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FASES CONDENSADAS

Todos los elementos, moléculas y compuestos, a presiones características, condensan si se les enfría lo suficiente y solidifican si se les enfría aún más. El proceso es completamente reversible con el aumento de la temperatura.  Los líquidos se caracterizan por su fluidez en oposición a la rigidez de los sólidos. A diferencia de los gases, ambos son altamente incompresibles y resistentes a los cambios de volumen inducidos por temperatura, comportamiento asociado al hecho de que sus átomos o moléculas se mantienen unidos a distancias casi similares al tamaño de las de las moléculas o átomos aislados.

Individualmente, los líquidos presentan características fisicoquímicas que los distinguen entre sí, como puntos de ebullición, viscosidad y  tensión superficial, en tanto los sólidos pueden ser cristalinos, maleables, lustrosos, quebradizos etc. y muestran un amplio rango de temperaturas de fusión. De acuerdo con la naturaleza de las fuerzas que mantienen los átomos o moléculas unidas, los sólidos se clasifican en Moleculares, Covalentes, Iónicos y Metálicos. La Tabla I muestra propiedades para algunas de estos sólidos y sus respectivos líquidos

Los sólidos iónicos están formados por al menos dos clases de átomos de diferente electronegatividad, unidos por enlaces iónicos muy fuertes. Su estructura es generalmente cristalina y rígida y se caracterizan por puntos de fusión y ebullición muy altos.

Los sólidos covalentes, pueden considerarse como moléculas gigantescas, en la que todos los átomos se encuentran enlazados entre sí mediante enlaces covalentes. Este enlace se caracteriza por ser muy fuerte y rígido. También la estructura de estos sólidos es generalmente cristalina y rígida y se caracterizan también por poseer puntos de fusión y ebullición muy altos.

En los sólidos metálicos los iones de los átomos metálicos se mantienen unidos entre sí por la interacción atractiva con un “mar de electrones” que los envuelve completamente. Este enlace se caracteriza por ser más flexible y menos fuerte. Los metales poseen puntos de fusión muy variable dependiendo del número de electrones en las bandas de enlace. Se caracterizan por ser dúctiles y maleables.

Los sólidos moleculares se caracterizan por poseer bajos puntos de fusión y ebullición, debido a que las fuerzas de unión entre átomos o moléculas son muy débiles. Los gases inertes o nobles (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn) no forman enlaces (excepto un compuesto de Xenón) con ningún otro tipo de átomo, así es que los sólidos o líquidos formados de gases inertes son claramente  sólidos moleculares. Los no-metales forman moléculas diatómicas entre sí (H2, O2, N2, Cl2, etc.) pero al condensar o solidificar las moléculas se mantienen unidas por fuerzas débiles de interacción intermolecular. 

Todas estas interacciones intermoleculares, que mantienen unidos los sólidos moleculares, se conocen con la denominación común de Fuerzas de Van der Waals y son de variada naturaleza, como se verá a continuación.

. 

Tabla I. Propiedades de algunos sólidos.

(H en (Kcal/mol) y (S en (cal/°Kmol)

Sustancia

Fusión
Ebullición
        (H 

         (S 


Sólido Molecular

(°K)
(°K)
Fusión
Vapor.
Fusión
Vapor.

Helio
He
1.4
4.2
0.005
0.020
1.5
4.7

Hidrógeno
H2
14
20
0.03
0.22
2.0
15.8

Neón
Ne
24
27
0.080
0.431
3.26
17.5

Nitrógeno
N2
63
77
0.17
1.33
2.7
17.2

Argón
Ar
83
87
0.28
1.56
3.4
17.9

Metano
CH4
89
112
0.23
2.2
2.6
19.7

Xenón
Xe
161
166
0.55
3.02
3.4
18.3

Cloro
Cl2
172
239
1.53
4.88
8.9
20.4

n-nonano
C9H20
220
424
3.7
9.0
16.8
21.3

Tetraclor. Carb.
CCl4
250
350
0.64
7.1
2.6
20.4

Agua
H2O
273
373
1.4
11.3
5.3
30.1

Benceno
C6H6
278
353
2.4
8.3
8.5
23.5

Naftaleno
C10H8
353
491
4.6
9.7
12.9
19.7










Sólido Covalente








Cloruro Berilio
BeCl2
678
760
3.0
25.0
4.5
30.0

Germanio
Ge
1233
2973
8.3
-
6.7
-

Silicio
Si
1683
2560
11.0
-
6.5
-

Cuarzo
SiO2
1833
-
2.0
-
1.1
-

Grafito
C(Graf)
3273
5100
-
-
-
-

Diamante
C(Diam)
Grafito
-
-
-
-
-










Metales








Mercurio
Hg
234
630
0.58
15.5
2.5
24.5

Sodio
K
371
1153
0.63
24.6
1.7
21.1

Litio
Li
353
1599
1.0
.
3.0
-

Plomo
Pb
600
2023
1.2
43.0
2.0
21.3

Aluminio
Al
933
2600
2.6
67.6
2.8
26.0

Plata
Ag
1234
2466
2.7
60.7
2.2
24.6

Platino
Pt
2042
4282
5.2
125
2.5
26.7










Sólidos Iónicos








Nitrato Potasio
KNO3
610
673
2.8
-
4.6
-

Bromuro Plata
AgBr
703
1806
2.2
37.0
3.1
20.5

Cloruro Plata
AgCl
728
1830
3.2
43.7
4.3
23.9

Cloruro Magnesio
MgCl2
987
1691
10.3
32.7
10.4
19.3

Cloruro Potasio 
KCl
1045
1680
6.1
38.8
5.8
23.1

Cloruro Sodio
NaCl
1081
1738
6.8
40.8
6.3
23.5

Cloruro Bario
BaCl2
1235
1462
5.4
57
4.4
27

INTERACCIONES INTERMOLECULARES 

FUERZAS DE VAN DER WAALS

Fuerzas Dipolo-Dipolo y de Dispersión de London

Los gases nobles no forman enlaces de ningún tipo con otros átomos, sin embargo se les puede licuar y forman sólidos covalentes. Esto muestra que hay algún tipo de interacción entre los átomos, es decir,  los núcleos y electrones de dos átomos pueden interactuar entre sí a corta distancia y lo hacen de una manera muy compleja. De hecho, el que licúen o solidifiquen muestra que esta interacción puede llegar a ser importante. F. London sugirió que esta interacción puede describirse, cuando se mira desde lejos, como la interacción entre dipolos instantáneos que se producen en los átomos dependiendo de la posición relativa de los electrones y núcleos, como se muestra en la Figura 1.
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Cuando se produce uno de estos dipolos en un átomo, instantáneamente induce una configuración energéticamente favorable (atractiva) en un vecino, de manera que en el promedio global de todos los dipolos instantáneos de los átomos, la configuración es atractiva. Estas fuerzas, de interacción entre dipolos instantáneos se denominan Fuerzas de London. 

