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Actividades

Con ayuda bibliografica, busca los valores energéticos que te
permitan calcular la energia reticular del fluoruro de calcio
a partir de la ecuacién obtenida en el ejemplo anterior, y
comparala con el valor que obtendrias si hubieses aplicado
la formula directa de calculo.

Los valores que se encuentran en la bibliografia para los para-
metros requeridos son:

Energia de sublimacion del calcio = 193 kJ mol™!

1.2 Energia de ionizacion del calcio = 590 kJ mol™

2. Energia de ionizacion del calcio = 1150 kJ mol™

Energia de disociacion de la molécula de fldor = 158 kJ mol™!
Electroafinidad del fldor = —333 kJ mol™*

Entalpia de formacion del fluoruro de calcio = —1214,6 kJ mol™

Reemplazamos estos valores en la ecuacion obtenida para el
calculo de la energia reticular:

U= Oreacc sub - 1.7 Eiuniz —27 Eioniz - Edisoc -2 Ea in =
= —1214,6 — 193 — 590 — 1150 — 158 + 2 - 333 =
=2639,6 kJ mol ™!

La bibliografia también nos proporciona los valores de los pa-
rametros que aparecen en la ecuacion de calculo de la energia
reticular: £ = 2,5194; n para F- = 7 y para Ca®* = 9, (por lo que
n=(7+9)/2=8)yd,=2,35A, por lo que reemplazando en
ella tendremos:

Z,Z,e*N, M
U=—K. 2280 4 qm) =
do
_ g 1:2-(1,6-107C) 6,022 - 107 mol * - 2,5194
2,35-10"m
-(1-1/8)=-2,80-10“Cm'mol*-9-10°Nm*C?=

= —2603,1-10° I mol™* = —2603,1 kJ mol™*

(Es preciso multiplicar el resultado de U por la constante de
Coulomb en el vacio a fin de obtener unidades energéticas co-
herentes.)

Empleando la formula de la energia reticular, explica cual
de los compuestos CaS y Ca0 seria mas duro y cual tendria
mayor temperatura de fusion.

CaS y Ca0: suponemos que sus valores para M y n son similares,
y dado que en ambos casos las cargas son también idénticas (42
y —2), vemos que la U solo dependera del factor distancia. EL
volumen atémico del ion sulfuro es mayor que el del ion éxido,
por lo que la dy de su compuesto idnico también lo sera, y por
ello su U sera menor (en valor absoluto). Asi que el mas duro y,
por tanto, con mayor temperatura de fusion seria el Ca0.

Indica la covalencia de los atomos de las siguientes molécu-
las: Br,, CO,, SOs;, H,S0,, HCLO.

® Br,: cada atomo de Br comparte 1 electron, por lo que su
covalencia sera 1.

® CO,: el carbono comparte 4 electrones, por lo que su covalen-
cia sera 4; cada oxigeno comparte 2 electrones, por lo que su
covalencia sera 2.

e S0;: el azufre comparte 6 electrones, por lo que su covalencia
serd 6; cada oxigeno comparte 2 electrones, por lo que su
covalencia sera 2.

e H,S0,: el hidrégeno comparte 1 electrén, por lo que su cova-
lencia sera 1; el azufre comparte 6 electrones, por lo que su
covalencia sera 6; cada oxigeno comparte 2 electrones, por lo
que su covalencia sera 2.

e HCLO: el hidrogeno comparte 1 electron, por lo que su co-
valencia sera 1; el cloro comparte 1 electrén, por lo que su
covalencia serd 1; el oxigeno comparte 2 electrones, por lo
que su covalencia sera 2.

4. Escribe las estructuras de Lewis de las siguientes especies:
7AU CHF3, NH;y CH;0H.

CHF,
EE R
1s? 25 2p?
H 1st 1 2
E 182 282 2p° 7 E

Electrones de valencia disponibles: A=4 4+ 1+ 3 -7 = 26.

e (Capacidad total de la capa de valencia: N =8 + 2 + 8 - 3 = 34.

e Electrones compartidos: S = N — A = 34 — 26 = 8 (cuatro
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S = 26 — 8 = 18 (nueve pares).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:

IFI
_#_E\
[Fl
m
1s? 25? 2p°
H 1st 1 2

Electrones de valencia disponibles: A=5+1-3 = 8.
e (Capacidad total de la capa de valencia: N =8 + 2 - 3 = 14.

e Electrones compartidos: S =N — A = 14 — 8 = 6 (tres en-
laces).

e Electrones solitarios: A —S =8 — 6 = 2 (un par).

Ahora, distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:

!
H—l‘\H
H
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CH,0
EEnERE
valencia valencia
1s? 2s? 2p?
1s 1 2
0 1s? 2s% 2p* 6 8

Electrones de valencia disponibles: A =4 + 1 - 4 + 6 = 14.

