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1.1. Concepto de enlace guimico

Es la union entre dtomos para alcanzar mayor
estabilidad formando moléculas o redes cristalinas

Estructuralmente el enlace es una transferencia total
o parcial de carga entre atomos.

Cualquier teoria sobre el enlace quimico debe
explicar tres aspectos fundamentales:

-Las proporciones en que los atomos entran a formar
parte de la molécula y el nUmero total de ellos.

-La geometria de la molécula.
-La energia total de la molécula.




La primera teoria sobre el enlace fue propuesta por
Lewis que asegurdo que los dtomos ganaban, perdian o
compartian electrones hasta adquirir la configuracion
de gas noble (teoria del octete electronico)

< @ )
CrSO%

Actualmente hay dos teorias:

La teoria del enlace de valencia (EV): el enlace se
forma por apareamiento de espines electronicos y
Maximo solapamiento de orbitales.

La teoria de orbitales moleculares (OM): considera |as
moléculas como un conjunto con sus propios orbitales
moleculares.




90— H,

1.2. Caracterizacion del enlace guimico

Longitud de enlace: esla distancia ala cualla
energia es minima.

Energia de enlace: es el valor minimo de la energia
del sistema formado por los Gtomos unidos.




1.3. Tipos de enlace guimico

Se consideran diversos tipos de enlace quimico, no
siendo tajante una separacion entre ellos. Se recurre a

unos modelos limite ideales aunque la situacion real va
a ser intermediq.

Enlaces intframoleculares
Enlace ionico
Enlace covalente
Enlace metdlico

Enlaces intermoleculares
Por puente de hidrogeno
De Van der Waals




?2. Enlace lonico

2.1. Redes cristalinas
2.2. Energia reticular

2.3. Ciclo de Born-Haber

2.4. Propiedades de los compuestos ionicas




?2. Enlace ionico

Es la union entre iones de signo contrario, de atomos de
muy diferente electronegatividad, mediante fuerzas
electrostaticas para formar redes cristalinas.

A—-ne —— A" )
mA™ +nB™ ——A B
B+me ——>B™

El enlace ionico se ve favorecido:

Entre metales y no metales de muy diferente
electronegatividad.

Enire iones de carga pequena.

Enire cationes grandes y aniones pequenos, gue
presentan menor efecto polarizante.



2.1. Redes cristalinas

Los iones positivos y negativos no forman parejas aisladas,
sino que se agrupan en redes cristalinas donde cada idn
de un signo se rodea de un determinado numero de
lones de signo contrario.

La formula, NaCl, indica la proporcion de iones de cada
signo que hay en el cristal, no es una formula molecular.

La descripcion geométrica de estas agrupaciones de
iones o redes cristalinas se hace en funcion de:

*Tipo de malla o celda unidad.
*NUmero o indice de coordinacion.




El cristal estd formado por una celda unidad que se repite
iIndefinldamente en las tres direcciones del espacio.

El tipo de celda responde a principios bastante simples:
En N° de cargas + = N° de cargas - .

Los iones de signo contrario se disponen simétricamente,
para conseguir una repulsion minima.

Los iones se disponen de la forma mdas compacta
posible, el nUmero de coordinacion el maximo posible.

El tamano relativo y la carga de los iones determina uno
U ofro fipo de celda unidad.

Existen 7 sistemas cristalograficos y 14 celdas elementales
o redes de Bravais.



tetragonal

e 7 k)Y
o
ﬁ I monoclinico
a
romboédrico
---I
o
[
. N
- ]
a4 *a

cubico hexagonal | smbico triclinico




Principales redes idnicas y ejemplos
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Diagramas de Lewis de compuestos idnicos

Estructura del cloruro de sodio NaCl
» Configuracion electronica | Na:1s?2s?2p°3s' =2-8-1
-Cl:1s°2s°2p°3s°3p° =>2-8-7

» Cesion y captura de electrones para alcanzar el
octete electronico

Na- —>Na" +1e | 3 3
>Na- +:Cl-——>Na" +:Cl -

Cl-+le —:Cl7 |9 oo 2’8 .
.. .o ) 287 2-8-8
v

Los iones intferactuan eléctricamente
formando una red cristalina




2.2. Energia reticular

La energia reticular o energia de red es la energia
necesaria para separar completamente un mol de un
compuesto idnico en sus iones goseosos

_OH
2.3. Ciclo de Born-Haber ™% 2 - N
AH,, 4 AH,,
Es un planteamiento tedrico ‘ ‘
que muestra todas las Na(g) F(9q) U
energias implicada en la . ‘ ‘
formacion de un cristal |
ionico.
Na® (g) + F (9)

AH. : Energia de sublimacion AH ,.: Energia de disociacion
Pl : Potencial de ionizacion  AE : Afinidad electronica
AH . : Entalpia de formacion U : Energia reticular




*La energia reticular nos da una idea de la estabilidad
del cristal.