En las interacciones dipolo-dipolo  predominan las interacciones atractivas (energía potencial negativa) a larga distancia y a corta distancia las repulsiones son más importantes. Empíricamente este potencial de interacción entre dos dipolos se puede escribir como
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Fig.21   Dispositivo esquemático de difracción de rayos X mediante un cristal

 



(1)

donde r es la distancia entre los dipolos y a y b son constantes características de cada par interactuante. La ecuación (1) rige también para la interacción entre moléculas que poseen dipolos permanentes debido a una asimetría en la distribución electrónica por diferencias de electronegatividad y estructura molecular asimétrica, como por ejemplo HCl, HF,  H2O,  NH3, etc. En estos casos hablamos de Fuerzas Dipolo-Dipolo. La forma de la curva V(r) se muestra en la Figura 3 para los gases nobles.

Cuando uno examina la Tabla I, nota que los puntos de fusión y de ebullición de los gases nobles aumentan a medida que aumenta el número atómico. Puesto que para ellos sólo existen fuerzas de London, la magnitud de estas fuerzas crece por varias razones. Por una parte, aumenta el tamaño atómico y los electrones más externos se encuentran menos ligados y por ende la densidad electrónica es más fácilmente deformable, y por otra parte, aumenta también el número de electrones. La presencia de otro dipolo (permanente o inducido) distorsiona cada vez con mayor facilidad la distribución electrónica en torno al núcleo (que es esférica en un átomo aislado), originando momentos dipolares eléctricos temporales en la molécula que 

desaparecen cuando perturbación desaparece. Estos momentos dipolares temporales se denominan dipolos inducidos (Figura 2). La facilidad con que la distribución electrónica en un átomo o una molécula puede ser distorsionada, por una carga o dipolo externo, se denomina Polarizabilidad Eléctrica y se designa con la letra (. 
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Figura 1.  Fuerzas de Dispersión de London 


La polarizabilidad aumenta fuertemente con el tamaño del átomo o molécula y con el número de electrones.

A temperaturas suficientemente bajas, cuando la energía cinética, de dos átomos de gases nobles que chocan, es insuficiente para que se separen nuevamente, éstos forman un agregado dimérico estable, donde la distancia entre los átomos corresponde a aquella del mínimo del pozo de energía potencial que se muestra en la Figura 3. 
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Si los agregados crecen en tamaño formando racimos, éstos cuando son suficientemente grandes caen por gravedad y entonces se dice que el gas condensa formando la fase líquida, en la que todos los átomos se encuentran unidos por fuerzas de Van der Waals atractivas. Lo anterior es válido para cualquier líquido.

Al inspeccionar la Figura 3, se observa que la distancia átomo-átomo y la profundidad del pozo de energía potencial aumenta en los dímeros estables, con el número atómico. Lo primero es resultado del aumento del tamaño atómico y lo segundo, en términos simples, es debido al aumento de la polarizabilidad con el número atómico por un lado y de la carga nuclear por otro, haciendo que las fuerzas intermoleculares sean mayores. La energía para romper las uniones de estos agregados es igual a la profundidad del pozo y en consecuencia se espera que las temperaturas de fusión y ebullición aumenten en el grupo (del Helio al Xenón) como puede apreciarse en la Tabla I.

El Enlace Hidrógeno
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Fig.2   Interacción Dipolo-Dipolo Inducido

Las fuerzas intermoleculares dipolo-dipolo y dipolo-dipolo inducido explican bien las tendencias que se observan en la variación de los puntos de ebullición en familias de compuestos de estructura química similar. Por ejemplo, considerar las variaciones del punto de ebullición de los hidruros dentro de un grupo, como se muestra en la Figura 4. 

En esta figura, las variaciones dentro de un mismo grupo (en el número atómico) se muestran horizontalmente y las variaciones, dentro del mismo período, se muestran verticalmente.

- Para la familia de hidruros del Grupo IV (CH4, SiH4, GeH4, SnH4), que no tiene momento dipolar permanente, las fuerzas son sólo de tipo dipolo inducido-dipolo inducido. Aquí se observan los menores puntos de ebullición. El incremento a lo largo del período es fácilmente atribuible al aumento de la polarizabilidad molecular ( debido al aumento del número de electrones y tamaño molecular.

- Las moléculas del grupo V, VI y VII todas tienen momento dipolar permanente y en este caso operan fundamentalmente fuerzas de tipo dipolo-dipolo y dipolo-dipolo inducido, que por ser de mayor magnitud elevan el punto de ebullición. La simetría de la molécula, es decir su forma, y las polarizabilidades influyen en las magnitudes relativas de los momentos dipolares permanentes y de ahí en las diferencias de puntos de ebullición que se encuentran a lo largo de un período (variaciones verticales). 

Las tendencias observadas, en todo caso, muestran que, a partir del tercer período, el punto de ebullición crece al avanzar en el período. De acuerdo a esto, se podría asegurar que los puntos de ebullición de H2O, NH3  y HF serían todos muy bajos (líneas punteadas en la Figura 4) y que por ejemplo el agua y el ácido fluorhídrico deberían ser gases a temperatura ordinaria. Sin embargo  lo que se observa es que el H2O y el HF son ambos líquidos a temperatura ordinaria y que H2O, NH3  y HF  tienen temperaturas de ebullición mucho más altas que lo que se podría esperar de interacciones dipolo-dipolo. La explicación incorpora una contribución adicional a las fuerzas de Van der Waals, un orden de magnitud superior a las interacciones dipolo-dipolo, conocidas como enlace hidrógeno.

