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El progreso de la Quir.ica en estos ultimos afios, conseguida prime-
ro por la teoria electronica y luego por la Mecdnica cudntica, han hecho
se creen teorias que explican el mecanismo de casi todas las reacciones,
agrupdndolas por su semejanza y que por consiguiente ya no sea necesa-
rio el estudio sistemdtico de los distintos elementos quimicos ni el es-
fuerzo memoristico que era necesario en Quimica Orgdnica para apren-
der métodos distintos de obtencidn de las diferentes funciones, ni el de
las propiedades de cada compuesto. Hoy, ademds, es de gran interés el
ensenar desde los primeros contactos con la Quimica, la estructura ato-
mica de los cuerpos y los dibujos representativos de los orbitales atd-
micos, pues ambas cosas le servirdn de ayuda al estudiante para dedu-
cir reacciones y propiedades no estudiadas por él.

Habiendo dedicado casi toda mi vida cientifica a la Quimica Orgd-
nica, en cuyo campo hice casi todas mis investigaciones y trabajos téc-
nicos industriales (1), he considerado podia hacer un ensayo de exposi-
cion clara y moderna de la Quimica Orgdnica que se exige en el Curso
Preuniversitario, y a esto responde la publicacién de estas notas en la
“Revista de Ensefianza Media”.

(1) En 1934 publiqué, con el Profesor sueco Holger Erdtman, en la revista de la Real
Sociedad Espafiola de Ffsica y Qufmica, un trabajo sobre “Influencia de los grupos R-COO- y
-R en la reactividad cationoide de los grupos de Quinonas.

En 1935 publiqué, en la Revista de la Real Academia de Ciencias, un trabajo titulado
“Ensayo de una exposicién elemental de la teorfa electrémica del Profesor Robinson aplicada a
reacciones orgdnicas”.
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Cuando trabajaba con el Profesor R. Robinson (1930-1931), llevaba
ya este Profesor algunos arios aplicando la teoria electronica para expli-
car las reacciones orgdnicas. Todos los que trabajdbamos en aquella épo-
ca con él (ingleses, suecos, indios, japoneses, suizos y yo), nos intere-
samos por sus nuevas teorias y discutiamos con frecuencia las explica-
ciones, que por la misma, se podian dar de algunas de las reacciones que
utilizdbamos en nuestros trabajos de investigacion. Un dia en que mds
interesados estdbamos en esas discusiones, entré el Profesor Robinson
Y encontrdndonos en tan viva discusién nos pregunté qué nos sucedia.
Se le explicé la causa y nos dijo: “Esta bien el querer explicar las reac-
ciones orgdnicas por la teoria electrénica, pero no olviden ustedes nun-
ca que para hacer Quimica Orgdnica es preciso determinar muchos pun-
tos de fusién.” La frase no podia ser mds significativa. El Profesor
A. R. Todd (de la Universidad de Cambridge), discipulo de Robinson y
hoy también premio Nobel, dice en el prologo de la obra del Profesor
Peter Stykes, "Mecanismos de Reacciones en Quimica Orgdnica”: Las
bases teéricas son vitales para un entendimiento de la Quimica Orgé-
nica, pero no hay que olvidar que sigue siendo esencialmente una Qui-
mica Experimental.”

Hay otro punto que creo importante y del cual quiero dar mi opi-
nion. Es el poco interés y casi desprecio que ciertos innovadores de la
exposicion moderna de la Quimica tienen para la Orgdnica, a la que
muchos libros de Quimica General, dedican muy poco espacio. !Es que
en la Quimica Orgdnica las propiedades de los cuerpos no responden con
la claridad que en la Inorgdnica a su constitucion? (Es que la Quimica
Orgdnica para los estudiantes de Ensefianza Media tiene menos impor-
tancia que la Inorgdnica? (Estdn los médicos y los bidlogos confor-
mes con esta ideal Creo que no. Ademds, para formar personas cul-
tas me parece mds importante que tengan una idea de lo que es el pe-
tréleo y sus componentes, de que son los hidratos de carbono, los albu-
minoides, las materias pldsticas, etc., etc., que el que haga un estudio
detallado de los oxdcidos del cloro, por ejemplo. Tuve ocasion en el Se-
minario organizado por el O. E. C. E., en Irlanda, en donde nos reunie-
ron a Profesores de Quimica de Enserianza Media de Europa, para que
hiciésemos el programa que deberia ser explicado en este grado de en-
senanza, de expomer estos puntos de vista y gran niimero de ellos coin-
cidian con mis ideas.
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ENLACES DEL CARBONO: LONGITUD Y ANGULOS DE LOS
ENLACES; RADIOS COVALENTES —REPRESENTACION DE LAS
MOLECULAS ORGANICAS; MODELOS ATOMICOS.

INTRODUCCION

FISICA CLASICA (1)

En la Fisica Clasica se representaban los dtomos como sistemas pla-
netarios de electrones que giraban alrededor del nucleo del elemento. Ru-
therford supuso al 4tomo como un sistema planetario, infinitamente pe-
quefio, a cuyo alrededor, en érbitas circulares, giraban los electrones a
grandes velocidades, justamente las necesarias para que la fuerza centri-
fuga de repulsién compensase la de atraccién del nucleo, haciendo asf po-
sible la estabilidad del sistema, puesto que de otra manera el electrén,
por la atraccién que sufre del ntcleo se precipitaria sobre él. El estudio
de los espectros atémicos fue el que condujo a esta representacién. Para
obtener el espectro de un elemento habria que someter éste a una tem-
peratura elevada, generalmente obtenida por la chispa eléctrica. La ele-
vada temperatura de ésta, excitaba al dtomo del elemento, emitiendo ra-
diaciones que se analizaban con el espectroscopio. De esta manera resul-
taban espectros discontinuos o de rayas. Cada una de ellas representa-
ba a una luz y el conjunto de éstas era caracteristico del elemento que
las emitfa. Cada cuerpo daba, pues, un espectro propio distinto del de
otro elemento. Esta emisién de luz por el 4tomo excitado por la descarga
eléctrica, era debido a que sus electrones de las 6rbitas mds internas, o
sea, las mis préximas al ntcleo, tomaban energfa y pasaban a érbitas su-
periores (de niveles energéticos mayores) desde los cuales volvian a sal-

(1) No siendo posible conocer la preparaciéon que tienen los alumnos de las primeras lec-
ciones de Quimica del Curso Preuniversitario, creo necesario, en esta introduccién, ponerles
al corriente de los conocimientos que necesitan para poder entrar en el programa oficial de
Quimica Orgdnica, hecho con vistas a la Qufmica moderna. Aungue sea muy ripidamente
(todo lo que permite el tema) explicaré los conceptos fundamentales necesarios de la Mecdnica
Cldsica y de la Cudntica,

Todos aquéllos que tengan ya una idea de estos conceptos pueden prescindir de esta In-
troduccion.

ENSENANZA MEDIA.—5
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tar a su estado normal, emitiendo la energia que habian tomado en la
excitacion. Esta energia la emitian en forma de luces de distinta longitud
de onda (lineas en el espectro). Ese salto a su estado normal lo hacian
por saltos intermedios, emitiendo en cada uno de ellos una radiacién di-
ferente. La energia que se requerfa para hacer saltar a electrones préximos
al nicleo, era mayor que para los mas alejados, pues los mds préximos
estaban mds fuertemente unidos a él. Cuando todos los electrones de un
itomo estdn en sus Srbitas normales, es decir en las de energia mas ba]a
se dice que el dtomo estd en su estado fundamental.

Los electrones giran en sus Orbitas a grandes velocidades, pues de
otra manera, segiin hemos dicho antes, serian atraidos por el nicleo, que
tiene carga positiva. Para explicar este hecho, Rutherford emitié la idea
de que los electrones estaban en movimiento circular alrededor del ni-
cleo. Este modelo fue necesario corregirle porque con €l no era posible
explicar los espectros obtenidos con rayos X. Rutherford intenté expli-
carlos suponiendo que los electrones en su giro alrededor del niicleo po-
dian emitir energia en forma de radiacién, pero tal suposicién era inad-
misible, puesto que de ser asi, la estabilidad del sistema quedarfa rota,
pues la atraccién del nucleo harfa que el electrén a medida que perdiese
energia, se precipitaria hacia él

Bohr, tomando como modelo el de Rutherford, propuso una correc-
cién con la que se pudiese explicar bien, la producciéon de los espectros.
En lineas generales, su idea fue ésta. En lugar de la 6rbita dnica de Ru-
therford admitié la existencia de varias. El electrén tendria una energia
que serfa suma de la creada por su movimiento de giro (energia cinéti-
ca) mas la potencial por su posicién en el espacio (energia potencial). El
electrén tendria en estas Grbitas una energia cinética tanto mayor cuan-
to més alejado estuviese del nicleo la érbita en la que girase. Su idea era
alin mds compleja, pues supuso que las drbitas eran elipticas, no circula-
res, y ademds el electrén giraba sobre si mismo. Son, pues, muchas las
variables que concurren en el estado de un electrén.

