos el pequeño lóbu lo poster io r y representaremos el
delantero como una esfera.
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Fig. 1.7 Orbitales atómicos: orbitales híbridos sp 2. (a) Corte transversal y forma
aproximada de un orbital aislado, definidamente dirig ido a lo largo de un eje. (b)
Representación como una esfera, con omisión del pequeño lóbulo posterior. (c)
Tres orbitales, con ejes dirigidos hacia los vértices de un triángulo equilátero.

Estos orbi ta les híbr idos se llaman sp 2, debido a que se cons ideran generados
por la mezcla de un orbi ta l s y dos orbi ta les p. Se encuentran en un plano que
incluye el núcleo atómico y di rigidos hacia los vért ices de un tr iángulo
equi látero , de modo que el ángu lo entre dos orbi tales cualesqu iera es de 120°.
Nuevamente, observamos la geometría que permite la separación máxima pos ible
de los orb ita les : en este caso, es una dispos ición tri gonal (de tres vértices).

Cuando ordenamos los átomos para lograr el solapamiento máximo de cada uno
de los orbitales sp2 del boro con un orbital p del flúor, obtenemos la estructura ilustrada
en la figura 1.8 : una molécu la plana, con el átomo de boro en el centro de un
triángulo y los tres átomos de flúor en los vértices; cada ángulo de enlace es de 120°.

Por experimentac ión se ha demostrado que el fluoruro de boro tiene esta
estructura plana y simétrica calculada por mecánica cuántica.
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1.11 Orbitales híbridos: sp3

Consideremos ahora una de las moléculas orgánicas más simples, el metano, CH4.

El carbono (Tabla 1.1) tiene un electrón no apa reado en cada uno de los dos
orbi tales p, por lo que sería de esperar que formara el com puesto CH 2. (Lo
forma, per o el CH2 es una mo lécu la al tamente re ac ti va cu yas prop iedades se
ce nt ran en to rn o a la ne cesidad de procurar le al carbono dos en laces
ad ic ionales. ) Observamos nuevamente la tendencia a formar el máxim o posible
de enlaces; en est e cas o, la combinación con cuatr o átomos de hidrógeno.

Para disponer de cua tro electrones no apareados, promovemos uno de los
electrones 2s a un orbital p vacío:

Una vez más, los orbi ta les más in tensamente di recc iona les son híbr idos : es ta
vez son orbi ta les sp 3, que resultan de la mezcla de un orbi ta l s y tres p. Cada
uno tiene la forma ilustrada en la fig ura 1.9 ; tal como hemos hecho con los
orb ita les sp y sp2 , desprec iaremos al pequeño lóbulo posterior y representaremos el
delantero por medio de una esfera.

¿Qué disposición espacial tienen los orbi tales sp3? Para nosotros, la respuesta no
es una sorpresa: aquella que les permite separarse al máximo. Se dir igen hac ia
los vér tices de un tetraedro regular. El ángulo entre dos orbitales cualesquiera es el
tetraédrico de 109.5°
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Fig. 1.9 Orbi tales atómicos: orbitales híbridos sp3. (a) Corte transversal y forma
aproximada de un orbital aislado, definidamente dirigido a lo largo de un eje. (b)
Representación como una esfera, con omis ión del pequeño lóbulo 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 repuls ión
mutua entre orbitales también genera cuatro enlaces tetraédricos.

El so lapamien to de cada uno de los orbi ta les sp 3 de l carbono con un orbi ta l s
de l hidrógeno genera met ano , con el carbono en el cen tro de un tet raedro
reg ula r y los cuatro hidrógenos en los vértices (Fig. 1.10).

Fig. 1.10 Formación de enlaces: molécula de CH4. (a) Orbi tales sp3 tetraédricos.
(b) Forma predicha: núcleos de H ubicados para solapamiento máximo. (c) Forma
y tamaño.