El enlace hidrógeno es una fuerza de atracción moderada que ocurre entre un átomo de hidrógeno acídico, es decir enlazado covalentemente a un átomo muy electronegativo, con un par solitario de electrones de otro átomo también electronegativo. Esta fuerza de unión entre moléculas es mucho menos fuerte que un enlace covalente, pero a su vez mucho más fuerte que las atracciones tipo dipolo-dipolo. Para tener una idea de las magnitudes relativas de estas fuerzas, comparemos los siguientes valores típicos de interacción: la energía del enlace covalente simple en una molécula de hidrógeno es de 100 [Kcal/mol], la energía del enlace hidrógeno para el sistema agua-agua (agua líquida) es de 5-6 [Kcal/mol], mientras que una fuerza de Van der Waals tipo dipolo inducido-dipolo inducido, por ejemplo para el sistema H2-H2  es de 0.22 [Kcal/mol](ver Tabla I).

La característica principal del enlace hidrógeno, es que es suficientemente fuerte como para mantener las uniones estables a altas temperaturas (la temperatura ordinaria de 273°K es una temperatura relativamente alta) pero también suficientemente débil como para romperlo sin requerimientos excesivos de energía. Hay importantes consecuencias de esta característica. En moléculas de importancia biológica por ejemplo, el enlace hidrógeno intramolecular es responsable de la forma helicoidal de las proteínas y los enlaces hidrógeno intermoleculares son responsables de mantener unidas las dos hebras de la doble hélice del ADN. 

También el enlace hidrógeno es responsable de las propiedades físicas como tensión superficial y viscosidad de los líquidos y la dureza de los sólidos moleculares que lo exhiben. En la Figura 5 se muestran algunas estructuras enlazadas por enlaces hidrógeno y sus energías asociadas.
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Fig.4  Puntos de ebullición de hidruros covalentes de varios grupos


Para el agua, las interacciones derivadas del enlace hidrógeno son responsables de la alta tensión superficial que exhibe, su viscosidad, alto punto de fusión (273°K), alto punto de ebullición (373°K) y la alta dureza que muestra el agua sólida (hielo). En la Figura 6 se muestran los tipos de fuerzas de Van der Waals más importantes encontrados en agua.

[image: image36.wmf].

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

Metanol

CH

3

O

H

O(C

2

H

5

)

2

Eter Dietílico

E[Kcal/mol]

2.5

Acido Fórmico

Acido Fórmico

H

O

O

H

H

O

C

O

H

7.0 (14.0)

C

.

.

.

Cl

3

C

H

O=C(CH

3

)

2

Cloroformo

Acetona

E[Kcal/mol]

2.5

.

.

.

C

6

H

5

O

H

N(CH

3

)

3

Fenol

Trimetilamina

5.8

F

H

F

H

7.0

Ac.Fluorhídrico

.

.

.

Cl

H

Cl

14.0

Ac.Clorhídrico

Ion cloro

Fig. 5  Algunos enlaces hidrógenos y sus energías respectivas


La geometría de la molécula permite la formación de 4 enlaces hidrógenos dispuestos en forma tetraédrica, lo que le da una estabilidad especial al sólido. Este arreglo de enlaces da origen a estructuras anulares de 6 moléculas de agua, las que pueden a su vez enlazarse entre sí, formando estructuras cristalinas como el fragmento de cristal mostrado en la Figura 7.
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Fig. 8    Formación de una banda en un cristal de Litio


Un aspecto interesante de la estructura del hielo es la presencia de “canales tubulares hexagonales”  formados por superposición de estas estructuras hexagonales. Esto explica la menor densidad del hielo sólido que la del agua líquida, debido a que en agua no existe la regularidad de los arreglos moleculares encontradas en el hielo. Por esta razón el hielo flota en el agua y que el agua (en ríos o lagunas) solidifique por la superficie. También explica el descenso en la densidad del agua por debajo de los 4°C. A esa temperatura, el agua líquida está fundamentalmente formada por racimos moleculares, de diversos tamaños, en los cuales comienzan a predominar estas estructuras hexagonales que dejan huecos en su interior y haciendo que no todo el volumen esté ocupado por moléculas de agua.

EL ENLACE METALICO

Metales
La mayor parte de los elementos, a la izquierda del Carbono, son metales. Se caracterizan por poseer pocos electrones y exceso de orbitales, lo que es su característica principal. Poseen una apariencia lustrosa y brillante, alta conductividad eléctrica y termal y son dúctiles y maleables. 

A modo de comparación, se listan conductividades  eléctricas de algunas sustancias sólidas comunes:


Sustancia

Tipo de Sólido
Conductividad








[Ohn cm]-1

Plata


Metal


6.3 105

Grafito


Covalente

5.0 104  


Cloruro de Sodio 
Iónico


1.0 10-7  


Diamante

Covalente

1.0 10-14  


Azufre


Molecular

1.0 10-17
  


Parafina

Molecular

2.0 10-19

Los metales mejores conductores de la electricidad son al mismo tiempo los mejores conductores del calor, como se muestra en la Tabla II, lo que quiere decir que ambas propiedades se encuentran relacionadas entre sí. 

Tabla II. Conductividades  Eléctricas [Ohm cm 10-6]  y 

Térmicas [cal/cm sec. °K] de algunos metales

Elemento
Conductividad

Eléctrica
Conductividad

Térmica

Ag
0.63
1.01

Cu
0.60
0.99

Au
0.46
0.70

Ca
0.29
0.30

Na
0.24
0.32

Mo
0.19
0.35

Zn
0.17
0.27

W
0.18
0.14

K
0.16
0.23

El modelo simplificado de orbitales moleculares del enlace metálico.