Para emitir su hipétesis, estudié Bohr el espectro del dtomo del ele-
mento mis sencillo: el hidrdgeno. Estd este espectro formado por cua-
tro series de rayas fundamentales situadas en las regiones roja, verde-azu-
lada, azul y violeta, es decir, todas en la regién visible del espectro. Con
un buen espectroscopio son visibles muchas mds. Al hablar del espec-
tro del hidrégeno no se tiene en cuenta que la emisién de luz de éste no
se debe a la emitida por un solo dtomo, sino que la emiten nicleos que
no estin todos en el mismo estado de transicién, por lo que resulta que
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la luz excitada, al ser analizada por el espectroscopio, estard constituida
de muchas rayas, las cuales forman series. Esta serie de rayas llevan el
nombre de sus descubridores: Lyman, Balmer, Paschen, Brackett y Pfund,
Las de Lyman estaban producidas por saltos de las orbitas superiores a la
fundamental, n = 1; las de Balmer, a la n = 2, y asi sucesivamente. La
figura 1-1 nos da un esquema de los saltos posibles de los electrones ac-
tivados. Se llegé a poder calcular las frecuencias v y, por tanto, las lon-
gitudes de onda de cada una de esas series. Las férmulas son las si-

guientes:
. 1
Serie Lyman vy = = R
”  Balmer v = - R
A
”  Paschen v = S
MDY
1
" Brackett v = —— =R
A
”  Pfund =1 =
MDY

Estudiando este espectro, llegd
Bohr a dar una nueva interpreta-
cién de la estructura del atomo.
Supuso estaba formado por un nd-
cleo y a su alrededor giraban los
electrones en Orbitas determina-
das, en las cuales no emitian ni
absorbfan energia. La energia de
estos electrones estaba cuantizada,
resultando ser una cierta funcidn
de su distancia al niucleo, siendo
sélo posibles determinadas canti-
dades de energia.

La Mecanica ondulatoria nos
dice que esas distancias son las
que corresponden a una densidad
electronica maxima. Las Orbitas
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Fig. 1-1-—Saltos electrénicos para pro-
ducir las rayas de la serie Lyman.
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pueden ser circulares o elipticas, de excentricidades variables. En las elip-
ticas, a los efectos de cuantificacién, esas distancias se refieren al eje ma-
yor y en las circulares al radio. Cuando existe una onda circular y varias
elipticas, el radio de la circular es igual al semieje mayor de las elip-
ticas.

Pudo Bchr explicar en esta forma el espectro del dtomo de hidrégeno
y también los de los iones He* y Li* que también tienen un solo electrén,
pero no lo consigui6 para los dtomos con mds electrones, pues en la pric-
tica se encontraban muchas mds rayas que las que predecia la teorfa.
Tampoco consiguié explicar el desdoblamiento de las lineas del hidrége-
no cuando se opera con espectroscopios de mayor poder separador. En
resumen, Bohr establecié los tres postulados siguientes:

1.° El electrdn, al girar alrededor del nicleo, sigue la ley de Newton, y
por tanto, su fuerza centrifuga es igual a la fuerza con la que le
atrae el nucleo.

2.° El electrén sélo puede sostenerse en Orbitas determinadas en las
cuales no irradia energia.

3.2 Un itomo irradia energia cuando un electrén pasa de un nivel a otro
de menor energia, lo cual sucede cuando salta de una 6rbita a otra
mas cercana al nicleo. Si la energia del electrén en la Grbita més
cerca del ndcleo la representamos por W, y por W, la de la 6rbi-
ta mas alejada, la diferencia W, — W, serd la energia radiada.

Al nivel de energia menor se le llama nivel K; al segundo, L, y a los
siguientes, M . N . O . P.

Somerfeld modific6 el modelo de Bohr suponiendo que las 6rbitas
eran circulares y elipticas. En las elipticas el nucleo estaria en uno de
K=2 sus focos. Operaba ya en un siste-
ma de dos variables, los dos semi-
ejes de las elipses. Tuvo entonces
K=1 que introducir un nuevo niimero
cudntico secundario o azimutal,

que designo con la letra n,;

Fig. 1-2.—Orbitales Bohr, Somerfeld

paran = 2 n=R Xn,

Si K = 1 se tiene una Orbita eliptica; si K = 2 se tiene una esférica, mas
en este caso, n, = 0 (Fig. 1-2).
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MECANICA CUANTICA

Hoy ya no se puede estudiar la estructura de las moléculas como unio-
nes de dtomos enlazados por valencias representadas por pares de elec-
trones. Hoy es necesario ya considerar la estructura molecular desde el
punto de vista de la Mecdnica cuantica.

La Mecdnica cldsica estudiaba el comportamiento de los nucleos y de
los electrones de los dtomos como si fuesen particulas microscopicas que
seguian los principios y leyes de las particulas macroscépicas. De esta
manera no se pudo llegar a soluciones satisfactorias. Heisenberg estudié
el comportamiento de estas importantes particulas pequefiisimas, llegando
a crear la Mecdnica cudntica, de cuyas férmulas se sacé conclusiones que
explicaron los hechos experimentales. La interpretacién de estas conclu-
siones no fue facil de explicar, pero, sin embargo, fueron introducidas
por los fisicos, y hoy no hay mds remedio que acudir a ellas, aiin en es-
tudios clementales de Quimica. El conocimiento que por ellas se tiene
hoy de los dtomos y de sus enlaces estd mucho mds préximo a la rea-
lidad que lo estaba con la Mecdnica cldsica, pues ésta no pudo dar satis-
factoriamente la posicidn, tamafio y forma del movimiento de los electro-
nes. En cambio, la Mecénica cudntica ha llegado a dar representacicncs
mas satisfactorias de los mismos.

Veamos, aunque sea muy rapidamente, cuil fue el proceso cientifico
que condujo a la Mecdnica cudntica. En 1900, Plank introdujo la nocion
de cuanto de accion. En 1905, Einstein sugiri6 la realidad onda-particula.
En 1913, Bohr empleé el cuanto para emitir la primera teoria de la cons-
titucién del dtomo. En 1923, Broglie ideé la teoria dualistica onda-par-
ticula, y en 1925, Heisenberg y Schidinger descubrieron la Mecéanica cuén-
tica, aunque cada uno en forma algo diferente.

Pasemos a estudiar brevemente estas teorias. Ya en Fisica de 6.° se
estudi6 que Plank, para explicar la emisién o la absorcién de energia por
el cuerpo negro, emitié la hipétesis de que esa emisién o absorcién no
podia tener naturaleza continua y sélo podia tener lugar por muiltiples
enteros de una cierta cantidad elemental de energfa representada por la
ecuacién W = hy, en la que h es una cantidad constante (constante de
Plank), de valor 6,62 X 1072 ergios X seg.”!, y v la frecuencia de la radia-
cion. La luz estaba, pues, formada por particulas de tamafio pequeiifsimo,
Hamadas fotones, de manera andloga a como la electricidad estd formada
por electrones. Si fuese capaz el dtomo de tomar cualquier cantidad de
energia, al devolverla en forma de radiacién, daria luz con todas las fre-
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cuencias, y los espectros serian continuos, pero las luces encontradas en
los espectros demuestran la existencia de diferentes niveles energéticos en
el dtomo.

Einstein, para explicar el fenémeno fotoeléctrico, emitié la hipétesis
de que siendo la luz una radiacién de la misma naturaleza que la calori-
fica, diferencidndose tan sélo de ella en la longitud de onda, deberia es-
tar como aquélla constituida por un conjunto de cuantos de energia, lla-
mados fotones. Como se ve esta hipétesis es una generalizacién de la de
Plank. En 1922, Compton, haciendo estudios con rayos X, descubrié que
la luz, de longitud de onda suficientemente ccrta, al chocar con un elec-
trén, le transmitia la energia. Esto es exactamente lo que esperariamos
de una colisién entre particulas materiales. Segin Einstein, un cuerpo al
emitir o al absorber energia sélo podria hacerlo por miiltiplos enteros de

hv. Si en la férmula W = h . y sustituimos v por su valor v = TC tendre-

mos W = h —c—-, la cual nos dice que las luces de menor longitud de

A

onda ) serdn las que tendrdn mayor energia. Cuando se excita un &to-
mo, bien por calefaccién o por descarga eléctrica, el nicleo permanece
invariable, pero los electrones son los que captan esta energia saltando a
niveles més alejados del niicleo, desde donde vuelven a su estado primi-
tivo cediendo la energia que habian tomado en la excitacién. Esta ener-
gia cedida aparece en forma de fotones o cuantos de luz. La longitud de
onda de esa luz )\ estd relacionada con la energia cedida segun la férmu-
la que vimos anteriormente. Comoquiera que las longitudes de onda de
las luces emitidas por un elemento, son caracteristicas de éste solo, po-
drin tener valores dependientes de los niveles energéticos de cada 4to-
mo. Estos niveles de energia en los que se suponian podrian estar los
electrones, son discontinuos, es decir, estin cuantizados. Si no fuese asf,
y fueran continuos, los espectros de los elementos estarin formados por
muchas bandas y no por lineas. Todas estas consideraciones condujeron
a considerar el modelo atémico como un sistema solar en el que el elec-
trén podia girar alrededor del niicleo (Sol de este sistema) en una u otra
6rbita, pero incapaz de hacerlo en posiciones intermedias entre ellas.
Mais tarde, Einstein, explicé el fenémeno fotoeléctrico, emitiendo la
hipétesis de que la luz estaba cuantizada, es decir, constituida por un
conjunto de particulas aisladas llamadas fotones. Luego, De Broglie, emi-
ti¢ la teoria de la dualidad, segin la cual la luz puede presentar un as-
pecto ondulatorio y uno corpuscular, segin las técnicas empleadas para
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su observacién. Para De Broglie las particulas en movimiento se pueden
considerar como ondas o como particulas. Un electrén tendrd, por con-
siguiente, naturaleza corpuscular y ondulatoria. La longitud de onda de
un corpisculo en movimiento se podrd calcular por las mismas ecuacio-
nes por las que se descubri6é el cardcter corpuscular de una onda. Para
que esta teoria fuese cierta, cada 6rbita deberd tener un numero entero
de longitudes de onda. Es decir, se deberd cumplir 2nr = K). No habri
mas ondas posibles que las que cumplan con la férmula anterior. En es-
tas 6rbitas las ondas asociadas al electrén tendrdn que volverse sobre si
mismas, encontriandose al final en la misma forma que al principio (fi-
gura 1-3). Las ondas en las que no se
cumple esta condicién, al llegar al final,
en fase discordante, se destruirdn. Las
Unicas ondas posibles asociadas al elec-
trén seran, pues, las que lleguen al fi-
nal del recorrido en la misma fase que
al principio.