*La energia reficular no se puede determinar
experimentalmente, pero si fodas las demads energias

implicadas.

o1 AH,
Solamente la AE vy la U son Na(s)+ 5 F (9) ——— NaF (s)

negativas. AH, | |;45Hd5
Na(9) F(9) v
1 P.I \ \A.E
AH, = AH. +EAHdis +Pl + AE +U
Na® (g) + F (9)




Calcular la energia reticular del CaCl, a partir de |los
datos siguientes: AH° = -796 kJ/mol; AH.° = 178
kd/mol; AH,° = 244 kJ/mol; Pl . = 590 kd/mol; Pl =
1146 kJ/mol; AE = -349 kJd/mol.

0
AH
f >
A partir del ciclo de OCa(S) i CI2(93 C§CIZ(S)
Born-Haber para el CaCl, | AHg, AH gig
AH, =AH_, +AH . +Pl, Ca. . 2C]|
P (9) (9)
+P1, +2AE +U o 2 AE
y sustituyendo los valores| Pl. ", ' = U
Cag, 2Cl,

que nos da el problema:
—796 =178+ 244 +590+1146 —2x349+U

U =-2256 kJ / mol




* Existen métodos tedricos para determinar la energia

reficular

Ecuacion de Born-Lande

_AN,Z'Z°¢® N,B

E,=E,.+tE
P atrac rep 4 - < -
d_E _ ANAZ+Z_62 3 nNAB 0
dr 47zgor2 il
+7-a2¢0-1
permite calcular B = -2 £ €T
4 7zg 4N
+2 -2
BT 2, =L = e Ll [LQ donde
A7e,r, n

A: constante de Madelung N ,: Numero de Avogadro

Z"yZ :cargas de losiones e: carga del eleectron
I,: distancia entre iones n: factor de compresibilidad

: Repulsion

Contribucién a la Ep
de los iones de la red




Ecuacion de Kapustinskii

*El guimico ruso A. F. Kapustinskii observd que si la
constante de Madelung para distintas estructuras se
dividia por el numero de iones por formula se obtenia
aproximadamente el mismo valor numeérico. También
observo que el valor, asi obtenido, aumentaba al
hacerlo el nUmero de coordinacion en el cristal.

3 +7 -
U :(120,2 10°nZ°Z ][1_34,5] —

r0 rO
n: Es el nimero de iones por molécula.
Z"yZ : cargas de los iones y r,: igual a la suma del radio

del cation y del radio del anién expresado en pm (10™ m).
Para el NaClesn=2yr, =281pm = U =-750 kJ / mol




2.4. Propiedades de los compuestos ionicos

Son solidos cristalinos a temperatura ambiente y
poresentan altos puntos de fusion y ebullicion.

Son duros, fragiles y poco flexibles.

Son solubles en disolventes polares, sobre todo en
agua. Si la energia de solvatacion es negativa y superior
en modulo a la energia reficular el proceso de disolucion
serd exotérmico con aumento de temperatura, por
ejemplo el NaOH.

\
En estado solido no conducen la electricidad pero si en

disolucion o fundidos dado que los iones tendrdn
movilidad.
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3. Enlace covalente

Es la union entre dtomos de parecida
electronegatividad, que comparien elecirones para
alcanzar la estructura estable del gas noble.

:C.J.I- +-6I:—>:C.3.I—C.3.I: 2H-+6:—>H —6—H

3H-+-i\°|-—>H—|°\|°|—H N-+-N-—:N=N:
H



3.1. Diagramas de Lewis

Es un diagrama que representa a la molécula, los atomos se
representan por sus simbolos, los enlaces por rayas y los
electrones disponibles por puntos.