Se ha encont rado experimentalmente que el etano tiene la est ruc tura altamente
simétr ica que hemos armado. Cada enlace carbono-hidrógeno tiene exactamente
la misma longitud, 1.1 0 Å; el áng ulo entre cualqu ier par de enlaces es el
tetraédr ico de 109.5°. Se necesi tan 104 kcal/mol para romper uno de los enlaces
del metano.

Así pues, en estas tres últ imas secciones hemos vis to que con los enlaces
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covalentes no sólo est án asociadas longitu des y energía s de disociación de
enlaces caracter íst icas, sino también ángulos de enlace caracter ísticos; estos
enlaces pueden relacionarse sin difi cultad con la disposición de los orb ita les
atómicos —inc luyendo los híb ridos— que inter vienen en la formación de los
enlaces y se der ivan por últ imo del principio de exc lus ión de Pauli y de la tendencia
de los electrones no apareados a separarse al máximo.

A diferencia del enlace iónico, igualmente fuert e en todas las direcciones, el
enlace covalente es dirig ido . Podemos comenzar a ver por qué la química del
enlace covalente se ocupa tanto de la forma y el tamaño moleculares.

Dado que los compuestos del carbono están unidos principalmente por enlaces
covalentes , la química orgánica también está muy interesada en la forma y el
tamaño molecu lares; para ayudarnos en su estudio, uti lizaremos con frecuencia
mode los moleculares . En la figura 1.11 se observa el metano representado por tres
tipos diferentes de mode los: esferas y pali llos , armazón y semiesfe ras.
Es tas úl timas están hechas a esca la y refl ejan con exac ti tud no solamente
los ángu los de enlace, sino también sus longitudes re lat ivas y tamaño de
los átomos.

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

Dos compuestos conocidos, el amoniaco (NH3 ) y el agua (H20), ilustran cómo
pares de electrones no compartidos pueden afectar a la estructura molecular.

El nit rógeno del amoniaco se asemeja al carbono del metano: tiene hibridación
sp3, pero tiene solamente tres electrones no apareados (Tab la 1.1) , que ocupan
tres de los orbi tales sp3. El solapamiento de cada uno de esos orb itales con el
orbi ta l s de un átomo de hidrógeno ge nera am on iaco (F ig . 1. 12 ). El cu ar to
or bi ta l sp 3 de l ni tr óg eno co nt ie ne un pa r de electrones.

Fig. 1.12 Formación de enlaces: molécula de NH3. (a) Orbitales sp3

tetraédricos. (b) Forma predicha, indicando el par no compartido: núcleos de H
ubicados para solapamiento máximo. (e) Forma y tamaño.

Si ha de haber so lapamiento máximo, y por tanto fuerza máxima de en lace, los
tres núcleos de hidrógeno deben loca lizar se en tres vér tices de un tetraedro,
mientras que el cuar to deber á ser ocu pado por un par de electrones no
compart ido. Si se consideran sólo núc leos atómicos, la molécu la de amoniaco
debería tener forma piramidal , con el nit rógeno en el ápice y los hidrógenos en
los vér tic es de una base tr iangular . Cada ángulo de enlace debería ser el
tetraédrico de 109.5°.

Se ha encont rado experimentalmente que el amoniaco tiene la forma piramidal
calculada por mecáni ca cuá nti ca. Los ángulos de enlace son de 107°,
lig eramente menor es que el valor predicho, por lo que se ha sugerido que el par
de electrones no compartido ocupa más espacio que cua lqu iera de los átomos de
hidrógeno, tendiendo así a comprimir ligeramente los ángulos de enlace. La
longitud del enlace nit rógeno-hidrógeno es de 1.01 Å; se necesitan 103 kcal/mol
para romper uno de los enlaces del amoniaco.

El orbi ta l sp 3 ocupado por el par de electrones no compartido es una región
de al ta densidad electrónica. Esta reg ión es una fuente de electrones para
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átomos y molécu las que los buscan, lo que confiere al amoniaco sus propiedades
básicas (Sec. 1.22).