. Fig. 1-3.—Las 1iinicas ondas dispo-
Dentro de las ondas descritas por los nibles asociadas al electrén son las

electrones no se puede precisar dénde 9ue llegan al final del recorrido en
. e la misma fase que al principio.

se encuentra el electrén. La probabili-

dad de encontrar estas particulas depende de la densidad de la onda.

Si, seglin acabamos de ver, la luz y la materia estin constituidas por
corpusculos, la intensidad de una onda la dard la densidad de éstas. A
mayor densidad habrd mayor acumulacién de corpusculos.

En la Mecdnica cudntica no hay érbitas electrénicas sino espacios (or-
bitales) en los que la niebla es muy densa. En los orbitales no se calculanv
trayectorias de los electrones sino la probabilidad de la posicién de és-
tos en un momento determinado. Heisenberg sefialé6 la imposibilidad de
conocer exactamente la posicién del electrén (principio de incertidumbre).
La probabilidad de encontrar a éstos la dio la Mecdnica cudntica por me-
dio de una complicadisima ecuacién diferencial que dedujo Schrodinger;
sus conclusiones fueron confirmadas experimentalmente. En estas com-
plicadisimas ecuaciones, llamadas ecuacién de onda, intervienen las mag-
nitudes siguientes: masa y carga del niicleo, masa y carga del electron,
distancia de éste al micleo, energia del sistema y cuadrado de la proba-
bilidad de encontrar al electrén en un punto cuyas coordenadas se dan.
Esta ecuacién difiere de las ecuaciones corrientes en que dan varias so-
luciones posibles.

Las soluciones que da la Mecdnica cudntica no son sencillas ni cla-
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ras y sus imagenes no se pueden representar sencillamente, pero a pesar
de ello hay que aceptar sus conclusiones. Los resultados a que llega son
semejantes a los de Bohr, sobre todo en lo referente a la existencia de
niveles de energfa. Para la resolucién de la ecuacién de onda hubo nece-
sidad de introducir constantes (que son niimeros enteros) que se pueden
identificar con los tres nimeros cudnticos: n, [ y m. Los célculos que
exige esta ecuacién son sumamente dificiles, sdlo asequibles a personas
especializadas y ailin as{ s6lo hasta ahora se han logrado algunas solucio-
nes para los 4tomos mds sencillos, hidrdgeno y helio. Las soluciones de las
ecuaciones no llegan a indica-nos dénde se encuentra el electrén, sino
sélo la probabilidad de que sc encuentre, en un momento determinado,
en un cierto espacio que rodee al nicleo. Las zonas de mixima proba-
bilidad coinciden con los extremos de los radios de sus érbitas. Por eso
en lugar de la palabra Jrbita, que tendrfa radios fijos, se utiliza la de or-
bital, que indica un volumen dentro del cual hay la mdxima probabilidad
de que se encuentre el electrén. Este se mueve, pero no en un plano, sino
en todo el espacio que rodea al nicleo; estard, pues, unas veces cerca
y otras mas alejado de él. Los drbitales estén definidos por los nimeros
que hemos Namado cudnticos, representados por las letras n, [, m y s, cuyo
significado daremos mds adelante. En realidad, son los tres primeros los
que determinan el estado del electrén, puesto que es necesaria la repre-
sentacién tridimensional para saber la posicién del mismo. La represen-
tacién grafica de los orbitales no es ficil y su forma depende del valor
del nimero cuéntico, I. Los orbitales s son esféricos (fig. 1-4); los p son
tres de igual forma entre ellos (ovoide), pero estdn colocados en distintas
orientaciones. Cada orbital p estd formado por dos regiones separadas
por un plano (plano nodal), en el cual la probabilidad de encontrar a un
electrén es muy pequefia. Estas 6rbitas, como indica la figura 144, son
perpendiculares entre sf, formando 4ngulos rectos, y por eso se denomi-
nan P,, P,y P.

Cuando se verifica una unién quimica entre dos dtomos se produce la
mdxima superposicién de los orbitales atémicos, es decir, una interpreta-
cién mdxima de las densidades de carga de los electrones. El enlace que
se produce con intervencién de un orbital determinado debe encontrarse
en las secciones en que estos orbitales tengan su madximo valor. Por eso
los enlaces covalentes son enlaces dirigidos.

Hay dos tipos de ecuaciones de onda, la de enlace de valencia y la de
orbitdles moleculares. En las primeras, los dtomos conservan sus carac-
teristicas con sus electrones en sus orbitales, y en las segundas, los elec-
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trones se mueven en un campo que rodea a mas de un nicleo, es decir,
a todos los nicleos de la molécula. En los enlaces atomicos el orbital es
monocéntrico y en los moleculares policéntricos. En estos orbitales cada
electrén se define como una funcién de onda, cuyos contornos se pueden

YI
) (e)

Fig. 1-4.—Formas y disposiciones espaciales de los orbitales s y P.

trazar. Cuando el orbital en el que se mueve un electrén es grande la
energfa es pequefia. Por eso cuando los orbitales se producen por apréxi-
macién de los electrones, éstos tendrdn mds libertad de movimiento y la
energia del sistema se hard mdis pequefia. Por ello, para separar los ato-
mos de las moléculas hay que suministrar energia tanto mayor cuanto
mayor es la fuerza de los enlaces de los dtomos. Hemos visto que al for-
marse los 4tomos los electrones se van situando en érbitas cada vez ma-
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yores hasta llegar a formar el elemento. En las moléculas sucede también
algo analogo, pero no se produce la simetria caracteristica de los orbita-
les atomicos. Hay que considerar la molécula como una unidad, no como
si estuviese formada por dtomos unidos por valencias.

Una de las consecuencias mds utiles de la ecuacién de ondas ha sido
la de expresar la energia del electrén en funcién de los numeros n, I, m
y s, que hemos llamado nimeros cudnticos, ademds de otras cantidades
como ya dijimos en la pagina , como carga del electrén, masa del
nucleo, etc. Estos numeros cuanticos reciben las siguientes denomina-
ciones:

n numero cudntico principal

l " " secundario
m " " magnético
s ” " de espin

Veamos el significado de cada uno de ellos:

n representa el niimero de veces que un electr6n cabe en la 6rbita; es,
pues, una medida aproximada de la regién que el electrén ocupa. Cuan-
to mayor sea tanto mayor serd la nube.

!  se llama niimero cudntico azimutal u orbital. Define la forma de la
nube (si es esférica o alargada, o de forma mas o menos complicada).
Cuanto mayor es el nimero [ tanto mds complicada es la forma de la
nube. Puede tomar todos los valores comprendidos entre 0 y n — 1,
ambos inclusive. Si [ = 0 la nube tiene simetria esférica (fig. 1-5);
si [ = 1 tiene forma aproximada de un cacahuet; si / = 3 tiene for-
ma de roseta. Cuanto mds valor tiene mds complicada resulta la for-
ma de la nube.

O©

Fig. 1-5.—Forma que toman las orbitales segun los valores de los nimeros
contrarios n y [

m designa la orientacién de la 6rbita en el espacio, principalmente cuan-
do estd sometida a un campo magnético exterior. La orientacién de-
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pende de la forma de la nube. La causa es que al moverse el electrén
en su 6rbita creard corrientes eléctricas, y por ello se orientard en el
campo magnético (figura
1-6). En ausencia de cam-
pos magnéticos los ato-
mos que solo se diferen-
cian en el valor de m no
se podran diferenciar en-
tre si; m serd un vector
que tomard en el espacio
distintas direcciones.

. El eje normal del or- Fig. 1-6.— Orientacién de la érbita en un campo
bital » puede aceptar to- magnético.

dos los valores enteros y

positivos, y I sélo los valores 1, 2, 3, ... Bohr suponia que en cada ni-
vel energético habia una sola 4rbita, lo cual es cierto para el hidrégeno,
en el cual n = 1, y por ello los resultados experimentales estaban de
acuerdo con lo expuesto, pero Sommerfeld admite puede haber varios sub-
niveles con valores energéticos muy parecidos entre si. Por ello, cuando
un electrén cae de un nivel superior a uno inferior (de n = 4 a n = 3,
por ejemplo), podrd hacerlo en cualquiera de los orbitales que hay en
este nivel, desprendiendo en cada salto distinta energia y, por tanto, pro-
duciendo en el espectro distintas lineas. Pero la complejidad es atin ma-
yor, pues dedujo mecdnicamente que las érbitas del
clectron se mueven con movimiento de rotacién en
un plano (fig. 1-7), de tal manera que el eje mayor
gira en torno de! nicleo. También es posible un
movimiento de balanceo (como el del trompo). El
eje de éste, sabemos por Fisica, no permanece en
reposo, sino que describe un cono circular (figu-
ra 1-8). Este movimiento se llama de precesidn.
El nimero cuantico correspondiente, como este mo-
vimiento se realiza cuando el dtomo se halla en un
campo magnético se llama nimero cudntico mag-

Fig. 1-7..—Las orbita- Hético.

les se mueven de for-

ma que su eje tome El movimiento de que hablamos tendrd un mo-

un moviento de rota- P , . <

cién  al  centro del ento magndtico y una energia cuantificada y sé-
nicleo. lo podran existir determinadas elipses, estando
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descartadas las demas. El momento cinético K —2%—

podra tomar los valores K = 1, 2, ..., n. Las excen-
tricidades de las elipses irdan disminuyendo a medi-
da que crece K. Cuando K = n la elipse seré una
circunferencia.