¢ (Capacidad total de la capa de valencia: N =8 + 2 - 4 4+ 8 = 24.

e Electrones compartidos: S = N — A = 24 — 14 = 10 (cinco
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S = 14 — 10 = 4 (dos pares).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:

|
__§__$__
H

5. Empleando la tabla de electronegatividades de la Unidad an-
FAU terior, indica cuales de los siguientes enlaces se consideran

ionicos y cuales covalentes:
Li—Cl: (3,0 —
lente.

Ba—F: (4,0 — 0,9) = 3,1 I6nico; AlL—Br: (2,8 — 1,5) =
Covalente.

1,0) = 2,0 I6nico; C—1I: (2,5 — 2,5) = 0 Cova-

1,3

S—0: (3,5 — 2,5) = 1,0 Covalente; K—Cl: (3,0 — 0,8) = 2,2
Iénico.
C—H: (2,5 — 2,1) = 0,4 Covalente.

6. Se tienen tres elementos A, B y C situados en el mismo
PAU periodo. Su estructura de valencia es de 1, 5y 7 electrones,

respectivamente. Indica las formulas y justifica el tipo pre-
dominante de los posibles compuestos que pueden formarse
cuando se combinan las siguientes parejas:

a)AycC.
b)BycC.
¢)CycC
Ay C: 1y 7 electrones, respectivamente. Enlace iénico. AC.

By C: 5y 7 electrones, respectivamente. Enlace covalente.
BCs.

Cy C: 7 y 7 electrones, respectivamente. Enlace covalente. C,.

7. A partir de los datos de la Tabla 2.8: si se forman las molé-
Fau culas AB, AC, AD y BD:

Electronegatividad 3,0 2,8 2,5 2,1
Tabla 2.8.

a) Clasificalas en orden creciente por su caracter covalente.
Justifica la respuesta.

8.

-
PAU

9.
—

PAU

10.
-
PAU

b) ;Cual sera la molécula mas polar? Razona tu respuesta.

a) Mayor caracter covalente a menor diferencia de electronega-
tividades, por tanto: AD < BD < AC < AB.

b) La mas polar es la que tenga mas diferencia de electronega-
tividades entre sus atomos enlazados; por tanto, AD.

Se dan las siguientes sustancias: Br,, NaCl, HBr, BaO, HNO;,
MgF,. Indica cudles presentan: a) enlaces covalentes puros;
b) enlaces covalentes polares; c) enlace idnico; d) enlaces
covalentes no polares.

a) Enlaces covalentes puros: Br,.

b) Enlaces covalentes polares: HBr, HNO;.
¢) Enlace idnico: NaCl, Ba0, MgF,.

d) Enlaces covalentes no polares: Br,.

Explica si son ciertas o no las siguientes afirmaciones:
a) Los orbitales hibridos son moleculares.

b) El niimero total de orbitales hibridos es igual al nimero
total de orbitales atémicos utilizados para su formacion.

¢) Cuando dos atomos se unen mediante un enlace o
y otro T, diremos que existe un doble enlace.

a) Falso. Son orbitales atémicos, mezcla de otros atdmicos tam-
bién, pero no moleculares.

b) Cierto.
¢) Cierto.

Dadas las moléculas: CCL,, BF;y PCl;:
a) Representa sus estructuras de Lewis.

b) Predice la geometria de cada una de ellas segin la teoria
de repulsion de pares de electrones de la capa de valencia.

¢) Indica la polaridad de cada una de las moléculas.
ccL,

Elemento Estructura Electrones | Capacidad capa
valencia valencia
1s? 2s% 2p?
Cl 1s? 2% 2p°3s? 3p° 7 8

Electrones de valencia disponibles: A = 4 + 4 - 7 = 32.

e Capacidad total de la capa de valencia: N = 8 + 8 - 4 = 40.

e Electrones compartidos: S = N — A = 40 — 32 = 8 (cuatro
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S = 32 — 8 = 24 (doce pares).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:

Su geometria segln la TRPECV serd la de la molécula de tipo AB,,
es decir, la tetraédrica, por ser la que permite mayor alejamiento
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de los pares electronicos. Pero la molécula sera apolar porque se
compensan los cuatro enlaces polares C—Cl entre si.

BF;

Esta molécula es una excepcion a la teoria de Lewis del octeto
electronico; se trata de una molécula con octeto incompleto y
distribucién electronica que no se puede conseguir con el método
habitual. Se pueden colocar los electrones facilmente, recordan-
do que el boro tiene tres electrones de valencia y el flior siete:

\‘ﬁ

-

IFI

Su geometria segdn la TRPECV sera la de la molécula de tipo AB;,
es decir trigonal plana con angulos F—B—F de 120° por ser la
que permite mayor alejamiento de los pares electronicos. Pero
la molécula serd apolar porque se compensan los tres enlaces
polares B—F entre si.