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

(a) Como el nitrógeno está unido a otros tres átomos, podríamos 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 nitrógeno es el responsable de la diferencia
entre el NH3 y el BF3; estos electrones necesitan alejarse de los que están en los
enlaces carbono-hidrógeno, y la forma tetraédrica lo hace posible.

(b) Podríamos haber imaginado al nitrógeno empleando simplemente los orbitales p
para el solapamiento, puesto que proporcionarían los tres electrones no apareados
necesarios; pero esto generaría ángulos de enlace de 90° —recuérdese que los
orbitales p son perpendiculares entre sí—, en contraste con los ángulos observados
de 107°. Más importante aún es que el par no compartido se encontraría sumergido
en un orbitals, y por los momentos dipolares (Sec. 1.16) se evidencia que no es así.
Es evidente que la estabilidad ganada por el empleo de los orbitales sp3 fuertemente
direccionales en la formación de enlaces compensa sobradamente la promoción de
un par no compartido de un orbital s a otro sp3 más energético.

Un he ch o ad ic io na l ac er ca de l am on iaco , es qu e la es pe ct ro sc op ia re ve la
qu e la molécula sufre inversión, es decir, se vuelve de dentro afuera (Fig. 1.13) .
Entre una disposición piramidal y la otra equivalente hay una barrera energética de
sólo 6 kca l/mol, energía que es proporcionada por co li siones molecu lare s; aun a
temperatura ambien te , la fr acción de colis iones suf ic ien tem ente vio lentas para
rea lizar la tar ea es tan grande que la conver sión entre disposiciones piramidales
sucede con gran velocidad.

Compárese el amoniaco con el metano, el cua l no suf re invers ión. El par no
compartido desempeña el papel de un enlace carbono-hidrógeno en la
det erm inación de la forma más estable, la tet raédrica, de la molécu la. Pero, a
diferencia de un enlace carbono-hidrógeno, el par no compar ti do no puede
mantener una disposi ción te traédr ica part icular : una vez apunta en una dirección,
y al instante siguiente, en la opuesta.
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Fina lmente , cons ideremos el agua, H20. La si tuac ión es análoga a la del
amoniaco, excepto que el oxígeno sólo tiene dos electrones no apareados, por
lo que solamente se enlaza con dos átomos de hidrógeno, que ocupan dos
vér tices de un tet raedro ; los otros dos están ocupados por pares de electrones no
compartidos (Fig. 1.14).

Fig. 1.14 Formación de enlaces: moléculas de H2O. (a) Orbitales sp3 tetraédricos. (b)
Forma predicha, indicando los pares no compartidos: núcleos de H ubicados para
solapamiento máximo. (c) Forma y tamaño.

1.17 Estructura y propiedades físicas

Acabamos de estudiar una propiedad física de los compuestos: el momento dipolar.
También nos conc iernen otras, como los puntos de fusión y ebullic ión, y la
solubi lidad en un disolvente determinado. Las propiedades físicas 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 físicas esperar de ella.

Al intentar la síntesis de un compuesto nuevo, por ejemplo, debemos planificar una serie
de reacciones para convert ir una sustancia que tenemos en la que queremos;
además, debemos desarrollar un método para separar nuestro producto de todos los
demás compuestos que forman parte de la mezcla reaccionante: reactivos no
consumidos, diso lvente, catalizador , subproductos. Generalmente, el aislamiento y
la pur ificación del producto consumen más tiempo y esfuerzo que la propia
preparación. La posibilidad de aislar el producto por destilación depende de su punto
de ebullición y de los puntos de ebullición de los contaminantes; su aislamiento por
recristalización depende de su solubilidad en varios disolventes y de la de los
contaminantes. El éxito en laboratorio a menudo depende de una adecuada pred icción
de propiedades fís icas a part ir de la estructura. Los compuestos orgánicos 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 químicos: iónico, generado
por transferencia de electrones, y covalente, formado por electrones compar tidos. Las
propiedades físicas de un compuesto dependen en gran medida del tipo de enlaces
que mant ienen unidos los átomos de una molécula.