Para designar los electrones de una capa se uti-
liza el nimero cudntico principal correspondiente.

niimero cudntico principal: 0 1 2 3
letra a que corresponde: s p d f (1)

Fig. 1-8.—FEl eje del

trompo no permanece en  Dye estos orbitales los que interesan mds, en
reposo, sino que descri-. , . ..
be un eje circular, Quimica Orgdnica, son los s y los p.

La energia de estos orbitales sigue el siguiente orden:
ls <25 < 2p < 3s < 3p
por ello cuando un electrén salta de un orbital a otro cualquiera la ener-

gia de éste, bien absorbiendo energia (en forma de cuantos) si pasa a uno
de mayor energia o bien emitiéndola si pasa a uno de menor energia.

Valores que pueden tener los nimeros cudnticos

n=1234575,...,segin se cuentren en la capa K, L, M, N, O;

1=012134..,n—1;

m = —1;

1 1
s=+ “2 0y T 2 .
NUMEROS ATOMICOS

Recordemos que el nimero atémico Z es el niimero de electrones que
tiene un itomo, igual al numero de cargas positivas del nicleo, y que

(1) Estas letras indican la clase de lineas { ? s de Sharpe = nitida; p de principal;
d de difuse, y f de fundamental. No tienen hoy ningun significado real pero contintan usdndose
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este nimero caracteriza a cada elemento quimico. El ndmero Z varia de
unidad en unidad, desde 1 para el hidrégeno hasta 103 para el lowrencio
(Lw). La distribucién de esos electrones en un atomo neutro, con sus
electrones no excitados, es decir, en estado estacionario fundamental, es
la siguiente:

Hidrégeno (H) Z = 1. Tiene un electr6n que ocupa un nivel n = 1, o
sea, que tiene un solo orbital, s.

Helio (He) Z = 2. Tiene dos electrones en la capa s.

Litio (Li) Z = 3. Tiene dos electrones en la capa s y uno en la

n=2.

Para escribir la estructura electrénica de un &dtomo, se escribe po-
niendo primero el nimero que representa el nivel energético y después
la letra que representa el subnivel, con un exponente que indique el nu-
mero de electrones que tiene. Asf, 1s?, 2s%, 2p? representa el dtomo de
carbono, que tiene 2 electrones en el subnivel ls del primer nivel energé-
tico, o sea de valor I = 0; 2 en el subnivel 2s y 2 en el 2p (valorde ! = 1).

En el cuadro adjunto damos cuenta de la constitucién de los diez pri-
meros elementos de la tabla periddica.

Z=1 , H , ls

Z=2 , He , 1s

Z=3 , Li , 1s* , 2s!

Z=4 , Be , 1s? , 2s?
Z=5, B , 1s , 252 , 2p

, s, 28, 2p% |

, st , 252 |, 2p?
, ls* , 282 |, 2p*
, lsz2 , 282 |, 2p8
e , 1s2 , 282 , 2p8

Il
S v |o
ZmozZ |0

!

Llamamos la atencién sobre el carbono por ser el elemento principal
en Quimica Organica.

Vemos en el cuadro anterior que de igual manera a como en la Fisica
clasica al estudiar la distribucién y nimero de electrones de las 6rbitas
de los elementos, no aparecen electrones en nuevas 6rbitas hasta que no
estin completas las anteriores, igual sucede con los orbitales. Un electrén
no ocupa un orbital p hasta que el 2s no tiene dos electrones. Aqui se
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cumple también el Principio de Exclusion, de Pauli, de que cada orbital
con dos electrones, éstos tienen que tener espines opuestos. Tanto la teo-
ria clasica como la moderna exigen el apareamiento de los electrones.

CARBONO
EL ATOMO DE CARBONO

Segin la teorfa moderna, a la capa K antigua le corresponde el orbi-
tal s, a la L los 2p, a la M los 3s y 3p, etc.

El dtomo de carbono en su estado normal (estado de reposo) sabe-
mos tiene 6 electrones en total. De cllos 4 estan en el nivel sy 2 en el p.
La distribucién es la siguiente:

Orbitales 1s? 252 2p', 2p!,

Nimero de electrones 2 2 1 1 En total: 6

Con esta estructura hay que explicar la tetravalencia del dtomo de
carbono que, como sabemos, requiere cuatro electrones externos no pa-
reados. Ya dijimos antes que los electrones s son los que corresponden
a la capa que antes se llamaba K. Los
orbitales de estos electrones tienen sime-
tria esférica (fig. 1-9), queriendo esto
decir que la regién del espacio donde
hay mayor probabilidad de encontrar al
electrén es en una esfera en cuyo centro
se encuentra ¢l nucleo. De estos elec-
trones los hay de diferente nimero
cudntico. Los elementos que utilizan
electrones s para su unién con otros ele-
mentos forman wuniones lineales. Los
electrones del orbital 2s tienen un radio
mayor que los del orbital 1s (como se ve
en la figura 1-10); y lo mismo sucede
con los 3, en relacion con los 2,. Los orbitales p (p., p,, p.) tienen forma
ovoide (fig. 1-4 (b), (c) y (d)). Vistos en conjunto ofrecerian el aspecto
de la figura 1-4 (pag. 11).

Fig. 1-9.—Forma del orbital s.
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Cuando a un dtomo de carbono se le
aproxima un grupo adicional positivo, se
excita y uno de los electrones del tipo
2s, cuya nube es de forma esférica, pasa
a ocupar el orbital 2p,. La energia ne-
cesaria para ello es de unos 90 K-cal/
mol., quedando entonces la constitucién
electrénica del dtomo de carbono de la Fig. 1-10.—Orbitales s en el
manera que indicamos antes. de carbono.

153, 252, 2p,t, 2p,'  —  1s% 2s', 2p.t, 2p)!, 2p',

e e ——————— - —

(@ (b)

Fig. 1-11.—Estructura del dtomo de carbono (a) en estado de reposo
y (b) en estado excitado.

Sc dice que el electrén 2s, que pasé a 2p,, se ha promovido, se ha ele-
vado de nivel. En esta disposicién excitada quedan atln sin aparear tres
electrones 2p, uno a cada una de esas orbitales y ademas en el 2s uno, es
decir, quedan en total cuatro electrones sin aparear. Estos electrones no
apareados son precisamente los que forman los orbitales con los electro-
nes de otros atomos. Ahora bien, las direfciones en que se forman estas
uniones (valencias) no coinciden con las direcciones de las cuatro nubes
electrénicas originales.

Pauling ha supuesto que los orbitales que intervienen en la forma-
cidn de uniones quimicas no son orbitales s y p, sino orbitales mixtos ob-
tenidos por una combinacién de éstos. Se dice entonces que estos orbita-

-

Fig. 1-11 (a).—Hibridacién de electrones 2s y 2p,.

x

‘
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les se han hibridizado (1). El hibrido no es una mezcla de las dos confi-
guraciones, sino que tizne nuevas y distintas propiedades. Al pasar el
electrén s al orbital! p se forma una unién mds fuerte de la que serfa la
unién s-s o la p-p. Los enlaces hibridos constituyen un nuevo tipo de en-
lace, pues sz orientan en el espacio de maneras distintas a la que tenian
los orbitales que les han formado.

Supongamos primero que hibridamos los electrones 2s y 2p,, quedan-
do los electrones 2p, y 2p, sin perturbar (fig. 1-11).

Como vemos ha dado lugar a la formacién de dos orbitales colinea-
les equivalentes, quedando los electrones 2p, y 2p, sin perturbar. Al unir-
se dos orbitales quimicamente, se superponen lo mds posible, o sea, que
se interpenetran de forma que sus densidades de carga sean méximas,
por lo que supongamos ahora una hibridacién mas compleja, la trigonal
de un orbital s y dos p (p. y p,) (fig. 1-12).

Fig. 1-12.—Representacién de Ia hibridacién de un orbital
sydosp(p, v p,)

Resultan orbitales coplanares equivalentes que forman angulos de 120,
quedando sin perturbar el orbital 2p,.

(1) La hibridacién tiene alguna analogfa con un caso natural, el cruce de una burra con
un caballo, gue da una mula, animal que no tiene las propiedades de sus padres; es vulgar,
ldnguida y resistente al calor.
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Lor orbitales hibridos estdn mds concentrados en la direccién de unién
(que es eje de rotacién simétrico), y por ello se sobrepondrin més f4-
cilmente a la de otro itomo formando una unién mds fuerte. Estas hi-
bridaciones se producen para hacer mdxima la energia de uni6n. La hi-
bridacién es posible por la existencia de huecos en los orbitales. Nues-
tra imaginacién no puede imaginarse bien este hecho. El uso de modelos
geométricos para representar expresiones matemdticas (de la Mecénica
cudntica), no es facil de entender. Sin embargo, estas representaciones
tienen un enorme valor pedagdgico, y nosotros las emplearemos siempre
que veamos alguna posibilidad de que expliquen algunos hechos experi-
mentales.

Los electrones 2s!, 2p',, 2p', y 2p!, tenderdn a repelerse unos a otros,
pues la realidad es que son espacios con cargas negativas. A causa de
esta repulsién es por lo que los orbitales adoptan la forma tetraédrica.
Tienen estos orbitales hibridos maximos en direccién bien definidas y en
ellas pueden superponerse con los orbitales de los elementos con los cua-
les entran en reaccién, Ya hemos visto c¢c6mo en la hibridacién s, p se
cambian las formas de los orbitales (figs. 1-11 y 1-12).