1. Se suman los e~ de valencia de los dtomos presentes. Para un
anion poliatémico se le afiade un e- mads por cada carga negativa y
para un cation se restan tantos electrones como cargas positivas.
2. Se determina los e” que caben en la molécula.

3. Se calcula el nimero de enlaces covalentes (rayas).

3. Se calcula el n°® de e- de valencia que quedan disponibles
(puntos) y se distribuyen los e- de forma que se complete un
octete para cada atomo.

e~ caben e~ val — —
N — I\Ie‘disponibles Ne‘ val 2% Nem cov
enl cov 2




Ejemplo 1: CH, Ejemplo 2: H,CO

C: 1s%2s%p? = 4e- 3 C: 1s2252p? = 4e- 2012
H: 1s! = le- x4= 4e- | °F H: 1s! = le- x2= 2e- [ 12e- Naw=""7—=4

H O: 1s225%p* = be-

| Nenlcov ZEZL‘ H H
H—C—H 2 | I

| H—C—O H—C=0

H e- dev. disp: 12-8= 4

Ejemplo 3: SiO4'4 Ejemplo 4 SOZ

Si: 332p2 = 4e- S: 352p4 }

: - -  35°p™ = be- 18 e-
O: 25%* = be-x4 =24 1 32€ 5 o2 pex2 = 12
+ 4 cargas neg.
24-18
N _40-32_, Nep oy =———=3
enl cov 2 o
3 ‘an: 30_8-= S N S
e- de v. disp: 32-8= 24 5 g ’Q/ o 57 &
— O _4_ — :6: _4_ oo oo e
| - e- dev. disp: 18-4= 14
0— Si—O :0— Si— O




Excepciones a la regla del Octeto

Hay fres clases de excepciones a la regla del octete:

*Moléculas con n° de e- impar.
NO (e- de valencia:5+6=11)
Enlaces: (16-11)/2= 2, ‘N=—=0

e- dev. disp: 11-4=7
Otros ejemplos: ClO,, NO,
* Moléculas con el octete incompleto

BF; (3+7x3= 24 e- de valencia). |:
e- de v. disp: 24-6= 18 B—F:
P B—E

Ej: Compuestos de los
grupos 1,2y 3.




* Moléculas octete expandido.

La clase mas amplia de moléculas que violan la regla
consiste en especies en las que el atomo central estd
rodeado por mas de 4 pares de e, tienen octetes

expandidos.

PCl; XeF,
n° de e- de v = 5+7x5= 40 e- n° de e- de v = 8+7x4= 36 e-
. :6|: b ..
'(-:-I\| . RN
.. P—CI Xe_ ..
. E T D E
Cl: ' N

Otros ejemplos: CIF;, SF,, XeF,

Todos estos dtomos tienen orbitales d disponibles para el enlace (3d, 4d, 5d),
donde se alojan los pares de e- extras.




Radicales

Es un fragmento de molécula con algin electron
desapareado.

Son infermedios de reaccion muy inestables.
Derivan de la ruptura homolitica de un enlace
covalente.

Se representan indicando el electron desapareado
explicitamente.

i i
|
H—C%H — H—(|?° H
|
H H




Enlace covalente coordinado o dativo

Es un enlace covalente en el que los dos electrones
compartidos son aportados por el mismo atomo.

Se representan con una flecha dirigida del atomo
dador al aceptor de electrones.

0 0 H
H-N: +H —» H-N-H 0o +H — H//O —H'
| | H
H H H
cation amonio cation hidronio
P :0 "O.
.,O,; O—H \ 7
s 2 :0=N—-0Q: — N7TN
. :0=N—>0:
0 J0-H - V2
"O. O

acido sulfurico




Estructuras resonantes

En bastantes casos una molécula o ion se puede
representar por varias estructuras de Lewis y la situacion
real suele ser una situacion intermedia a todas ellas.

Al conjunto de todas estas estructuras resonantes, o
formas resonantes se le llama hibrido de resonancia.

,O,\ /Q. Q\\ /O_. ,O'\ //O_. .O,\ /O. .O\\ 0 S
N «—» N «—» N ﬁ - ? - » ?
| l |
:O: ] :Q: :Q:@ O 503 O O

-. - - = C\

C.H, CH3—CONH2 (acetamida)




3.2. Teoria de repulsion de pares
electronicos de valencia TRPEV

Esta teoria predice la geometria de moléculas sencillas
y sus angulos de enlace a partir de los diagramas de
Lewis.