1.18 Punto de fusión

En un sólido cr ista lino las part ículas que actúan como unidades estructura les —
iones o molécu las— se ha llan ordenadas de una fo rma mu y regular y simétr ica;
hay un mode lo geométrico que se repite en el cristal.

Fusión es el cambio desde una disposic ión muy ordenada de part ícu las en el
retíc ulo cr istal ino al más des ordenado que caracteri za a los líquidos (véanse
Fig s. 1.18 y 1.19) . La fusión se produce cuando se alcanza una temperatu ra a la
cua l la energía térmica de las partículas es suf icientemente grande como para
vencer las fuerzas int racri sta linas que las mantienen en posición.

Un compuesto jón ico forma crista les en los que las unidades estruc turales son
iones. El cloruro de sodio sólido, por ejemplo, está consti tu ido por iones sodio
posi ti vos y iones clo ruro negativos que se alternan de un modo muy regular.
Cada ion pos iti vo está rodeado equ idistantemente por seis iones negativos: uno a
cada lado, uno arr iba y otro abajo, uno al frente y otro detrás. A su vez, cada ion
negativo está rodeado de forma análoga por seis posi tivos. No hay nada que
podamos llamar molécula de cloruro de sodio; un ion sodio det erm inado no
«pertenece» a ningún ion cloru ro en par tic ula r; seis cloru ros lo atr aen por igual .
El cr istal es una est ruc tur a muy fuert e y ríg ida, pues las fuerzas elect ros tát icas
que mant ienen a cada ion en posición son poderosas. Estas poderosas fuerzas
inte riónicas sólo se superan a una temperatura muy elevada: el cloruro de sodio
tiene un punto de fusión de 801 °C.

Los crista les de otros compuestos jón icos son semejantes a los del clo ruro de
sod io, en el sentido de que tienen un ret ículo iónico, aunque la disposición
geométrica exacta puede ser dif erente. En consecuencia, éstos también tienen
puntos de fus ión elevados. Muchas molécu las cont ienen tanto en laces iónicos
como cova lentes : el ni tr ato de potasio, KNO 3 , por ejemplo, está fo rmado por
iones K+ y NO 3 ; los átomos de oxígeno y ni tr ógeno de l ion NO 3

- se mant ienen
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un idos entre sí por en laces co va lentes . Las prop iedades fí sicas de compuestos
como éste están determinadas en gran med ida por los enlaces iónicos; el nit rato
de potasio tiene apr oximadamente el mismo tipo de propiedades físicas que el
cloruro de sodio.

Un compuesto no iónico, aquel cuyos átomos se mantienen unidos entre sí por enlaces
covalentes, forma cr ist ales en los que las unidades estruct ura les son moléculas.
Para que ocurra la fus ión, deben ser superadas las fuerzas que mantienen juntas
a estas molécu las; en general , estas fuerzas intermoleculares son muy débi les,
comparadas con las fuerzas que unen los iones. Para fundir el cloruro de sodio
debemos suminis trar energía suf iciente para romper los en laces iónicos entre el
Na+ y el C1 -; para fund ir el metano, CH 4 , no necesi tamos suminist ra r energía
suficiente para romper los enlaces covalentes entre el carbono y el hidrógeno,
basta con proporc ionar energía suf iciente para separar moléculas de CH4 entre sí.
Al contrario que el cloruro de sodio, el metano se funde a —183 °C.

1.19 Fuerzas intermoleculares

¿Qué tipo de fuerzas mantienen jun tas las molécu las neu tras? Al igual que las
interiónicas , estas fuerzas parecen ser de natura leza electrostá tica, en las que
cargas posi tivas at raen cargas negativas. Hay dos clases de fuerzas
intermoleculares: interacciones dipolo-dipolo y fuerzas de Van der Waals.