El enlace en Litio sólido

La estructura electrónica de Litio es 1s22s1, es decir pose un electrón de valencia y cuatro orbitales de valencia (incluidos los orbitales 2p). Este es un ejemplo de un átomo con pocos electrones. La estructura electrónica de la molécula Li2 es ((1)2 ((1*)2 ((2 )2  y se puede apreciar que existe una capacidad adicional de enlace debido a la existencia de orbitales vacíos, próximos en energía. Esta capacidad hace que los compuestos entre átomos deficientes en electrones tiendan a agruparse en racimos o clusters, para compartir los pocos electrones disponibles con sus vecinos. La estructura de racimos es la característica principal de los metales.
Si consideramos un cristal de Litio como una gran molécula, se puede entender el enlace en el sólido desde un punto de vista de sus orbitales moleculares. Tomando sólo los orbitales 2s de Litio para formar enlace, construimos un cristal unidimensional, como se muestra en la Figura 8, agregando sucesivamente un átomo más al cristal. 

En la Fig. 8 se ven los orbitales moleculares y  sus respectivas energías relativas, a medida que se agregan átomos a la cadena. En esta figura, ( representa la interacción atractiva entre dos átomos consecutivos. 

Lo que es notorio al formar un cristal unidimensional de esta forma, es que la diferencia en energía entre el nivel más alto y el más bajo es siempre 4(. En consecuencia, a medida que aumenta el número de orbitales moleculares, sus valores de energía estos se van compactando entre -2( y +2( y cuando hay un número muy grande de átomos (1023), la separación entre los orbitales es tan pequeña que pueden considerarse un continuo de energía o una banda de energía. Notamos además que, debido a que cada átomo de Litio aporta 1 electrón al sistema y cada orbital del cristal acomoda 2 electrones, la banda está llena sólo hasta la mitad y la mitad superior se encuentra vacía, pero ambas bandas, la vacía y la llena, se encuentran unidas  lo que es una característica central en las propiedades de conducción de los metales. Otra característica que observamos en la Figura 8, es que estos orbitales moleculares se extienden por todo el cristal unidimensional, lo que es importante en la movilidad de los electrones.
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Conducción en Metales

En un cristal eléctricamente neutro, como no debe haber acumulación de carga en ninguna zona, el número de electrones que se mueven en una dirección, a través de una sección en cualquier parte de él, debe ser el mismo que los que se mueven en dirección opuesta. En las bandas, esto significa que hay orbitales que describen electrones moviéndose en una dirección y otros orbitales que describen electrones moviéndose en la dirección opuesta y hay igual número de electrones en cada uno de estos orbitales. Esta situación de igual ocupación se muestra en la Figura 9(A).

Aplicamos ahora un campo eléctrico externo sobre el cristal, el que efectúa una fuerza sobre los electrones. Observamos que para aquellos electrones que se mueven “contra” la dirección de esta fuerza, las energías de los orbitales en que se encuentran suben, mientras que para aquellos que se mueven “a favor” de esta fuerza, las energías de sus respectivos orbitales bajan, como se muestra en la Figura 9(B). La banda es un continuo de energías, por lo tanto los electrones ocupando niveles más altos se vacían hacia los niveles desocupados de menor energía. Cuando esto ocurre, se produce un desbalance en el número de electrones que se mueven en una dirección con respecto a los que van en dirección contraria. El efecto global es que se observa un flujo neto de electrones, o conducción eléctrica.
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Fig. 10   Bandas en un cristal de Berilio, incluyendo orbitales 2s y 2p

Para que exista conducción eléctrica en el cristal, es requisito indispensable que la banda vacía, llamada banda de conducción, se encuentre unida con la banda ocupada por electrones, llamada banda de valencia.  

Esta característica, propia de los metales es un poco más general al requerir que para que haya conducción eléctrica, debe existir una banda continua de niveles de energía, en la que al menos una porción de ella, aunque sea muy pequeña, se encuentre vacía. Los materiales que exhiben esta cualidad se denominan Conductores  y su estructura de bandas es del tipo mostrado en la Figura 9(A).

Considerar un material para el cual esta banda se encuentra completamente llena. Cuando se produce el desplazamiento de niveles de energías por efecto de aplicación de un campo eléctrico, no existen orbitales vacíos hacia los cuales puedan “vaciarse” los electrones que se encuentran en niveles más altos y la conducción eléctrica es imposible. Los materiales que tienen bandas completamente llena se denominan Aisladores. Estos materiales también poseen una banda de conducción, que se encuentra muy separada de la banda de valencia. Esta separación entre las dos bandas se denomina gap o brecha de conducción (Ver Figura 11). 

El enlace en Berilio sólido

Es bien sabido que Berilio es un metal y por lo tanto es un conductor de la corriente eléctrica. Su estructura electrónica es  1s22s2, de manera que si construyéramos una estructura de bandas  basada solamente en contribuciones de los orbitales 2s de los átomos individuales, cada orbital o nivel energético del cristal se encontraría doblemente ocupado y  la banda formada se encontraría completamente llena. Si este fuera el caso El Berilio sólido sería un aislador.

La propiedad conductora del Berilio se explica porque éste tiene orbitales 2p vacantes y suficientemente cercanos en energía como para que la banda originada por interacción entre orbitales 2p se traslape con la banda 2s, produciendo una banda única que no está totalmente llena, como se muestra en la Figura 10.
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La propiedad conductora de muchos metales se explica por exhibir una estructura electrónica de bandas originadas por traslape de bandas llenas y vacías.
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 En síntesis y con referencia a la Figura 11, un material conductor es aquel para el cual el gap de conducción es cero. Un material aislador es aquel para el cual el gap de conducción es grande. Es posible incluir un tercer tipo de material en el cual el gap de conducción no es cero pero suficientemente pequeño como para que bajo ciertas circunstancias el material se pueda hacer conductor. Tales materiales se denominan semiconductores intrínsecos. 

El modelo del “mar de electrones” del enlace metálico. 

En una representación aproximada, el potencial para los electrones átomo aislado decae con el inverso de la distancia al núcleo. Los electrones se ubican en orbitales atómicos cuyos niveles de energía asociados son discretos y habrá algunos llenos y algunos vacíos. Sin embargo, todos los electrones se encuentran ligados al núcleo. 