1. Tanto pares de electrones formando enlaces como sin
formar enlace se sitdan tan lejos como sea posible
haciendo que su repulsion sea minima. La repulsion entre
pares solidarios es mayor que entre pares de electrones
formando enlace.

2. Los pares de electrones de los enlaces multiples se
toman como si fueran un Unico par.




Ejemplos

Estructura Pares Geometl’ia Estructura Pares Geometl’ia
Molécula  de Lewis Enlaces solitarios molécular  [Molécula de Lewis Enlaces solitarios molécular
.. .. .. @ ANGULAR
BeCl :Gl-Be—Cl 2 0  Cl=Be=Cl| SnCl, :Cl—$n—Cl G B e
:.Pl.‘: F TRANGULAR
1209 PLANA
BF, F-B-F: 3 0 Fﬁ\F e ©) oo
NH, H-N-H [ /\1_\1,% H
H H TETRAEDRICA
| 109,SIéj —H
CH, H—C—H 4 0 N 2
| H H .. 20
H HO H-O-H 2 <0,
- mwgune <13 H
10 Cl TRANGULAZ
Cl: .
Pl :G-P S s 0 Cl@“ﬁ( -
T I OCE wT°ClL | CO, 0=C=0 0 0=C=0
Cl: © Cl
e F  ocrueonca H H TOANGULAL PLANA
F\‘ '/F-” F\ got'F , , H&iﬁlN/H
SF, F—S—F 6 0 ~ C,H, H—-C=C-H 0 C=@
VAN F 1 F H H
F: :F: F




3.3. Pardmetros de un enlace covalente

La entalpia de enlace es la energia que hace falta
para romper un mol de enlaces.
Es un proceso endoftérmico y siempre es positiva.

0
H,,, —2H, AH:_,, =436 kJ /mol

2(9)

La longitud de enlace es la distancia entre los dos
nucleos de los atomos enlazados (entre 0,01 y 1,5 pm).

Los dngulos de enlace que suelen estar asociado al
Aatomo central (no tiene sentfido en moléculas
diatdmicas) y pueden variar ligeramente.

La polaridad del enlace que se produce cuando se
unen moléculas de diferente electronegatividad.




3.4. Polaridad de las moleculas

Las moléculas diatomicas homonulcleares son
apolares (Cl,, O,, N,, H,, etc.)

La polaridad de una molécula estd asociada a uno
distribucion asimétrica de la carga.

El cardacter polar de una molécula se mide a partir del
momento dipolar.

4=q-r

H u

| + =, Moléecula de:  Agua CO, CCly
H _(|:3+—Q lgz_ asimétrica simétricas

H N /\

5+ 5+ Cl
Clorometano PR Ha*jQ/H R o C'\}F/U
H = F Cl

M=1385D 00D 00D




Actualmente existen dos teoria del enlace quimico, y no
existe un separacion enfre enlace idnico y covalente
como dos realidades distintas.

Aplicar la ecuacidon de la ecuacion de Schrodinger @
sistemas polielectronicos es matematicamente
Imposible.

Por eso se recurre a dos méetodos aproximados:

El método de los electrones de valencia: que considera
a los dtomos como entes individuales. Los situa a uno
distancia infinita y los va acercando estudiando sus
Inferacciones.

El método de orbitales moleculares: que considera a la
molécula como un adtomo Unico, obteniendo una serig
de soluciones, OM, que se ocupan por electrones en
orden creciente de energia.




3.5. Teoria del enlace de valencia TEV

La condicidon de enlace implica gue a una determinada
distancia, longitud de enlace, la energia de potencial
del sistema, energia de enlace, es minima.

A demads:

- Los electrones que forman el enlace tienen que estar
desapareados para cumplir el principio de excusion.

- Se debe producir una maxima superposicion de los
orbitales atomicos.

Segun el solapamiento se dan
dos tipos de enlace:

Enlace o: se solapan siguiendo
el eje internuclear.

Enlace m: Se solapan
lateralmente.

ia (kJ/mol)

Energ

distancia internuclear (pm)




3.6. Teoria de orbitales moleculares OM

- Las moléculas como un dtomo, cada electron viene

definido por una funcion de onda y llamada OM.