Los cuatro orbitales que se forman en el dtomo de carbono que ha
sido excitado, son los que dan al dtomo de carbono la capacidad para
formar cuatro enlaces covalentes puros, que estan dirigidos hacia los vér-
tices de un tetraedro regular en cuyo centro se encuentra el dtomo de
carbono. (Fig. 1-13). '

Como ya dijimos anteriormente, la orien-
tacién de los orbitales resultantes de la hi-
bridacién es diferente de la que tenian los or-
‘bitales que las han formado. Estos orbitales
hibridos estdn formados por electrones no pa-
reados, por lo cual tendridn tendencia a for-
mar orbitales con electrones de otros dtomos.

Los planos que pasando por el nicleo, que
son perpendiculares a las lineas en las que se
encuentran los orbitales, se llaman planos no- B
dales y en ellos, como ya hemos dicho ante- Fig. 1-13.—Formacién tetraé-

riormente, es muy poco probable se encuen- drica de las cuatro covaled-
cias del dtomo de carbono

tren electrones. cuando ha sido excitado.

Las nubes electrénicas hibridadas varian de forma al formar compues-
tos covalentes con otros cuerpos, pues los nicleos positivos de éstos

ENSERANZA MEDIA-6
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idtomos ejercen atraccidon sobre ellas. Las nuevas formaciones fueron de-
ducndas por la Mecdnica cudntica. En el metano CH, los dtomos de hi-
drégeno se situan en los vértices de un tetrae-
dro (fig. 1-14). Las uniones formadas entre el
atomo de carbono y los dtomos de hidrége-
no se llaman uniones sigma (¢). Esta estructu-
ra estd comprobada por el método de difrac-
cién de rayos X.

Las uniones ¢ del carbono con el hidré-
geno tienen caracter covalente, que es, como
dijimos al principio, el cardcter de todas las
combinaciones orgdnicas.

El carbono es el elemento que muestra ma-

Fig. 1-14.—Representacién de . § . . ‘e
los orbitales en la molécula YOr tendencia a formar moléculas eléctrica-

del metano. mente neutras.

Esta ordenacién tetraédrica regular de los orbitales del dtomo de car-
bono en el compuesto metano (dngulos de 109° 28°), no se verifica en to-
dos sus compuestos. Por ejemplo, en el cloroformo (CHCI;) los dngulos
son de 110° y en el dimetil-metano (CH,),CH, son de 122°,

En las teorfas modernas, segiin acabamos de ver ya, al hablar de en-
laces no se habla de pares de electrones, ni de valencias dirigidas, sino de
ordenacién de orbitales con el minimo de energia.

ESTRUCTURA ATOMICA DEL DIAMANTE Y DEL GRAFITO

Bragg, por estudios de difraccién de rayos X, demostr6 que la
red del diamante es cubica. Cada dtomo ocupa el centro de un
tetraedro regular (fig. 1-15), cuyos vértices cs-
tdn ocupados por otros .cuatro 4dtomos y ca-
da uno de éstos a su vez enlazado con otros cua-
tro y asi sucesivamente. La distancia C-C es de
1,54 A°. Con los dtomos de carbono se pueden for-
mar anillos hexagonales de seis 4tomos pero no pla-
nos (fig. 1-17). El cristal que se forma es gigante.
Esta estructura del diamante estd de acuerdo con ) .
todas sus propiedades. El diamante es muy duro, ([Z:il(ﬁgl:l tg{rlasé;g;’ecfé
lo cual es debido precisamente a la magnifica sime- las valencias dia-
tria. tetraédrica de sus enlaces que hacen que sus mantinas del car-

. . bono y sus tama-
idtomos se mantengan firmes en sus puestos cuan- fios.

- 2,82 —
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do se pretende separarlos; por ejemplo, rayarlos. La tetravalencia del car-
bono se explica perfectamente también por eca estructura tetraédrica. La
fusion de ese cristal requiere la rotura de los fuertes enlaces covalentes

[4

\ 1,56 &

Fig. 1-16.—Cristal de

diamante tallado. Fig. 1-17.—Los carbonos en el dia-

mante adoptan figura tetraédrica.

que se extienden por todo el cristal en las tres dimensiones del espacio,
explicdndose asi su elevado punto de fusién (3.600°),

Puesto que el dtomo tiene ocupados los cuatro electrones que rodean
a su nucleo no quedan electrones libres, y por ello el cristal no es con-
ductor de la electricidad.

Los dtomos de carbono en el grafito estdn dispucstos en forma de red
plana hexagonal, siendo la distancia C-C de 1,43 A° (fig. 1-18). Com-
parese con la distancia de los dtomos de carbono en el diamante. Por tan-

14 A

g g m‘m
@ o Va0 O (¢ —— @2
D a - ol ////”/%%// m

Fig. 1-19.—El grafito tiene una estructura hexagonal

en capas planas, que estdn ligadas entre si por fuerzas

Fig. 1-18.--Los anillos he- mucho menores que las que unen los dtomos de cada

xagonales son planos; capa. Por eso el grafito es una sustancia que al macha-

las distancias entre car- carla se reduce a hojitas muy delgadas, pero no se
bonos son de 1,41 A. pulveriza.
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to, la unién entre los dtomos de carbono es muy fuerte. Estas redes pla-
nas se colocan unas encima de otras, en hojas superpuestas, separadas por
grandes distancias (3,5 A’) (fig. 1-19). Esta distancia superior al doble
del radio covalente del carbono hace que la fuerza de unién de estas ho-
jas sea muy pequena. Los electrones de los dtomos de las hojas no estin
acoplados a un solo ciclo hexagonal, sino que pueden desplazarse por to-
da la capa. La gran distancia a que se encuentran las hojas se refleja en
la pequeiia densidad del grafito (2,1), mientras que la del diamante es ma-
yor (3,5). Tres 4tomos de un hexigono se proyectan sobre tres de la l4-
mina inmediata y los otros tres se proyectan en el centro de las mallas
hexagonales.:

Como las fuerzas que unen unas capas con otras son débiles, se pue-
den separar ficilmente, resbalando unas sobre otras. Es sabido que el
grafita: tiene propiedades lubricantes muy notables.

Cada 4tomo de carbono en el grafito tiene tres &tomos ligados a él,
lo cual supone tres valencias homopolares, o sea tres electrones reparti-
dos, quedando, pues, al 4tomo de carbono un electrén libre. A la exis-
tencia de ese electrén libre se atribuye la conductibilidad eléctrica del
grafito en el sentido de las capas, andloga a la de los metales, pero en
cambio es un aislante en sentido perpendicular a ellas.

ENL‘ACES SENCILLOS ENTRE ATOMOS DE CARBONO

En la Fisica cldsica la uni6n sencilla entre dos dtomos de carbono,
es_decir, por una sola valencia ( > C-C {) se suponia producida al for-
marse una érbita comiin para los dos dtomos; en la que interviniese un
electrén de cada 4tomo. Los dos dtomos cooperaban, pues, uno sobre el
otro para produc1r la fuerza atractiva. El par de electrones resultaba asi

compartxdo por los dos dtomos (fig. 1-20) y perte-
. necfan por igual a los dos nucleos. Las orbitas se
’ @ superponfan dando lugar a una 6rbita molecular cu-
ya mayor densidad estaba entre los dos ntcleos. Es-
ta teorfa no daba explicacidn sobre la naturaleza de

. las fuerzas puestas en juego.
Et'g;ni'szo';;li‘;ir‘zgg Hoy se sugiere que la unién sencilla, por una
los electrones. En sola valencia, entre atomos de carbono, se debe a
cada dtomo de la interpenetracién de los 16bulos orbitales de las

carbono le quedan .
tres valencias libres. dos nubes electronicas de los electrones llamados o,
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por lo que la unién se llama unién sigma. Los -orbitales se interpenetran de
tal manera que las mutuas repulsiones de los dos nicleos de los dtomos,
asi como las de otras nubes eléctricas negativas, estin compensadas por
las mutuas atracciones de los niticleos positivos con las nubes electrénicas
negativas.

Ahora bien, esa interpretacién de los dos orbitales da lugar a un or-
bital vnico con un nivel energético inferior al de los orbitales atémicos
cooperantes. Las cargas eléctricas pueden encontrarse en la regién inter-
media entre los 4tomos y entonces la uniéon de los mismos es fuerte, en-
lace o, (fig. 1-21) o pueden efectuar la unién formando un orbital de ni-
vel energético superior al de los orbitales constituyentes, distribuyéndose
la carga electrénica fuera de la regién
internuclear (fig. 1-21), por lo que re-
sulta un plano nodal que se encuen- ] A B
tra a distancia intermedia entre A y B.

Estos dtomos se repelerdn. Ese orbital @_I__‘

molecular se llama antienlazante o,. En

estos dos tipos, los orbitales enlazantes

y antienlazantes estan constituidos por

electrones s. Para que se verifique esta

unién las energias de los orbitales de-

ben ser aproximadamente iguales. Fig. 1-21.—Formacién de orbitales

También la unién de electrones 2p enlazantes o antienlazantes.

da lugar a orbitales tipo m, y T,

(fig. 1-22). El orbital =, tiene un plano nodal y el 7, dos de forma que la
unién de los orbitales 7, para dar la unién 7, es la que corresponderia a

dos salchichas con sus ejes paralelos a la linea recta que une a los nucleos
de los atomos.

ey

\EBH3

Fig. 1-22.—Formacién de orbitales tipo 1, y 7, con electrones 2p.