Cuando varios átomos de metal se ponen contiguos, a distancias apropiadas, interactúan entre ellos causando que las barreras de energía potencial entre átomos contiguos decrezcan y en consecuencia, habrá algunos electrones que permanecen confinados entorno a su núcleo y otros que, debido a que el nivel de energía en que se encuentran queda por encima de las barreras de potencial entre átomos contiguos, se deslocalizan por todo el cristal. La Figura 12 ejemplifica lo anterior para un cristal de magnesio metálico, cuya configuración electrónica es  1s22s22p63s2. Se observa que los electrones 1s, 2s y 2p son electrones localizados mientras que los electrones 3s se encuentran distribuidos por todo el cristal, en los niveles energéticos de una banda parcialmente llena, generada por traslape de las bandas 3s y 3p.
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Fig. 12   Estructura de bandas y enlace en un cristal de Magnesio


Lo anterior ha sugerido visualizar la estructura y enlace en metales como un conjunto de iones (núcleos con sus electrones localizados) inmersos en un “mar” de electrones deslocalizados  por todo el cristal. Las estructuras cristalinas de los metales serían aquellas que uno obtendría al apilar o empaquetar iones tal como si fueran esferas, es decir hexagonal compacto y cúbico compacto. Estos dos tipos de estructuras cristalinas son las que efectivamente muestran todos los metales. 

Dopado

Un semiconductor intrínseco, es un material que conduce muy pobremente la electricidad. La capacidad conductora de este material puede elevarse considerablemente aumentando la temperatura o por inclusión en la red cristalina de otro elemento de aproximadamente el mismo tamaño y con menor o mayor número de electrones que el huésped. Este último proceso se conoce como dopado.

Silicio es un semiconductor intrínseco, su estructura electrónica es 3s23p2. Su red cristalina puede doparse con Fósforo (3s23p3) o con Boro (2s22p1), que son elementos que son de similar tamaño como se muestra en la Figura 13.
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Fósforo tiene un electrón demás, mientras que Boro uno de menos y en consecuencia hay un enlace faltante. Los portadores para la conducción eléctrica son electrones que aporta el Fósforo y “huecos positivos” de la red que generan los átomos de Boro. En lenguaje de estructura de bandas, en la Figura 14, se puede observar que cuando se agregan electrones (dopado tipo-n) a  la banda de un semiconductor (cuya banda de valencia está completa), éstos ocupan la banda de conducción y cuando la red es deficiente en electrones (dopado tipo-p), la banda de valencia deja de estar completamente llena. En ambos casos el semiconductor se transforma en un conductor.
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Fig. 13 Dopado de Silicio por Fósforo y Boro


 SOLIDOS COVALENTES
Algunos sólidos se encuentran unidos, del mismo modo que las moléculas, pero en redes cristalinas. Los principios del enlace en moléculas son suficientes para explicar las estructuras observadas y sus características.

Grafito y Diamante

Ejemplos de elementos sólidos enlazados mediante enlace covalente son las estructuras cristalinas de Carbono, que se muestran en la Figura 15. 

Una de ellas, el Diamante, consiste de átomos de carbono, con una hibridación sp3, se encuentran enlazados tetraédricamente cada uno de ellos a otros cuatro átomos de carbono formando una estructura que puede considerarse una molécula gigantesca. Los enlaces covalentes entre cada par átomos son muy fuertes y la distancia de 1.54 ( es la misma que en etano (C2H6).

La otra forma de carbón elemental es el Grafito, en las que los átomos, con una hibridación sp2, se enlazan  covalentemente formando estructuras bidimensionales de la misma forma que en benceno. La longitud del enlace C-C aquí es de 1.42 (.
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Fig. 15  Las estructuras cristalinas de Carbono elemental


En grafito, el espaciado entre las capas bidimensionales es de 3.5 (, una distancia muy grande para constituir enlaces C-C, de manera que las capas de grafito se encuentran unidas entre sí por fuerzas de Van der Waals. Grafito es un cristal molecular en una dirección y covalente en las otras dos. Los electrones ( entre capas de grafito se encuentran completamente deslocalizados y son responsables de que el grafito sea un buen conductor de la electricidad en la dirección paralela a las capas.

El Silicio, Germanio y Estaño forman cristales con la estructura del diamante. Estaño tiene otras dos estructuras que son de carácter metálico. Igual que el diamante, el Silicio y el Germanio tienen la banda de valencia separada de la conducción, aunque el gap es mas pequeño y a diferencia de éste son semiconductores.

Cuarzo y Sílice

Otros sólidos covalentes, muy abundantes,  son sustancias formadas por Silicio y Oxígeno llamadas silicatos.  El cuarzo SiO2, tiene la estructura cristalina mostrada en la Figura 16. 
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Fig. 16  Estructura cristalina de Cuarzo SiO
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En esta estructura, cada átomo de silicio se encuentra rodeado por un tetraedro de átomos de oxígeno. Cada oxígeno sirve para unir dos tetraedros. Los enlaces de la red cristalina covalente son extremadamente fuertes, dando como resultado que cuarzo sea una de las sustancias sólidas con más alto punto de fusión.

Polímeros y Silicona 

Los Polímeros en general son sólidos covalentes en los que una unidad (monómero) se repite indefinidamente en una cadena. Las propiedades físicas y químicas del polímero dependen del tipo de monómero y como se entrelazan entre sí las cadenas poliméricas (cross-linking).

Un ejemplo de polímero orgánico es el polietileno 
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En esta estructura n significa que la unidad (CH2) se repite indefinidamente. Este ejemplo es de un polímero o cadena unidimensional. El polímero se denomina de baja dimensionalidad. 

Otro ejemplo lo constituyen los polímeros denominados siliconas, las que tienen la estructura general
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Aquí R representa cualquier grupo orgánico. El esqueleto de este polímero está sostenido por fuertes enlaces Si-O pero al mismo tiempo es unidimensional, lo que le confiere al polímero firmeza pero a la vez gran flexibilidad.

