
Tipos de sólidos



Tipos de sólidos

Qué produce la cohesión de un sólido?

El origen de la cohesión está en las fuerzas electrostáticas entre las partículas subatómicas 
cargadas presentes en el sólido: electrones y protones. 

Los mecanismos de la cohesión reciben diferentes nombres según el caso: 
Fuerzas de Van der Waals en sólidos de gases nobles y sólidos moleculares. 
Fuerzas de Coulomb en sólidos donde los componentes se encuentran fuertemente 
ionizados.
Enlaces covalentes en casos en que los componentes poseen electrones externos sp o sd.   
Enlace metálico en elementos cuyas propiedades están fuertemente afectadas por 
electrones externos s.

Los diferentes tipos de sólidos se corresponden con diferentes mecanismos de distribución 
de los electrones de valencia y de los carozos iónicos.
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Energía de ionización (kJ/mol)
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Energía de cohesión

CoE+

infinitamente separados
en reposo

sólido

Átomos neutros

La energía de cohesión describe la estabilidad de los sólidos. Por eso hay una fuerte 
correlación entre energía de cohesión y punto de fusión.



Energías de 
cohesión de los 

elementos
kJ/mol

eV/átomo
kcal/mol



Puntos de fusión 
(K) 

3820



Módulo de Bulk (1011 N/m2)
Compresibilidad (10-1 m2/N)



Punto de fusión (C)

Calor de vaporización (J/mol)

http://www.periodictable.com/Properties/A/MeltingPoint.html



Representaciones de las diferentes clases de sólidos 

Van der
Waals

iónico

metálico covalente



Ar molecular KCl iónico

C covalente K metálico

Representaciones de las diferentes clases de sólidos 

Algo para 
comentar?

Tomado de Ashcroft y Mermin



Gases Nobles

Los elementos de gases nobles forman sólidos simples 
cristalinos generalmente con una estructura fcc. La 
distribución electrónica en cada sitio de red (atribuida a cada 
átomo del cristal) es muy similar a la de los átomos libres. 
Ello se traduce en una simetría casi esférica, ya que estos 
elementos se caracterizan por tener capas cerradas.
Forman aisladores transparentes y están débilmente ligados, 
como lo indica su baja temperatura de fusión. 

Sólidos de Van deer Waals



La energía de cohesión varía entre 0.1 % y 1 % de las energía de ionización. Ello implica 
muy poca distorsión de la distribución electrónica que permanece casi esférica. No obstante, 
esa pequeña distorsión es el origen de la interacción de Van der Waals - London. 

Si no hubiera distorsión, los centros de las cargas positiva +e (núcleo) y negativa –e 
(electrones) coincidirían y fuera del átomo el potencial eléctrico sería nulo. 

Consideraremos entonces un modelo en que los centros de las distribuciones de carga de 
ambos signos pueden estar ligeramente desplazados. Supondremos que la separación x entre 
ambas oscila armónicamente. 

e+ e+e− e−

Si R >>> x, despreciamos la interacción entre los átomos y la energía está descripta por el 
Hamiltoniano no perturbado:



La energía de interacción entre los dos átomos está dada por

Como en cualquier caso R >> x podemos desarrollar la expresión anterior en serie de Taylor 
(hasta segundo orden)

El Hamiltoniano completo  =  +  se puede diagonalizar haciendo el cambio de 
variables
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Efectuando los reemplazos H queda

De esta expresión se infieren las frecuencias de los dos osciladores acoplados
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donde hemos desarrollado en serie la raíz cuadrada.
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La interacción da lugar a un descenso de la energía potencial del sistema. En el caso no 
perturbado la energía de punto cero es:

La interacción la modifica a:
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Esta interacción es entonces atractiva. Recibe el nombre de interacción de Van der Waals, o 
interacción de London (o Van der Waals – London)

Otro nombre para la interacción es la de “dipolo inducido”. Debido a la pequeña separación 
x entre los centros de carga positva y negativa de cada átomo, se produce una interacción 
dipolar entre ambos. 

Contribución repulsiva 

La interacción de Van der Waals produce una fuerza atractiva. Los átomos se acercan hasta 
que sus distribuciones de carga comienzan a superponerse. 
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Este fenómeno de superposición conduce a una interacción repulsiva esencialmente a causa 
del principio de exclusión:

Dos fermiones idénticos deben estar en un estado conjunto antisimétrico. Ello se traduce en 
que no pueden estar en el mismo estado cuántico individual (de partícula). Son partículas 
indistinguibles, cuando ocupan la misma región espacial (superposición) tampoco pueden 
distinguirse por la posicion y deben tener diferente estado de spin. Si poseen el mismo spin, 
uno de ellos debe ser promovido a un estado configuracional de mayor energía (por ejemplo 
un electrón 1s a un estado 2s), con el consecuente aumento de energía. 
Dado que la aproximación de ambos átomos produce un aumento de energía se observa una 
fuerza repulsiva entre los átomos. 

La consecuencia del principio de exclusión es que las distribuciones electrónicas de átomos 
con capa cerrada (gases nobles por ejemplo) sólo pueden solaparse si simultáneamente 
ocurre la promoción de electrones a estados de mayor energía desocupados. 

El cálculo de este fenómeno es complicado. Los experimentos revelan que el término 
repulsivo puede describirse mediante una ley de potencias o una ley exponencial:
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El potencial completo puede escribirse:
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donde hemos reemplazado los parámetros A, B por los ε, σ. 