A<+ B
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Debe de tenerse en cuenta que a medida que se eleva el nimero de
nodos en un enlace, se eleva el nivel energético (con absorcién o con emi-
si6n de luz). Un estado g puede pasar a u o viceversa. Lo que no puede
haber es el paso de un estado g a otro g o de uno u a otro u.

Vamos ahora a explicar la unién con electrones p (fig. 1-23). Se verifica
entonces una interpenetracién de los I6bulos orbitales formando una uni6n

o. La regién comprendida entre los dos niicleos es la de mayor densidad de
carga y la que queda en la parte externa es la componente antienlazante.
A mayor interpenetracién de dichos orbitales mds fuerte serd la unién
de los dtomos.

OO+ OO

Orbiial p, Orbital p, Orbital de unién
de dos 4tomos.

Fig. 1-23.—Unién de dos orbitales p..

De acuerdo con las anteriores con-

‘ H H sideraciones, el etano se representa en
- H H la forma de la figura 1-24, En esta unién
H H sencilla los 4tomos de carbono pueden

girar alrededor de la linea de unién.

Por el principio de exclusién de Pau-
li, esta interpenetracion de los orbita-
les solo puede realizarse entre dtomos
adyacentes i los electrones tienen espines opuestos.

Uno cualquiera de esos dtomos de carbono unidos en la forma antes
indicada, pucde unirse a un tercer dtomo de carbono, de una manera ané-
loga, obteniéndose asi la serie de hidrocarburos de cadena aciclica.

La distancia a que quedan los dtomos de carbono en esta unién sen-
cilla es de 1,54 A® (1). Esta distancia ha podido ser medida por estudios
hechos dc los espectros de difraccién (de estos cuerpos), producidos por
rayos X, o por haces electrénicos. Estos m{todos no son capaces de des-
cifrar ecstrevcturas desconocidas, y por ello se emplean sélo cuando los
quimicos han establecido éstas, sirviendo de comprobacién a las mismas.
Hay también métodos indirectos, como los de absorcién en el infrarrojo,
y el de los momentos dipolares.

Fig. 1-24.—Represen-
taci<n del etano.

(1) Los dtomos no son esferas duras, sino blandas y por ello cuando se juntan y se atraen
se comprimen disminuyendo la distancia a que se concentran sus centros.

P hL b e T e T e s e e
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Si los 4tomos que tienen un enlace ¢ se separan resultardn dos nu-
bes esféricas mds pequefias (como sucede cuando una gota se separa en
dos. Claro que el proceso es mucho mds complejo que éste).

ENLACE DOBLE ENTRE ATOMOS DE CARBONO

La unién doble entre idtomos de carbono (> C = C ) significaba en
la Mecénica clasica la interaccién de cuatro electrones, dos de cada ato-
mo (fig. 1-25). Esta unién no quiere decir que dicho enlace sxgmflque Ia
duplicidad de un enlace sencillo. La medida
de la energia del enlace sencillo es del orden

. AN X X e
de 83 Kcal/mol mientras que la del enlace P C "« x C\
doble es de 143 Kcal/mol, es decir, menor en
23,3 Kcal/mol, en el doble que en dos uniones Fig. 1-25.—La unién do-
sencillas. ble entre dtomos de car-
i ., bono significa la interac-
Esto puede tener una explicacién supo- cioén de cuatro electrones.

niendo que uno de los enlaces simples que

constituyen el doble sea mds débil que el otro. Esos dos enlaces no son,
pues, iguales, sino diferentes. Uno de ellos es sencillo y de la misma na-
turaleza que el que explicamos antes (unién ¢) y el otro es mds débil.
Este hecho esta también confirmado experimentalmente, pues se han me-
dido las distancias que separan los atomos de carbonos unidos por va-
lencia simple (C - C), encontrando el de 1,54 A’ y la de atomos de car-
bono unidos por valencias dobles (C = C) encontrando 1,33 A’, es decir,
menor (fig. 1-26). Esto explica que uno de los enlaces sea mds débil que
cl otro. Esto puede ser debido a que al formarse el segundo enlace se de-
bilite el primero o a que este segundo sea mas débil que aquél. Las pro-
piedades quimicas demuestran que csta segunda suposicion es la verda-
dera. Al formarse el segundo enlace, llamado enlace T, la fortaleza de
unién de los 4tomos de carbono no se duplica, pues este segundo enlace T

1
1
1
1
+
i

A54A. 153 A°

(a) (b)
Fig. 1-26.— Distancias entre dos dtomos de carbono

frm—————
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es mds débil que el primero ¢. Por ello, al reaccionar el cuerpo que ten-
ga este tipo de uni6én doble, entre dos dtomos de carbono, el enlace que
se rompe primero es el enlace T,

La Mecénica cufintica ha demostrado que la doble unién de los ato-
mos de carbono se produce al haber una hibridacidn trigonal no tetraédri-
ca de los orbitales 2s, 2p, y 2p,, de la cual resultan tres orbitales que es-
tin en el mismo plano (coplanares) equivalentes, que forman entre s{ -4n-
gulo de 120° y estin situados en el plano X Y. El orbital restante, 2p,,
permanece sin perturbar. Se habrdn, pues, formado tres valencias: equiva-
lentes en el plano X Y y una cuarta en un plano perpendicular al X Y.

La hibridacién de un orbital s con uno p estd representado en la fi-

gura 1-27. Uno de estos orbitales hibridos,

. Y sp, forma la unién entre los 4tomos de
K\V\ carbono del tipo corriente y las otras dos

¥ -X forman la unién con los atomos de hidré-
geno. Verificada esta unién le queda a ca-

Y da atomo de carbono el orbital 2p, (figu-

ra 1-28). Se produce entonces una inter-
accion entre ellos formando una nube arri-
ba y otra abajo del plano X Y.

Fig. 1-27.—Hibridacién
de un orbital s con el p,.

Fig. 1-28.—Formacién de la segunda unién entre los dtomos de carbono. En (@)

se representan los orbitales p, separados, en (b) se representa la interaccién entre

esas nubes, orbitales p, en (¢) se han fraccionado formando ya dos nubes, una

abajo y otra arriba del plano X ¢ Y v, g:n (d) estd ya completamente formado la
unién .
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En la figura 1-29 se ve con mis cla-
ridad cémo se ha formado la unién o y
cémo va a formarse la misma . Los or-
bitales, como se ve, son perpendiculares
entre sf. La densidad de esas dos nubes
es nula en el plano X Y. Esas dos nu-
bes pertenecen al mismo orbital y no T .
pueden considerarse separadamente. Se i 1-29.—TFormacidn de los orbi-
ha formado, pues, una segunda unién bono.
entre los dtomos de carbono, union T,
que es mds débil que la unién g, lo cual explica el que la molécula del
etileno sea mds reactiva que la del etano, pero al mismo tiempo hay que
hacer resaltar que la aparicién del enlace ® hace aproximarse a los ato-
mos de carbono. Se indica esta separacién en la figura 1-6.

El enlace ® es mds débil que el ¢ (la energia asociada a la unién o es
de 80 Kcal/mol, mientras que la asociada a una unién ® es de unas 60
Kcal/mol), lo cual explica que la molécula del etileno tenga mds reacti-
vidad que la del etano y esto sucederd lo mismo con los cuerpos que
tenga una u otra unién.

La doble ligazén se polariza facilmente. Esto explica la tendencia ‘a
una unién o, mas estable con otros 4tomos. Por eso se llaman también los
electrones electrones no saturados.

Con el doble enlace no hay probabilidad de que la molécula gire al-
rededor de la unién entre dos carbonos, pues este giro darfa lugar a la
recomposicién de los orbitales 2p, y se romperia el enlace.

Es importante volver a llamar la atencién de que este doble enlace tie-
ne en la molécula dos regiones de
carga eléctrica, una abajo y otra arri-
ba del plano X Y. Es también impor-

> tante sefialar que estas dos nubes de

@ carga pertenecen al mismo orbital,
+ - : no pudiéndose considerar separada-
Cj mente.

Si las nubes que quedan a cada

atomo de carbono se unen con 4ito-

Fig. 1-30.—Formacién del doble enlace mos de hld'régeno tendremos la fér-
al unirse dos 4dtomos de carbono. mula del etileno.
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HIDROCARBUROS ETILENICOS CONJUGADOQOS

Se llaman uniones etilénicas conjugadas las de una cadena de itomos
de carbono que tenga enlaces dobles entre carbones separados por enla-
ces sencillos. El cuerpo mds sencillo que tiene esta clase de unién es el
butadieno

1 ¥ 3 4
CH, = CH — CH = CH,

Todos los dtomos de este cuerpo estan situados en un mismo plano,
aunque no en linea recta sino en zig-zag. Las distancias entre los dtomos
de carbono que tienen enlace doble 1-2 y 3-4 es algo menor que la que
cxiste entre dtomos que tienen enlace sencillo 2-3, en este caso. Ello se
debe a la distribucién en el espacio de los electrones que producen esta
clase distinta de uniones. Se ha encontrado también que el calor de hi-
drogenacion de un enlace doble, en este cuerpo, es de 3,5 Kcal/mol, can-
tidad menor que la que corresponde a un enlace doble aislado en una
cadena carbonada. Estos hechos, encontrados experimentalmente, lleva-
ron a la idea de que las uniones dobles, en esta clase de hidrocarburos
conjugados, tienen algo del cardcter de las sencillas y las sencillas de las
dobles. Esta hipétesis condujo a que se considerara la estructura del bu-
tadieno como una estructura resonante entre las dos siguientes:

CH? = CH — CH = CH, = CH, — CH = CH — CH,
0)) (In

La denominacién de estructura resonante, aunque estd muy extendida,
no es muy apropiada, pues la palabra resonante parece sugerir la idea de
vibracién. Tendrfa, pues, que haber una oscilacién rdpida entre las dos
estructuras. En realidad, la molécula resultante tiene propiedades de una
y de otra estructura, aunque no en la misma proporcién, pues se parecc
mds a la estructura (I) que a la (II). Este fenémeno se conoce también
con el nombre de mesomeria (meso = significa la idea de situado entre).