La interacción dipolo -dipolo es la atracc ión que ejerce el extremo posi ti vo de
una molécula polar por el negativo de otra semejante. En el cloruro de hidrógeno,
por ejemplo , el hidrógeno re lati vamente posi ti vo de una molécu la es atra ído por
el cloro re lati vamente negativo de otra:

Com o res ultado de esta interacción dipolo -dipolo , las mol écu las polar es por lo
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general se unen entre sí más fi rmemente qu e las no po la res de peso
mo lecu lar comparab le ; es ta dif erencia ent re la intens idad de las fuerzas
intermoleculares se ref leja en las propiedades físicas de los compuestos implicados.

Un tipo de atr acción dipolo -dipolo part icularmente fuert e es el enlace por
puente de hidrógeno, en el cual un átomo de hidrógeno sirve como puente entre
dos átomos electronegativos, sujetando a uno con un enlace covalente, y al otro, con
fuerzas puramente electrostáticas. Cuando el hidrógeno se encuentra unido a un
átomo muy electronegat ivo, la nube electrónica se distorsiona considerablemente
hacia éste , exponiendo el núcleo del hidrógeno. La fuer te carga posi ti va de l
escasamente proteg ido núcleo de l hidrógeno es at ra ída por la carga negativa
del átomo electronegativo de una segunda molécula. Esta atracción tiene una
fuerza de unas 5 kcal/mol, por lo que es mucho más débil que el enlace covalente—unas
50-100.

Para que un enlace por puente de hidrógeno sea importante, ambos átomos
electronegat ivos deben ser del grupo F, O, N. Sólo es suf icientemente positivo un
hidrógeno enlazado a uno de es tos elemen tos y só lo es tos tr es son
su fi ci en temente nega ti vos para que ex is ta la ' atracc ión necesa ria . Estos tres
elementos deben su efect ividad especial a la carga negativa concentrada sobre sus
átomos pequeños.

Deben exi st ir fuerzas entre las moléculas de un compues to no polar , puest o que
aun estas sustanc ias se pueden sol idif icar . Tales atracciones se conocen como
fuerzas de Van der Waals. Su existencia está explicada por la mecánica cuántica
y podemos describir su origen aproximadamente como sigue: la distribución
promedio de carga en torno a una molécula de metano, por ejemplo, es simétrica,
por lo que no hay un momento dipolar neto. Sin emba rgo, los elec tr ones se
desp la zan, de mo do qu e en un instan te cualqu ie ra esa dist ri bución
pr obab lemente se distorsi onará y habrá un pequeño dipo lo . Es te dipo lo
momentáneo afectará a la dist ribución de electrones en otra molécu la cercana
de metano; el extrem o negativo del dipolo tiende a repeler electrones, y el
pos itivo, a atraer los; es decir, el dipolo induce un dipolo de orientación opuesta en la
molécula vecina:

A pesar de que los dipolos momentáneos y los inducidos cam bian
constantemente, resul ta una atracción neta entre ambas moléculas.

Estas fuerzas de Van der Waals son de muy cor to alcance: sólo actúan ent re las
par tes de moléculas diferen tes que están en contacto íntimo, es decir, entre sus
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superficies. Veremos que la relación entre la magnitud de las fuerzas de Van der
Waals y el área de las superficies mo lecu la res (S ec. 3.12 ) nos ayudará a
comprender el efec to de l tamaño y las fo rmas moleculares sobre las propiedades
físicas.

Cada átomo tiene con respecto a otros con los que no esté unido —ya sea en otra
molécula o en otra parte de la misma— un «tamaño» efectivo, conocido como su radio de
Van der Waals. A medida que se acercan dos átomos no enlazados, aumenta la atracción
entre ellos, que llega al máximo justamente cuando se «tocan», es decir, cuando la
distancia entre los núcleos es igual a la suma de los radios de Van der Waals. Si son
forzados a juntarse aún más, la atracción es rápidamente reemplazada por repulsión de
Van der Waals, de modo que los átomos 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 capítu lo 6 analiza remos con detalle todas estas fuerzas intermoleculares,
este tipo de enlaces secundarios.