Las propiedades físicas de estos polímeros, dureza y resistencia al calor y frío, pueden mejorarse al entrelazar o unir las cadenas mediante enlaces covalentes, como se muestra en la Figura 17.
[image: image49.wmf]Si

CH

3

CH

3

O

Si

CH

3

CH

2

O

Si

CH

3

CH

3

O

Si

CH

2

CH

3

O

Si

CH

3

CH

3

O

Si

CH

3

CH

3

O

Cross linking

Fig. 17  Cross-linking en metil-siloxano para formar una silicona


SOLIDOS IONICOS
Las sales son compuestos químicos, generalmente sólidos, que funden a elevadas temperaturas. En estado fundido conducen la corriente eléctrica y también al estar disueltas en agua, la solución también es conductora, es decir se generan iones portadores. Esto sugiriere que el sólido está también compuesto por estos iones, unidos por atracción electrostática, lo que se denomina un enlace iónico.

El enlace iónico

La idea más simple del enlace iónico es la unión, por atracción electrostática, entre un ion positivo y otro negativo, los que se generan por traspaso de uno o más electrones desde la capa de valencia de un átomo al otro. 

El enlace iónico se encuentra en compuestos formados por átomos muy electropositivos (Na, K, Mg, Ca, etc.) con átomos muy electronegativos (F, Cl, O, P, etc.). 

Consideremos la formación de una molécula gaseosa del compuesto Cloruro de Sodio NaCl(g) a partir de átomos de Cloro y Sodio, ambos en fase gas. Las configuraciones electrónicas correspondientes son Na(3s1) y Cl(3s2 3p5). 

Debido a la considerable diferencia en electronegatividades entre ambos elementos, se esperaría que el átomo Na(g) traspase un electrón al átomo  Cl(g)  de la siguiente manera

Na (3s1)  +  Cl (3s2 3p5)  (   Na+ (2s2 2p6)  +  Cl-  (3s2 3p6)

(2)

Este proceso involucra arrancar un electrón del Na para formar el ion Na+, el gasto de energía corresponde a la energía de ionización de Sodio, más la energía liberada por la formación del ion Cl-, que corresponde a la afinidad electrónica del Cloro. Si los iones Na+ y Cl- se han de mantener unidos por atracción electrostática formando la molécula diatómica NaCl(g), la energía liberada por la formación de la unión Na+ - Cl- debe superar al gasto neto de energía (Eion, para formar los iones de la ec.(2), esto es


Na (g)    (   Na+ (g)  +  e- 


(E1 = PI1 = 118.4 [Kcal/mol]

    Cl (g)  +  e-    (   Cl-  (g)



(E2 = A = -83.4 [Kcal/mol]

((((((((((((((((((((((((((((((((     

Na (g)  +  Cl (g)  (   Na+ (g)  +  Cl-  (g)

 (Eion =  +35.0 [Kcal/mol]
              (3)

La formación de la molécula diatómica  a partir de los iones 

Na+ (g)  +  Cl-  (g) ( 
  Na Cl (g)
 

(E3 = ?  


             (4)

debe entonces ser un proceso para el cual su cambio energético (E3 debe ser negativo y mucho mayor que (Eion . Una forma aproximada de evaluar (E3 se muestra en la Figura 18 a continuación
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Fig. 18 Potencial de interacción entre iones de distinta carga


En esta figura, D0 es la energía del enlace Na+-Cl- en la molécula diatómica gaseosa y también D0 = (E3 y la distancia entre los iones Na+ y Cl- es R0 = 2.38 (. 

El valor D0 y puede aproximarse al valor de la energía atractiva entre los iones a la distancia R0, es decir
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(5)

La formación de la molécula entonces diatómica  a partir de los átomos gaseosos queda entonces 

Na (g)  +  Cl (g)  (   Na+ (g)  +  Cl-  (g)

 (Eion =  +35.0 [Kcal/mol]
 

Na+ (g)  +  Cl-  (g) ( 
  Na Cl (g)
 

(E3 = -139.5


 

((((((((((((((((((((((((((((((((     

Na (g)  +  Cl (g)  (   NaCl (g)

           (Etotal =  -104.5 [Kcal/mol]
   
(6)

Energía de Red

[image: image51.wmf]Fig. 19  Cristal iónico lineal
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De acuerdo al resultado de la ecuación (6), la molécula diatómica NaCl(g) es por consiguiente una molécula estable. Sin embargo, si bien moléculas NaCl(g) han sido observadas a muy alta temperatura, a temperaturas ordinarias, los compuestos iónicos son en general sólidos, lo que significa que hay una energía adicional de estabilización en estado sólido. Esta estabilización adicional en estado sólido puede entenderse construyendo un simple cristal unidimensional de iones de igual tamaño, como se muestra en la Figura 19.

Calculamos las interacciones del ion (+) en el centro del cristal con todos los iones. Todas ellas son de la forma 
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 dependiendo si los iones son de igual o distinto signo. Todas estas interacciones se pueden agrupar de la siguiente manera
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(7)
Al observar la ecuación (7) que nota que M >1.0, es decir que la energía potencial V del arreglo cristalino
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(8)

es menor que el valor para la molécula diatómica y por consiguiente, la formación de un cristal es un estado de menor energía y los iones tenderán a formar esta estructura y no moléculas diatómicas. El valor V en la ecuación (8) se denomina Energía de Red y la constante M se denomina constante de Madelung.  Para un cristal tridimensional real de NaCl la constante  M = 1.75 y la energía de red calculada así es
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(9)
El valor real de V para el cloruro de sodio es –188 [Kcal/mol], un poco menor debido a que en la ec.(7) los iones (núcleos + electrones internos) se han aproximado como cargas puntuales.

Ciclo de Born-Haber

La energía de red  se puede determinar de datos termodinámicos en el proceso denominado ciclo de Born-Haber. Este proceso consiste en determinar la energía de formación del cristal de Cloruro de sodio NaCl(s) a partir de los elementos Sodio y Cloro en sus respectivos estados standard estables a 25°C. El proceso se ilustra en la figura 20.

En este proceso, la energía de red de NaCl(s), se calcula a partir de la energía de formación del cristal de NaCl(s) a partir de los elementos en sus estados de agregación estables a 25°C y 1.0 atm. Así,  el sodio es metal sólido y Cloro una molécula diatómica gaseosa.

La energía de formación termodinámica del cristal está dada por la reacción:

Na (s ) +  ½ Cl2 (g)  (   NaCl (g)

   (Hformacion = -98.3 [Kcal/mol]

de manera  que, a las energías discutidas anteriormente, deben agregarse la energía de sublimación correspondiente a la formación de átomos  de sodio gaseosos y la de energía de disociación necesaria para romper la molécula de Cl2(g) y formar átomos de cloro gaseoso.
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Fig. 20  Ciclo de Born-Haber para la formación de Cloruro de Sodio sólido. 