- La funcidon de onda y se consfruye a partir de una

combinacion lineal de orbitales atomicos (CLOA).
W=C,0,xC, D,

- A cada g, a cada OM le corresponde una energia

- Se llenan los OM con los electrones en orden

creciente de energia.

La solucidn de la ecuacidon de Schrodinger (H W =E W) son
los orbitales moleculares (OM), W, y sus correspondientes
energias.

De cada dos orbitales atdmicos se obtienen dos orbital
moleculares con energias superior e inferior a los orkital
atdmicos: orbital enlazante y antienlazante.




Formacion de los OM en la molécula de hidrégeno

|1
9 | \o-*
[25 + 25] : 7 . . Y : ‘25 (-)
2s _rl - *« 4
@ @ ay

; " T (4)

A2
Los orbitales moleculares (OM) podrdn ser:
Tipo o si solapan frontalmente vy tipo 1 si solapan
lateralmente.
Enlazantes si aumenta su densidad electronica en el
eje internuclear y antienlazante si disminuye.

I i
Xz gggg i




Orden creciente de energia de orbitales moleculares

0Z*px
T5, T
2p, 7[292
2px 2py2pz, <
= Tlop, T2p
. Op, .~
L
28
O
O
Is
- Oy

OM

28

Is

El orden de enlace es €l
numero de electrones en
orbitales enlazantes
menos el numero de
electrones en orbitales
antienlazantes partido
por dos.

Escribe la configuracion
elecironica del H,, He,,
O,. N,, F,, E indica su
orden de enlace.




3.7. Hibridacion de orbitales

La TRPEV no es suficiente para explicar la geometria de
las moleculas, ejemplo el metano, CH,.

Esto exige que antes de que la molécula se forme, los OA
entren en disposicion de favorecer la geometria
molecular fransformandose entre ellos, mediante
combinaciones adecuadas, en orbitales hibridos.

- Matemdticamente el orbital hibrido es una combinacion

de OA: Wor sp=C1WasTColWop
- Se produce el mismo numero de OH que OA de partida.

Conviene recordar gue esto no es mas que una
aproximacion matematica que utiliza la mecanica
cudntica. Los OH no fienen existencia real en los dtomos::




Eiemplos de hibridacion de orbitales

Para determinar el tipo de hibridacion:

- Qué atomo de la molécula te piden la hibridacion.

- La configuracion de Lewis.

- Sumar la cantidad de pares electronicos no enlazantes con la cantidad de ligandos
que tenga. Esto nos dard el numero de orbitales hibridos.

Hibridacion Digonal: BeCl,
Combinacion de un orbital s y otro p
Formando 2 hibridos sp formando 180°

Be: 152252 } Experimentalmente

Cl: 352 3p° Disposicién lineal; 180°
s P
Be M OO

FTT] Experimentalmente dos
[FIr] [ erlaces iguales a 180°

? P OEIMMEID
P Cl— Be —ClI
180°

Hibridacion Trigonal: BCl,

Combinacion de un or'bn‘al sy dos p
Formando 3 hibridos sp® formando 120°

B: 152252 2p! } Experimentalmente

Cl: 3s? 3p°® Disposicién trigonal; 120°
s P
B

| | Experimentalmente tres
] enlaces iguales a 120°

4=,

120°

Cl




Hibridacion Tetragonal: CH,

Combinacion de un or'bl'ral s y otro tres p o _
FRRESEREN | b idos sp formando 109, 5° Hibridacion Bipiramide trigonal: PClg

H: 1! Experimentalmente Combinacion de un or'bl‘ral s, fres p y uno d
C: 152252 2p? Disposicién lineal; 109,5° Formando 5 hibridos sp 3d formando 120 y 90°
- P: 3s2 3p3 Experimentalmente
C [ Cl: 3s? 3p°® Disposicion trigonal; 120°
Experimentalmente cuatro
. enlaces iguales a 109,5° s P d
P b R0l OO0
] BTl RICICII] Experimentalmente cinco
—» EEEE enlaces iguales a 120 y 90°
& spid
08 & -~
109 5°
H Cl

90"Cl

Cl<P
N
Cl

Otros ejemplos: NHs, H,O, CH,=CH,, CHECH. =




3.8. Moléculas y redes covalentes | gp ’

Hay dos fipos de sustancias unidas por enlaces &
covalentes: )

Propiedades de los compuestos moleculares:
Formados por moléculas discretas.