En la mayor parte de los cuerpos que sélo tienen un doble enlace es
posible emplear satisfactoriamente la féormula de Lewis, pero en los hidro-
carburos etilénicos conjugados no da resultados satisfactorios. Para ex-
plicar sus propiedades hay que acudir a la nocién de orbitales de la Me-
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cénica cudntica. En ésta la representaciéon deberd ser la de la figura 1-31,
pero si tenemos en cuenta lo que antes hemos dicho, que el enlace do-

A AR
Hz ='CH"‘CH =CH2

Fig. 1-31.—Orbitales en la
molécula del butadieno.

ble tiene un cierto cardcter del sencillo y éste del doble, se ideé la re-
presentacién de la figura 1-32, en la cual se supone hay nubes electré-
nicas arriba y abajo de todas las uniones, sean simples o dobles. Esto su-

Fig. 1-32.—Orbitales de todas las uniones sean simples o dobles.

pone que ninguno de los electrones T pertenecen sélo a un dtomo de
carbono, sino que forman, como indica la figura 1-33, una nube exten-
dida a todo lo largo de la cadena carbonada.

Fig. 1-33.—Existe una nube exten-
dida a lo largo de toda la cadepa.
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Consideremos ahora en particular la estructura del butadieno, segiin
esta teoria de los orbitales moleculares. Todos los dtomos de este cuer-
po tienen disposicién trigonal. En la figura 1-34 estian representados los
orbitales de los electrones p, que corresponden a cada atomo de car-
bono. Cuando se forman las uniones correspopdientes al butanodieno, la
nube electrénica del dtomio de carbono C, se superpone a la del C; y la de
C; en la de C,, por lo cual podemos considerar que esos cuatro orbita-
les p, forman uno solo (orbital molecular), extendido sobre los cuatro
4tomos de carbono (fig. 1-35 (a)). En este estado, los orbitales p, no estdn
reducidos a la regién entre dos nicleos de los 4tomos de carbono. Ya no
forman un enlace localizado, sino uno deslocalizado.

Si consideramos los orbitales p,, en un cuerpo de cuatro dtomos de
carbong, tendremos la representacién (a) de la figura 1-34, que en el bu-
tadieno tendria la de (b) y (c) segin hemos visto antes.

@ ) ©

Fig. 1-34.—Orbitales de un cuerpo de cuatro dtomos de carbono
y formas que tomara en el butadieno.

La representacién (b) de la figura anterior nos darfa la molécula en
la forma representada en la figura 1-35 (a) y (b). Esta ultima es la repre-
sentaciéon simplificada de la (a).

(@) )]

Fig. 1-35.—Orbitales del butadieno de la forma (b) de la fig. 1-34.
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.La representacion (c) de la figura 1-34 nos darfa la molécula en la
forma representada en la figura 1-34 (a) y (b).

(a) (b)

Fig, 1-36.—Orbitales del butadieno cuando tuviese
la forma (c) de la fig. 1-34.

Debemos observar que la deslocalizacién de los enlaces en la teorfa
de los orbitales moleculares es andloga a la de resonancia en la teoria de
los enlaces de valencia, segin acabamos de ver.

En los enlaces deslocalizados, los electrones tienen mads libertad de
movimiento que en los localizados, por lo que la energia total del sis-
tema disminuye, es decir, que la deslocalizacién de los enlaces hace mdis
estable a la molécula. Por eso el butadieno en el estado de la. figura 1-33
es mis estable que en el (b) de la figura 1-32, en el que los electrones ©
estdn apareados como pares aislados comprendiendo cada par dos dtomos
de carbono.

Ahora bien, el butadieno no estd bien representado por (g) ni por (h).
Es un hibrido de ambos aunque en su formacién contribuyan, como ya
dijimos al principio, desigualmente las dos estructuras. ‘

'ENLACE TRIPLE ENTRE ATOMOS DE CARBONO

El enlace triple entre d&tomos de carbono (—C = C—) se explicaba
antes en la Fisica clasica por el acoplamiento de seis electrones entre -los
-datomos (—CiC—). S

La medida de la distancia entre los 4tomos de carbono en esta unién
triple ha dado el valor 1,20 A° es decir mds corta que la unién doble
que es, como dijimos antes, de 1,34 A° Los dtomos de carbono al formar
el triple enlace se han aproximado ain mds pero no tanto como al pasar
del enlace sencillo al doble.

La Mecéanica cudntica, por analogia con el doble enlace, considera el
triple constituido por uno sencillo tipo o y otros dos situados en planos
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perpendiculares, formados por electrones %. Es decir, que una vez forma-
do el orbital o queda a cada dtomo de carbono cuatro orbitales (fig. 1-37).

Pty

avigdr

Fig. 1-37.—Superposicién de los orbitales 2p, y 2p, en los 4tomos de carbono
que forman tres uniones.

Ectos orbitales, que son paralelos unos a otros (lo mismo sucede en
los dobles enlaces), podrin superponerse para dar lugar a dos enlaces T
situados en planos perpendiculares entre si y a su vez a la linea inter-
nuclear. :

La molécula del acetileno parece, pues, te-
ner una nube electrdnica casi cilindrica (figu-
ra 1-37), como se representa en la figura 1-38.

Para la formacion de un enlace ¢ y dos ®
entre los dtomos de carbono han sido necesa-
rios seis electrones.

Fig. 1-38.—La - . .,
'8 s nubes for Igual que sucede en la unién doble, las

madas por orbitales =«

dan en conjunto una fi- dos uniones 7 son ficilmente removibles, y
gura casi cilfndrica. por ello estos cuerpos son muy activos qui-
micamente.
BENCENO

El andlisis y la determinacién de su peso molecular dan por férmu-
la del benceno C¢H,. Estudiando este cuerpo espectroscépicamente y por
rayos X, se ha demostrado, ademds, que sus dtomos de carbono en la
molécula estin formando un hexdgono regular (angulos de 120°), estan-
do los dtomos de hidrdgeno situados en el mismo plano.

Por su formula C{H¢ se ve no es un hidrocarburo saturado, pues para
serlo le faltan ocho atomos de hidrégeno, ya que si lo fuera, su férmu-
la seria C¢H;,. Cuando se vio tenfa muchos menos dtomos de hidrége-
no, se pensé si tendria enlaces dobles o triples, pero el estudio de sus
propiedades hizo se desistiese de csa idea. En efecto, si sobre él se hace
actuar un haldgeno, lejos de dar un producto de adicién, como corres-
‘ponderia a la rotura de enlaces dobles o triples, se vio daba un compues-
to de sustitucién, como si fuera un compuesto saturado. Por otra parte
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no se ha podido preparar mds que un solo derivado monosustituido del
benceno, lo cual indica que todos los dtomos de hidrégeno tienen una
idéntica posicidn en la molécula, o que cada atomo de hidrégeno estd
unido a un solo carbono. :

La determinacién de la energia de los enlaces de hidrégeno, si se su-
pusiera tuviese tres dobles enlaces, seria de 28,3 X 3 = 86,4 Kcal/mo],
pero determinado este calor experimentalmente se vio era s6lo de 30,6
Kcal/mol. Habria, pues, que rechazar esa hipétesis. Por otra parte, la
poca reactividad del benceno, rechazaba la idea de que tuviese esos do-
bles enlaces.

La forma hexagonal fue también confirmada experimentalmente some-
tiendo el benceno a la hidrogenacién, pues como producto resultante se
encontrd el ciclohexano (C¢His). H

Todos los anteriores hechos llevaron a Ke- HC%C\C_H
kulé a admitir para el benceno la forma he- |

xagonal (a) (fig. 1-39), la cual, para una maés ”
HC CH

facil representacién se simp]iﬁca en {a for- X
ma (b). En estas representaciones los dtomos H
de carbono se unen entre si por valencias sen- (a) (b)

cillas y dobles alternativamente. Se propusie- Fig. 1-39.—Formas de repre-
ron también otras muchas férmulas. La figu- sentar el benceno sugeridas
ra 1°-p’ representa algunas de ellas, pero no por Kekulé. :
fucron aceptadas por la mayor longitud de los enlaces que cruzan la
molécula.

La férmula (a) (fig. 1-39), aceptada hasta hoy, tiene el inconvenien-
te de que por tener dobles enlaces, hace suponer deberia tener las pro-
piedades de un hidrocarburo etilénico y no lo es, pero Kekulé explico es-
ta contradiccién suponiendo que la disposicién simétrica de los dobles
enlaces en la molécula la daba estabilidad y por eso estos dobles enlaces
no tenian las propiedades que tendrian si estuviesen aislados. Prueba de

SESRON RS

Fig. 1-40.—Distintas férmulas propuestas para e. benceno.
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ello, decia, es que si se rompe uno de ellos esa estabilidad desaparece y
los otros dos dobles enlaces se rompen con facilidad.