             Todas las energías en [Kcal/mol]


Ejercicio

1.- Calcular la energía de red del cristal  MgCl2(s), sabiendo que el primer y segundo potencial de ionización de Magnesio son 738.0 y 1450.0 [KJ/mol]. Se dispone además de los siguientes datos termodinámicos:

(Hsub (Mg) = 738 [KJ/mol]

(Hdisoc (Cl2) = 243 [KJ/mol]

(Hformacion (MgCl2) = -642 [KJ/mol]

ESTRUCTURA CRISTALINA DE SOLIDOS

Difracción de Rayos X
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Fig.21   Dispositivo esquemático de difracción de rayos X mediante un cristal


Los átomos en un cristal se encuentran ordenados en posiciones fijas, por esta razón en el cristal es posible encontrar muchos planos repetidos de la misma clase de átomos. Estos planos actúan como superficies de reflexión para radiación que pueda alcanzar planos más profundos como los rayos X. Cuando se irradia un cristal con rayos X, los rayos reflejados forman un patrón de difracción, consistentes en una serie de puntos de mayor intensidad de radiación reflejada y zonas de menor o nula intensidad (ver  Figura 21)

La dispersión de rayos X para formar este patrón de difracción, requiere que la longitud de onda de la radiación sea comparable con el espaciado entre dos planos. El patrón de puntos luminosos se debe a la interferencia constructiva de los dos haces de radiación paralelos que emergen en fase por la reflexión de los rayos X  en dos planos de átomos sucesivos. La mayor parte de los haces emergentes lo hacen fuera de fase y la interferencia es destructiva.

La Figura 22 muestra esquemáticamente dos haces de rayos X que inciden con un ángulo ( con respecto al plano, sobre los dos primeros planos del cristal, que se encuentran separados por una distancia d. Dependiendo del ángulo de incidencia, al emerger los rayos, el rayo que se refleja en el plano inferior recorre una mayor distancia, 2dsin((), dentro del cristal que el que se refleja en el primer plano. Sólo si esta distancia es exactamente un múltiplo entero n de la longitud de onda ( de la radiación, la interferencia será constructiva, es decir

n( = 2dsin(()
    y con lo cual      
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La ecuación (10), denominada ecuación de Bragg, permite determinar la distancia entre dos planos sucesivos en el cristal, mediante la medición del ángulo ( al que ocurren las interferencias constructivas. El análisis de los patrones de difracción y la determinación de una estructura cristalina es un proceso sumamente complejo por la cantidad de opciones para la posición de los átomos en el cristal.
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Tipos de Cristales y Celdas Unitarias

Los sólidos se clasifican en forma general en cristalinos, los que exhiben componentes arreglados en estructuras altamente regulares y amorfos aquellos que muestran un desorden importante en su estructura. 

La posición de los átomos en un sólido cristalino se representa por una red tridimensional infinita de puntos de red de las posiciones ocupadas por los átomos. Existe una unidad cristalina mínima, denominada celda unitaria, que al repetirla indefinidamente en las tres direcciones, genera la red cristalina del sólido. 

Todas las redes cristalinas de los sólidos conocidos, se pueden generar mediante siete celdas unitarias básicas que se representan en la Figura 23. Cada una de estas celdas unitarias se caracteriza por los ángulos entre las aristas y las longitudes relativas de las aristas. 

En una red cristalina definida por una celda unitaria, se encuentra que hay un átomo en cada punto de red. Cada vértice de la celda unitaria también coincide con un punto de red, sin embargo es posible que haya otros puntos de red que no coinciden con los vértices de la celda unitaria, por ejemplo, que se encuentren en el centro o en las caras de la celda unitaria. Por esta razón, el número de redes cristalinas que pueden formar con estas siete celdas unitarias es mayor. Existen 14 redes cristalinas basadas en las 7 celdas unitarias, conocidas como Redes de Bravais, que clasifican todas las estructuras cristalinas conocidas.
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La Red Cristalina Cúbica

Los sistemas cristalinos más simples basados en la celda unitaria cúbica son el cúbico simple (cs), en que los puntos de red coinciden con los vértices de la celda, el cúbico centrado en el cuerpo (bcc), en el cual hay un punto de red en el centro de la celda y el cúbico centrado en las caras (fcc) en el cual hay un punto de red en cada cara de la celda.

Muchos sólidos iónicos y los metales fundamentalmente cristalizan en alguno de estos tres sistemas debido a que la formación de cristales por parte de estos últimos se puede entender bien como el empaquetamiento de esferas de igual tamaño, tal que ocupen el menor volumen posible. Este empaquetamiento se denomina compacto. 

Cuando los átomos cristalizan en alguno de los tres sistemas cúbicos, las relaciones entre el radio r de los átomos y la arista a de la celda unitaria son (ver figura 24A):
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En la figura 24, se ha dibujado la vista de una cara de la celda unitaria cúbica. Se observa que dependiendo de que se trate de celda sc, bcc o fcc, hay átomos que pueden quedar enteramente dentro de la celda o parcialmente adentro, compartiéndose en este caso, el átomo con varias otras celdas contiguas.
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Eficiencia de Empaquetamiento

La relación entre el volumen total de la celda  a3, y el volumen interior que está ocupado por átomos se denomina eficiencia (del empaquetamiento. 