ε produce un escaleo vertical y R = σ determina el punto donde U = 0. 

Esta expresión recibe el nombre de potencial de 
Lennard - Jones. 

Ejercicio: determinar  ε
y σ en función de A y 
B y viceversa.
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Valores de equilibrio de las constantes de red

A baja temperatura podemos despreciar la contribución cinética a la energía. 
La energía de cohesión de un cristal de gas inerte se calcula a partir de la suma del potencial 
de Lennard Jones para todos los pares de átomos de la red. 

Si el cristal contiene N átomos esta suma es 

En la expresión, R es la distancia entre primeros vecinos. pijR es la distancia entre dos 
átomos cualquiera i, j, expresada en función de R. El factor ½ está para evitar contar dos 
veces un dado par i, j (j, i). La “prima” en las sumas indica que se excluye de las mismas el 
término i = j. Dichas sumas han sido evaluadas para las estructuras fcc y hcp
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La separación  interatómica de equilibrio corresponde al mínimo de Utot

de donde:

Los valores de R0/σ observados en los gases reales son los siguientes

El acuerdo es en general notable. Las discrepancias son mayores para los átomos más 
livianos porque en éstos los efectos cinéticos dados por la energía de punto cero son 
mayores. 



Ahora podemos estimar la energía de cohesión en R = R0, usando las sumas de los pij y el 
valor de R0/σ.

En R = R0

Con la ayuda de la tabla con los parámetros del potencial de Lennard Jones (tres diapositivas 
atrás) podemos evaluar R0 y Utot(R0) para cada gas noble. Las correcciones cuánticas 
reducen la cohesión en 28, 10, 6 y 4 % para Ne, Ar, Kr y Xe respectivamente. 

Debido a las mencionadas correcciones 
cuánticas el isótopo 20Ne tiene una constante de 
red (0.44644 nm), mayor que la del isótopo 22Ne 
(0.44559 nm), a 0 K. 



Description = Interaction energy of argon 
dimer. Empirical potential taken from R. A. 
Aziz, J. Chem. Phys., vol. 99, 4518 (1993).



Sólidos iónicos

La unión iónica resulta de la interacción electrostática entre iones con cargas opuestas. 
Dos estructuras típicas encontradas en cristales iónicos son las del NaCl y CsCl.

Las configuraciones electrónicas de los iones de cristales iónicos simples se corresponden 
con las de los gases nobles (capas cerradas). Tomamos por ejemplo el Li y el F. 

[ ] 12 21: ssLi

[ ] 522 221: pssF

[ ] [ ]HesLi =+ 21:

[ ] [ ]NepssF =− 622 221:

Átomo libre ion

Las configuraciones electrónicas de los iones 
libres son esféricamente simétricas. En los 
cristales se esperan pequeñas distorsiones 
especialmente en la región de contacto entre 
iones. Esta imagen es confirmada por estudios 
DRX de la distribución electrónica.

NaCl



Energía electrostática o de Madelung

Los iones se ordenan en la estructura cristalina que produce la mayor cohesión, conlas
restricciones impuestas por sus tamaños relativos. 

El potencial atractivo es esencialmente electrostático y se denomina energía de Madelung. 
La contribución de Van der Waals – London juega sólo un papel secundario (1 – 2 %). 

Para Uij adoptamos la forma

intensidad rango

cgsunidades

La parte repulsiva del potencial se origina en 
las mismas causas ya discutidas para los 
cristales moleculares (principio de exclusión). 

La energía de interacción de un ión con todos 
los otros del cristal es

Born-Meyer

i

jrij



Despreciando efectos de borde, la energía potencial de un cristal compuesto de 2N átomos 
se puede expresar como:

itot NUU =

Como en el caso de los cristales de Van der Waals de los gases nobles introducimos las 
cantidades pij

Rpr ijij =

donde R es la separación entre primeros vecinos.

Por tratarse de una interacción de corto alcance, el término repulsivo de Uij sólo lo incluimos 
para los primeros vecinos:

Primeros vecinos

Vecinos de orden superior
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Sumando para todo el cristal:

Donde z es el número de primeros vecinos y α es la Constante de Madelung que es un 
parámetro de gran relevancia en la teoría de los cristales iónicos.



Energía potencial de un cristal iónico

Separación 
interatómica de 

equilibrio



De la condición de mínimo obtenemos la separación interatómica de equilibrio

Esta expresión trascendente determina la separación de equilibrio R0 en función de los 
parámetros básicos de la teoría: ρ, α. Usando este resultado, la energía del cristal cuando R 
= R0 queda

Energía de 
Madelung

En general 
ρ << R0



Energía potencial de del KCl



Evaluación de la Constante de Madelung
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En el caso unidimensional la evaluación es sencilla:

En el caso unidimensional la evaluación es sencilla: la sencillez deviene del hecho de que 
esta última expresión puede asociarse fácilmente al desarrollo en serie de potencias del 
logaritmo natural 
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La segunda expresión coincide con la primera cuando x = 1 de modo que

( ) ...386.1693.022ln2 =×==α



estructura α
NaCl 1.747565

CsCl 1.762675

ZnS 1.6381

3D

NaCl

CsCl

ZnS Estructuras típicas de los cristales iónicos



Valores para varios compuestos iónicos con la estructura del NaCl



Energía de ionización (kJ/mol)

He
F Cl Br I

At

Li
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