1.20 Punto de ebullición

Aunque en un líqu ido las part ículas tienen un ar reglo menos regu lar y gozan
de mayor libertad de movimiento que en un crista l, cada una de ellas es atraída
por muchas otras. La ebul li ción impl ica la separación de mo lécu las individuales ,
o pares de iones con carga opuesta, del seno del líquido (véanse Figs. 1.20 y
1.21). Esto sucede cuando se alcanza una temperatu ra suf ic iente para que la
energ ía térmica de las part ícu las supere las fuerzas de cohesión que las mantienen
en el líquido.

En el estado líquido, la unidad de un compuesto ión ico es de nue vo el ion. Cada
ion es re tenido fi rmemente por varios ot ros de carga opuesta. Una vez más,
no hay nada que podamos denominar realmente mo lécu la. Se nec es ita mucha
energía para que un par de io ne s de ca rg a op ue st a pu ed a ab an do na r el
lí qu id o; la eb ul li ci ón só lo se pr od uc e a temperatura muy al ta . El punto de
ebul li ción de l cloruro de sodio, po r ejemplo, es de 1413 °C. En el estado
gaseoso tenem os un par iónico, que puede considerarse com o una molécula de
cloruro de sodio.
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En el estado líqu ido, la un idad de un compuesto no iónico es de nuevo la
molécu la. Aquí, las débiles fuerzas intermoleculares —interacciones dipolo-dipolo
y fuerzas de Van der Waals— son más fáciles de vencer que las cons iderables
fuerzas interiónicas de los compuestos ión icos, por lo que la ebu lli ción se produce
a temperatu ras mucho más bajas. El metano no polar hierve a —161.5°C, y el cloruro
de hidrógeno polar a sólo —85°C.

Lo s lí quidos cu yas mo lécu las se ma nt iene n un idas po r pu en te s de hidr óg en o
se denominan líqu idos asoc iados. La ruptura de estos puentes requiere una
energía considerable, por lo que un líquido asociado tiene un punto de ebu lli ción
anormalm ente elevado par a un compuesto de su peso molecular y momento
dipolar. El fluoruro de hidrógeno, por ejemplo, hierve a una temperatura 100 grados
más alta que el cloruro de hidrógeno, más pesado, pero no asociado; el agua hierve a
una tem perat ura 160 grados más alta que el sulfuro de hidrógeno.

También hay compuestos orgánicos que contienen oxígeno o nit rógeno con
puentes de hidrógeno. Consideremos el metano , por ejemp lo, y reemplacemos
uno de sus hid rógenos por un grupo hidroxi lo, —OH. El compues to resultante,
CH3OH, es met anol, el miembro más pequeño de la famil ia de los alcoho les .
Est ruc turalmente, no sólo se parece al metano, sino también al agua:

Al igual que el agua, se tra ta de un líquido asociado, cuyo pun to de ebu lli ción es
«anormalmente» elevado para un compuestode su tamaño y polaridad.

Cuanto más grandes son las moléculas, más fuertes son las fuerzas de Van der
Waals. Se conservan otras propiedades —polar idad, puentes de hid rógeno —,
per o el pun to de ebu lli ción aumenta con el tamaño molecu lar. Los puntos de
ebu llic ión de sustancias orgánicas son bastante más elevados que el de la
pequeña moléc ula no polar del metano, pero rara vez encont ramos puntos de
ebul lición por encima de 350° C; a temperaturas más elevadas, comienzan a
romperse los enlaces covalentes den tro de las molécu las , con lo que compiten la
descomposición y la ebul lición . Para bajar el punto de ebul lición y as í
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minimizar la descomposición, a menudo se realiza la destilación de compuestos
orgánicos a presión reducida.