La eficiencia ( es una medida de cuan compacto es el empaquetamiento y se relaciona directamente con la densidad del material. Para los diversos tipos de empaquetamiento tenemos

Empaquetamiento cúbico simple (sc):  en cada vértice hay 
[image: image10.wmf]8

1

 de átomo (esfera) dentro de la celda, de manera que con los 8 vértices hay un total de 1 átomo dentro de la celda cúbica. El radio de la esfera es 
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Empaquetamiento cúbico centrado en el cuerpo (bcc): en cada vértice hay 
[image: image13.wmf]8

1

 de átomo (esfera) dentro de la celda y un átomo en el centro de la celda (fig. 24) de manera que con los 8 vértices hay un total de 2 átomos dentro de la celda cúbica. De acuerdo a la ec.(11), el radio de la esfera 
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Empaquetamiento cúbico centrado en las caras (fcc): en cada vértice hay 
[image: image16.wmf]8

1

 de átomo (esfera) dentro de la celda y 
[image: image17.wmf]2
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 átomo en cada cara de la celda (fig.  24) de manera que con los 8 vértices y 6 caras hay un total de 4 átomos dentro de la celda cúbica. De acuerdo a la ec.(11), el radio de la esfera 
[image: image18.wmf]8

a

r

=

 luego


[image: image19.wmf](

)

(

)

74

.

0

4

)]

(

6

8

[

3

3

8

3

4

3

3

3

4

2

1

8

1

=

=

+

=

a

a

r

a

sc

p

p

h





(14)

Empaquetamientos compactos de esferas

El empaquetamiento (fcc) es uno de los dos empaquetamientos más compactos que se puede lograr al arreglar esferas de igual tamaño, de manera que el espacio entre ellas sea mínimo. Esto se logra ubicando esferas, capa sobre capa, de manera las esferas de las capas superiores se ubican en las depresiones centrales que se producen entre 3 esferas que se tocan entre sí. Hay dos formas de ordenar capas consecutivas de esferas en empaquetamiento compacto, una de estas formas se ilustra en la figura 25.

[image: image56.wmf]Fig. 25   Empaquetamiento compacto que da origen al sistema

           cristalino cúbico centrado en las caras (fcc)
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En esta figura 25(I), un átomo de la primera capa, señalado como (A), está ubicado en la depresión central de la capa inmediatamente superior,  señalada como (B). En la tercera capa, indicada como la capa (C), no hay átomo en la depresión central sino en las tres posibles depresiones alrededor de ésta. Recién en la cuarta capa un átomo vuelve a ocupar la depresión central dando origen a una capa igual que la primera. Por alusión a los tipos de capas generadas, este tipo de empaquetamiento se denomina ABCABCA... En la figura 25(II) se observa como este tipo de empaquetamiento da origen a una estructura cúbica centrada en las caras.

La figura 26, muestra la otra posible forma de ordenar capas consecutivas de esferas en empaquetamiento compacto. En ésta, la tercera capa es igual a la primera, de manera que la estructura se denomina ABABAB..... dando origen a una estructura cristalina hexagonal compacta (chp) (figura 26II). El empaquetamiento hexagonal compacto tiene la misma eficiencia ( = 0.75 (o 74%) que el cúbico compacto (fcc) puesto que sólo difieren en la orientación de las capas.
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Fig. 26   Arreglo de esferas que da origen al empaquetamiento

            hexahonal compacto


Cálculos de Densidad y Radio atómico de Metales

Se dijo anteriormente que la mayoría de los metales cristaliza en alguno de los dos sistemas cúbicos: cúbico compacto o fcc  (ej. Cu, Au, Ag, Be, Mg, Ni, Pd, Pt),  cúbico centrado en el cuerpo o bcc (ej.: V, Cr, Mo, Nb, Fe) o en el sistema hexagonal compacto (Co, Zn, Cd, Tc, Re, Ru, Os). Al ser la eficiencia ( una medida de cuan compacto es el empaquetamiento, se relaciona directamente con la densidad del material. 

Ejemplo:

Dado el sistema cristalino en que cristaliza un metal y el radio atómico r del metal, calcular su densidad.

Solución:
Las ecuaciones (11) y figura 24, muestran las relaciones entre la arista de la celda y el radio del átomo y en el cálculo de la eficiencia (ecs. 12,13,14) se da el número de átomos dentro de la celda unitaria, así:
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El volumen de la celda es V = a3 y la masa en el interior es nM, donde M es el peso atómico del metal, luego
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Ejemplo:

Dado el sistema cristalino en que cristaliza un metal y la densidad ( del metal, calcular su densidad radio atómico

Solución:
Calcular el volumen molar Vmol, es decir el volumen que ocupa 1 mol del sólido cristalino (6.02 x 1023 átomos), este es:
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con la eficiencia del empaquetamiento (ecs. 12, 13, 14) se determina que porción del volumen está ocupado 1 mol de átomos y en consecuencia el volumen ocupado por 1 átomo, este es:
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Fórmulas Químicas

La estructura cristalina de los sólidos compuestos, nos permite establecer un “fórmula mínima” del compuesto, es decir la proporción en que se encuentran los diversos elementos en la celda unitaria, que es la que se repite indefinidamente en el cristal.

Si consideramos,  por ejemplo, la “fórmula” del Cloruro de sodio en la Figura 27, hay:

a)  Iones de Cloro: un ión cloro en cada vértice (
[image: image24.wmf]8

1

 de átomo dentro de la celda) + un ión cloro en cada cara (
[image: image25.wmf]2

1

átomo dentro de la celda) , en total  8x
[image: image26.wmf]8

1

+6x
[image: image27.wmf]2

1

= 4 iones de cloro
b) Iones de Sodio: un ión sodio en cada arista (
[image: image28.wmf]4

1

 de átomo dentro de la celda) + un ión sodio en el centro de la celda , en total  12x
[image: image29.wmf]4

1

+1 = 4 iones de sodio.

La “fórmula” que se podría escribir en base a la celda unitaria sería Na4Cl4, pero la utilizada es la “fórmula mínima” NaCl.
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Fig. 27  Estructuras del Cloruro de sodio NaCl y del Cloruro de Cesio CsCl
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 En la misma figura 27 se encuentra la estructura cristalina del cloruro de Cesio, otro compuesto iónico. De manera similar, determinamos su formula mínima contabilizando el número de iones de cada tipo dentro de la celda unitaria:

a)  Iones de Cloro: un ión cloro en cada vértice (
[image: image30.wmf]8

1

de átomo dentro de la celda), en total  8x
[image: image31.wmf]8

1

= 1 ión de cloro
b) Iones de Cesio: un ión Cesio en el centro de la celda , en total  =  1 ión de Cesio.

En este caso la fórmula mínima y la deducida de la celda unitaria son la misma CsCl.
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