A temperatura ambiente son sustancias gaseosas,
liguidas o solidas de bajo punto de fusion y ebullicion.

No son solubles en agua o lo son poco.
No conducen la electricidad.

Ejemplos: H,, O,, N,, CO,, HCI, NH,, CH,, H,O, CH,;OH,
CH,;CH,OH, |,, glucosa, naftaleno, alcanfor.

2o A& ,’ )
z
'3 "!
4 o Y
' W
\J »
Y .
N a
/ -
\
- 5
- s G
.ﬁﬂ

A




Propiedades de los compuestos atdmicos o redes
covalentes:

*Formados por dtomos unidos covalentemente en una
red cristalina tridimensional.

* A temperatura ambiente son solidos duros de altos
puntos de fusion y ebullicion.

*No son solubles en ningun fipo de disolvente.
*No conducen la electricidad.

*Ejemplos: Diamante, grafito, fullereno, futboleno.




4. Fuerzas intermoleculares

Los enlaces estudiados hasta ahora son intramoléculares,
por producirse en el interior de las estructuras moleculares.

También existen inferacciones entre las moléculas que
lamamos intermoleculares. Son fuerzas de inferaccion
mucho mds débiles y bdsicamente son interacciones
dipolo-dipolo.

4.1. Puente de hidrogeno

4.72. Fuerzas de Van der Waals




4.1. Puente de hidrogeno

Son interacciones entre moléculas que tienen hidrégeno unido a
un elemento muy electronegativo y pequeno, (8-40 kJ/mol).

Ejemplo: HF, H,O, NHa. o

En estos casos , el elemento unido al hidrégeno .,....\
afrae con fuerza la carga del enlace dejando una
fuerte densidad de carga positiva en el hidrogeno y
negativa sobre si mismo. Esto posibilita que las
moléculas, se atraigan electrostaticamente.
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4.2. Fuerzas de Van der Waals

Son interacciones electrostaticas entre moléculas debido a la
existencia de dipolos permanentes o inducidos, (1-7kJ/mol).
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5. Enlace metdlico

5.1. Enlace tipo metdlico
5.2. Teoria del gas electronico

5.3. Teoria de orbitales moleculares o de
bandas

5.4. Redes metadlicas




5.1. Enlace fipo metdlico

Es la union entre atomos metdlicos.

Es un enlace fuerte, no forman moléculas, forman
redes cristalinas muy estables.

Hay dos caracteristicas comunes a todos los elementos
metdlicos asi como una serie de propiedades también
tipicas de [os mismos.

Entre las caracteristicas su bajo potencial de ionizacion
y el hecho de que sus electrones de valencia es mucho
menor que el de orbitales de valencia.

Entre las propiedades su brillo y su alta conductividad
eléctrica y térmica.




5.2. Teoria del gas electronico

Los elecirones de valencia no pertenecen a los
Aatomos individuales, sino que todos ellos son comunes
a todos los atomos de la red cristalina. Estdn
deslocalizados en todo el cristal.

Esto explicaria su movilidad, y los efectos de emision
electronica.




5.3. Teoria de orbitales moleculares o de
Bandas

Los dtomos de la red cristalina estan muy proximos y
sus orbitales atomicos se superponen dando lugar a
un conjunto de orbitales de energia muy parecida
que forman lo que se denomina banda de niveles
energéticos.

- Banda de valencia a partir
de OA de valencia, que
pueden estar parcialmente
lena u ocupada.

- Banda de conduccién a
partir de los OA vacios a lo
qgue pueden saltarlos e y
facilitar la conduccion.

Banda
prohibida

Capa de
valencia

Semiconductor  Aislante



5.4. Redes metadlicas

Los estudios de difraccion de rayos X han demostrado
gue los adtomos metdlicos se ordenan en redes
cristalinas que son casi exclusivamente de fres 1ipos.

Cubica centrada en el cuerpo (IC=8): Alcalinos y Ba
Cubica centrada en las caras (IC=12): Cu, Ag, Au, Cay Sr
Hexagonal compacta (IC=12): Be, Mg, Zn y Cd




Propiedades de los metales

» Son solidos cristalinos,
densos, con brillo metdlico
(Hg) y elevado punto de
fusion y ebullicion.

* No son solubles pero son
atacados por los acidos.

* Alta conductividad eléctrica
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