Problema 1.8: Pronostique cuáles de los compuestos orgánicos siguientes son líquidos
asociados (a) CH3, O CH3; (b) CH3F; (c) CH3Cl; (d) CH3NH2; (e) (CH3)2NH; (f) (CH3)3N.
Dibuje estructuras para indicar los puentes de hidrógeno esperados.

1.21 Solubilidad

Cuando se disuelve un sól ido o un líquido, las unidades est ruc turales —iones o
molécu las—se separan unas de ot ras y el espacio entre el las pasa a se r
ocupado por mo lécu las de disolvente. Durante la disolución, igual que en la
fusión y la ebu lli ción, debe suministrarse energ ía para ven cer las fuerzas
interiónicas o inter mol eculares. ¿De dónde proviene esta energía? La que se
requ iere para romper los en laces en tre las part ículas de l so lu to es aportada
por la formación de enlaces entre part ículas de soluto y moléculas de disolvente:
las fuerzas atractivas anteriores son reemplazadas por otras nuevas.

Ahora bien, ¿cómo son estos enlaces que se establecen ent re el soluto y el
disolvente? Consideremos primero el caso de los solutos fónicos.

Se necesi ta una cant idad cons iderable de energía para vencer las poderosas
fuerzas electrostáticas que sostienen un retículo iónico. Sólo el agua y otros disolventes
muy polares pueden disolver apreciablemente compuestos iónicos. ¿Qué tipo de
enlaces se forman entre iones y un disolvente polar? Por def inición, una molécula
polar tiene un extremo positivo y otro negativo; por tanto, hay atracc ión
electrostá tica entre un ion posi tivo y el extremo negativo de una molécula de
disolvente, y entre un ion negativo y la parte posi tiva de la molécu la de
disolvente. Estas atracc iones se llaman enlaces ion -dipolo . Cada uno de estos
enlaces ion-dipolo es relati vamente déb il, pero en con jun to aportan suf iciente
energía para vencer las fuerzas interiónicas del crista l. En la solución, cada ion
está rodeado por muchas moléculas de disolvente, por lo que se dice que está
soluatado; si el disolvente es agua, se dice que el ion está hidratado. En solución,
tanto en estado sól ido como líqu ido, la unidad de una sustancia como el cloruro de
sod io es el ion, aunque en este caso es un ion solvatado (véase Figura 1.22).

Para que un diso lvente pueda diso lver compuestos iónicos, debe tener también
una cons tante dieléctr ica elevada, o sea, debe poseer prop iedades al tamente
aislan tes para disminuir la atracción entre iones de carga opuesta cuando
están solvatados.
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El agua debe sus re levantes propiedades como diso lvente de sustancias
iónicas, no solam ente a su polar idad y a su eleva da constante die léctr ica , sino
también a otro factor: cont iene el grupo —OH, por lo que puede for mar puentes
de hidrógeno. El agua solva ta tanto cationes como aniones; los cat iones en su
polo negativo (bás icamente, sus electrones no compartidos), y los aniones, por medio
de puentes de hidrógeno.

Pasemos ahora a la disolución de solutos no iónicos.

Las característ icas de la so lubi lidad de compuestos no iónicos están
determinadas principalmente por su polaridad. Las sustancias no polares o
débilmente polares se disuelven en disolventes no polares o lig eramente polares;
los compuestos muy polares lo hacen e n disolventes de alta polaridad. «Una
sustancia disuelve a otra similar», es una reg la empírica muy úti l. El metano es
soluble en tet rac loruro de carbono, porque las fuerzas que mantienen unidas las
moléculas de metano y las de tetrac loruro de carbono —las interacciones de Van
der Waals— son reemplazadas por otras muy sim ila res , las que unen molécu las
de tet rac loruro de carbono a moléculas de metano.