H H Un paso importante se

~C C dio al suponer que la fér-
HC= cn HC”” X¢H mula del benceno era re-
. I ” ' > I sonante (hibrida) entre las
HC ch — l dos configuraciones de la
X s HC CH figura 1-41). En este hi-
\ﬁ \g'; brido las seis ligazones

serfan todas iguales, pero
con caracteristicas inter-
medias entre la ligazén
senctlla y la doble. Las distancias entre los 4tomos de carbono en el ben-
ceno, se¢ han medido por el método de difraccién de electrones y se ha
encontrado un valor de 1,40 A°, es decir, intermedia (casi la media) en-
tre la unién sencilla (1,54 A°) y la doble (1,33 A°), que es de 143 A°. Es
el mismo problema que vimos en el butadieno. Esto justifica el cardcter
intermedio entre la unién simple y la doble. El hibrido resultante ten-
dré, pues, menor energia que las de las estructuras limites, y por ello
es mds estable que ellas.

’Fig. 1-41.—Férmulas resonantes del benceno.

Hoy se explica mejor la estructura del benceno por la teorfa de los
electrones deslocalizados. Si se supone que los itomos de carbono ha-
cen uso de los mismos orbitales que en el etileno, es decir, que se ha
producido una hibridacién sp? los seis dtomos de carbono y los seis de
hidrégeno deberdn estar en el mismo plano y un orbital sp, en uno per-
pendicular a éste. La superposicién de los orbitales sp? conduce al hex4-
gono de seis dtomos de carbono, que estardn unidos en el mismo plano
por enlaces simples tipo . Los seis orbitales sp, serdn perpendiculares a
ese plano 'y se suponen forman parejas, dando lugar a enlaces ® desloca-
#izados. Ahora bien, no hay ninguna razén para que la superposicién se
baga segin la figura (a) o la (b) (fig. 1-42).

Un orbital sp, de cualquier 4tomo se puede superponer de la misma
manera con el que estd a su derecha que con el que estd a su izquierda.
Por ello el enlace ® se considera formado por la superposicién de todos
los orbitales sp, para dar lugar a un orbital molecular deslocalizado (1).

(1) Estos son los que estdn fusionados a varios ntcleos.
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Los electrones ™ no estan insertados cn el interior de un solo ciclo,
sino que pueden desplazarse por toda la capa. Tienen, en este aspecto,

i

(a) (b)

Fig. 1-42.—La representacién del benceno...

un comportamiento analogo al de los electrones de los metales. La f6r-
mula resonante entre la (a) y la (b) estd representada en la figura 1-42.

Fig. 1-43.—En realidad la estructura del benceno es un hibrido entre la (@) y (b)
Aqui aparecen que la unién de dos dtomos de carbono no tienen un enlace y medio.

Al haber hibridado sp, tienen que estar los atomos de carbono y los de
hidrégeno en el mismo plano. La nube de carga estard, pues, formada por
dos flujos que forma anillos por encima y por debajo del hexdgono de
los dtomos de carbono. El compuesto forma como un emparedado (figu-
ra 1-44), en el que los 4tomos de carbono con los enlaces forman el con-
tenido interior del emparedado y las nubes electrénicas de los enlaces =
forman las dos rebanadas de pan. Cada &tomo de carbono contribuye
con la mitad a formar el par electrénico que le enlaza con otro dtomo de
carbono, lo cual representa un enlace medio.

ENSERANZA MEDIA-7
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En la figura 1-43 representa la simplificacién de la figura del ben-
ceno. El circulo interior del hexagono representa los enlaces. Es ésta una
buena representacion, pues indica que las uniones no son simples ni do-
bles, y por ello la energia de estabilizacion del benceno es menor que la
representada por la férmula de Kekulé.

Fig. 1-45.—Estruc-

Fig. 1-44.—El benceno tura que presenta
no tiene la forma de seb- la molécula del
madario. benceno

REPRESENTACION DE LAS MOLECULAS ORGANICAS; MODE-
LOS MOLECULARES

La representacién de las moléculas de las sustancias organicas por mo-
delos geométricos, es sumamente itil. Sin embargo, presenta la dificul-
tad de que el dibujo de estos modelos, en algunos casos, no es facil de
hacer y de aqui la resistencia que ha encontrado su uso entre los qui-
micos.

Este problema que se presenta ahora con insistencia, no es ningun
concepto nuevo. En la época de los alquimistas explicaban el sabor dulce
o amargo de ciertas sustancias suponiendo a estas udltimas puntiagudas
y dentadas, mientras que las dulces las suponian lisas y redondeadas. Las
sustancias dcidas las consideraban como agudas y puntiagudas. Esta for-
ma angular o de aguja la consideraban como caracteristica de las sustan-
cias 4cidas y la mayor o menor avidez con la que atacaban a las sustan-
cias, crefan era debido al grado de agudeza de los puntos o esquinas de sus
particulas. Por el contrario, a los 4lcalis les consideraban formados por
particulas de tal naturaleza que permitian se introdujesen entre ellas los
dcidos y las disolviesen. Brow dedujo de estas consideraciones que la for-
ma como se combinaban los cuerpos se debia a la forma de sus dtomos.

Mitscherlich descubrié el isomorfismo y relacioné la constitucién de
los cuerpos con su forma cristalina, siendo ésta la primera conexién en-
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tre la geometria molecular o arquitectura y la accién quimica de las sus-
tancias. Sustancias compuestas que ticnen semejante constitucién quimi-
ca, no sblo poseian la misma forma cristalina (medida por los dngulos),
sino que en muchos casos posefan el mismo nimero de moléculas de agua
de cristalizaci6n.

Los experimentos seguidos durante estos tltimos afios en relacién con
los radios atémicos ¢ idnicos ha hecho que sean mas precisos los cono-
cimientos que se tienen sobre isomorfismo. El esterco-isomerismo juega
un importante papel en las teorias sobre Quimica Organica. Las primeras
observaciones fueron hechas por Van’t Hoff y Le Bell. Las formas isomé-
ricas tienen una profunda significacién en muchos problemas de reacti-
vidad quimica. Recordemos la diferente reactividad del butano normal y
del isobutano o entre los isémeros orto, meta y para los derivados
disustituidos del benceno. Las diferencias se han visto son consecuencia
de la geometria molecular.

Se han adquirido grandes conocimientos sobre estructura molecular
con estudios hechos con rayos X, espectro infrarrojo, momentos dipola-
res, etc., etc. Estas investigaciones han dado datos importantisimos so-
bre la forma y configuracién espacial de las moléculas. No s6lo se ha de-
terminado la longitud de los enlaces, sino también se ha llegado a preci-
sar la posicién relativa de los 4tomos en la molécula, o sea la geometria
de las mismas. Se ha llegado a encontrar una relacién entre el nimero
de dtomos ligados a uno determinado y la configuracién de la molécula
o 16n. La constitucién tetraédrica de algunas moléculas se demostré por
estos procedimientos.

Las moléculas triatémicas pueden ser o no lineales, las tetraédricas
son planas o piramidales. Se han determinado cuantitativamente los did-
metros de los dtomos en las moléculas y las distancias de unién de esos
dtomos. Todos estos datos han hecho posible una mayor aproximacién a

la geometria molecular. La importancia de esta geometria, en las reaccio-
nes cataliticas fue vista en 5.° curso.

Los modelos moleculares se presentan hoy uniendo esferas, que re-
presentan dtomos, por alambres, que representan valencias. Tienen es-
tos modelos la ventaja de poder formarse una idea de la estructura de la
molécula en el espacio, pero tienen el inconveniente de dar una idea fal-
sa de sus magnitudes. Veamos algunos ejemplos:
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Metano: Su estructura se presenta
de dos maneras (fig. 1-46 (a) y (b) ). En la
(b) no se ve bien cOmo estidn unidos los
itomos de hidrégeno al dtomo de car-
bono. Para ver esto se utiliza la (a) en
la que las bolas representan los puntos
®) medios de los 4tomos y se ve bien en ella

las uniones de estos y los dngulos que

(a) forman. Tienen, sin embargo, el inconve-

Fig. 1-46—Modelos que la molécu- niente de que dan la impresién de que
la del metano.

los d4tomos estdn en reposo cuando en realidad estdn en oscilacién, y tam-
bién en el caso de la (a), de dar la impresién de que éstos estén muy ale-
jados unos de otros. En toda la Quimica Orgdnica, pero especialmente en
la leccién 3.%, tendremos ocasion de ver la utilidad de estas represen-
taciones.

Veamos ahora algunos casos sencillos (fig. 1-46),

|
H—C—Br H—C—OH CeHs— OH

Fig. 1-47.—Representacién de algunos conjuntos.

Por los métodos de difraccién de rayos X y de electrones se ha lle-
gado a fijar un diagrama electrénico para el naftaleno, que representa la
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figura 1-48. En ella se representa
la distribucién de los electrones que
rodean a los nucleos. Las lineas de
puntos representan lineas de la mis-
ma densidad electrénica. Una vez de-
terminados estos diagramas electré-
nicos se pueden ya hacer representa-
ciones geométricas, pues se conocen
las magnitudes de los dngulos de en-
lace, de los radios covalentes y has-
ta de los radios de Van der Waals.

1-48.—Diagrama electrénico

del maftalena, sacado por el méto-

do de difraccién.

Como un ejemplo de hasta dénde se ha llegado en el estudio de la
arquitectura de las moléculas citaré el caso bien significativo de la molé-

cula de la ftalocianina (1) (fig. 1-49).

Fig. 1-49.—Densidad electrénica de la mo-
lécula de la ftalocianina.
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Fig. 1-49.—Férmula original

de la ftalocianina como re-

sultado de las anteriores fér-
mulas.

(1) Cito este caso no para que sea estudiado por los alumnos, sino como ejemplo bien
caracteristico de hasta donde se ha podido llegar con estos estudios de electrones.
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