Ni el metano ni el tet rac loruro de carbono son apreciablemente solubles en agua,
cuyas moléculas, muy pola res, se atraen mutuamente por interacciones dipolo -
dipolo muy intensas: los puentes de hidrógeno; por otra par te, sólo podría haber
fue rzas atract ivas muy débi les entre las moléculas de agua y las no polares de
metano o de tetracloruro de carbono.

Por el contrario, el metanol, CH 3OH, compuesto orgánico muy polar, es
tota lmente soluble en agua. Los puentes de hidrógeno entre las moléculas de
agua y las de met anol pueden reemplazar fácilmente a los puentes de hidrógeno
simi lares formados ent re diferen tes moléculas de metanol y diferentes moléculas
de agua.

La comprens ión de la natura leza de las soluciones es fundamenta l para
entender la química orgánica. La mayoría de las reacciones orgánicas se
efectúan en solución, y es cada vez más evidente que el disolvente hace mucho
más que simplemente unir moléculas diferentes para que puedan reaccionar entre sí.
El disolvente está implicado en las reacciones quetienen lugar en él; cuánto y en qué
forma está impl icado es algo que empieza a saberse ahora. En el capí tu lo 6,
cuando es tudiemos un poco más las reacciones orgánicas y cómo se real izan,
volveremos sobre este tema —que apenas tocamos aquí— y examinaremos en
detalle la función del disolvente.

1.22 Acidos y bases

Al pasar ahora de las propiedades físicas a las químicas, revisemos
breve mente un tem a co no cido qu e es fu nd am en ta l pa ra la co mp re ns ión de la
qu ím ica or gá ni ca : ac idez y basicidad.

Los términos ác ido y base se han definido de varias formas, correspondiendo
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cada def inici ón a un mod o par tic ula r de considerar las propiedades de acidez y
basic idad. Nos se rá út il obse rvar ác idos y ba ses desd e dos de es tos puntos
de vist a; el qu e el ij amos dependerá del problema que se tenga a mano.

De acuerdo con la def inic ión de Lowry-Bronsted, un ácido es una sustanc ia que
entrega un protón, y una base, una que lo acepta. Al diso lver ácido sulfúrico en
agua, el ácido H2SO4 ent reg a un pro tón (nú cleo de hid róg eno) a la bas e H 20
para formar el nuevo ácido H 3O+ y la nueva base HSO 4

-. Cuando el cloruro de
hidrógeno reacciona con el amoniaco, el ácido HCI en tr ega un protón a la
ba se NH 3 para fo rm ar el nuevo ác id o NH 4

+ y la nueva base Cl-.

Según la definición de Lowry-BrySnsted, la fuerza de un ácido depende de su
tendencia a ent reg ar un protón, y la de una base, de su tenden cia a aceptarlo.
El ácido sulfúr ico y el cloruro de hidrógeno son ácidos fuertes, puesto que
tienden a entregar un protón con mucha fac ili dad; a la inversa, el ion bisul fat o,
HSO4

-, y el ion clo ruro deben ser nec esaria men te bases débi les, puesto que
demuestran poca tendencia a adheri rse a protones. En las dos reacciones que
acabamos de describir , el equilibrio favorece la formación del ácido y la base
más débiles.

Si se mezclan H2SO4 y NaOH acuoso s, el áci do H30+ (ion hid ronio ) ent reg a un
protón a la base OH - para formar el nuevo ácido H20 y la nueva base H20. Al
mezclar NH4C1 y NaOH acuosos, el ácido NH4

+ (ion amonio) entrega un protón a la
base OH- para formar el nuevo ácido H 2O y la nueva bas e NH 3. En amb os cas os,
la bas e fue rte, el ion hid róx ido, ha aceptado un pro tón para formar el ácido déb il
H2O. Si disponemos estos ácidos en el orden ind icado, debemos disponer
necesariamente las bases (conjugadas) correspondientes en orden opuesto.
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