PCl,

Elemento R Electrones | Capacidad capa
valencia valencia
P 1s? 25 2p°3s? 3p°
cl 1s? 2s% 2p°®3s? 3p° 7 8

Electrones de valencia disponibles: A=5 43 -7 = 26

e (apacidad total de la capa de valencia: N =8 + 8 - 3 = 32.

e Electrones compartidos: S = N — A = 32 — 26 = 6 (tres
enlaces).

® Electrones solitarios: A —S = 26 — 6 = 20 (diez pares).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:

Su geometria segin la TRPECV sera la de la molécula de tipo
AB;P, es decir, piramidal triangular por ser la que permite mayor
alejamiento de los pares electronicos. Pero la molécula seré polar
porque no se compensan los tres enlaces polares P—Cl entre si.

Explica las siguientes observaciones:

a) EL Cl, hierve a —34 °C, mientras que el Br, lo hace a
58 °C.
b) EL SO, es una molécula angular, pero el CO, es lineal.

a) La temperatura de ebullicion del Cl, es menor que la del Br,
solo por cuestion de masas moleculares, pues se trata de
dos moléculas apolares. Cuanto mayor es la masa molecular,
mayor es la energia que hay que suministrar para que las
moléculas escapen del liquido y pasen al estado de vapor.

b) Esto es debido a las estructuras electronicas de ambas mo-
léculas.

Mientras que la estructura del SO, es de tipo AB,P:

S
77N
O

12.
PAU

13.

=
PAU

14.
PAU
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La del CO, es de tipo AB,:
A AN
0=c=0

Esta colocacion es la que corresponde a ambas estructuras se-
gln la TRPECV.

La variacion de las energias de enlace para cloro, bromo y
yodo sigue el orden Cl, > Br, > I, mientras que para los pun-
tos de fusién es I, > Br, > Cl,. Razona este comportamiento.

Las energias de enlace dependen de la mayor interpenetracion
de las nubes electronicas y las consiguientes interacciones
nlcleos-electrones que entre los 4tomos enlazados se den, de
ahi el orden Cl, > Br, > I,. En cambio, los puntos de fusion
aumentan con las masas moleculares en ausencia de factores
determinantes como las fuerzas intermoleculares.

Teniendo en cuenta la estructura y el tipo de enlace, justifica:

a) El cloruro de sodio tiene punto de fusién mayor que el
bromuro de sodio.

b) El carbono en forma de diamante es un sélido muy duro.
¢) El nitrogeno molecular presenta gran estabilidad quimica.
d) El amoniaco es una sustancia polar.

a) El punto de fusién de un compuesto aumenta con la energia
reticular U; a igualdad de cargas y parametros estructurales,
la U sera mayor cuanto menor sea la distancia interionica.
Esta es menor en el NaCl que en el NaBr, dado que el ion
bromuro es mayor que el cloruro. Por ello, el punto de fusion
del NaCl es mayor que el del NaBr.

b) Forma una estructura tridimensional de tipo red cristalina
con los atomos unidos muy fuertemente entre si.

¢) Sus atomos se unen mediante un triple enlace (N=N) y, por
tanto, para que reaccionen es preciso romperlo, lo cual no
resulta facil, y de ahi su estabilidad quimica.

d) Esta formado por tres enlaces N—H que son polares y pre-
sentan angulos en el espacio de unos 106°, por lo que la
suma vectorial de los tres no es cero, lo que conduce a una
molécula polar.

Indica qué tipo de fuerzas intermoleculares hay que vencer

para conseguir: a) vaporizar agua; b) licuar azufre; c) vapo-

rizar bromo.

a) Vaporizar agua: hay que romper los puentes de hidroégeno.

b) Licuar azufre: hay que romper fuerzas de Van der Waals tipo
London.

¢) Vaporizar bromo: hay que romper fuerzas de Van der Waals
tipo London.

¢Cudles de los siguientes compuestos presentan puente de
hidrégeno y cudles fuerzas de Van der Waals?: NH;, CH,, HF,
CH;—COOH, H,S.

Puente de hidrégeno: NH;, HF.
Van der Waals: CH,, H.S.

Ambas: CH;—COOH (los atomos de oxigeno con los hidrégenos
seran puente, mientras que el resto de interacciones seran Van
der Waals).
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Cuestiones y problemas

Indica la estructura electronica de los elementos de nime-
ros atomicos 11, 12, 13 y 15. Comenta la naturaleza de los
enlaces que darian estos elementos con el de niimero atomi-
co 17.

A (Z = 11) 1s® 2s* 2p°®3s?
B (Z=12) 1s? 2s% 2p°3s?
C (Z = 13) 1s% 2s? 2p®3s?3p!
D (Z = 15) 1s? 2s? 2p°3s?3p’
E(Z=17) 1s* 2s* 2p°3s°3p°

El enlace de A con E seria de tipo idnico, dado que al primero le
basta con ceder su electron para alcanzar configuracion estable
al segundo, que también la alcanzaria asi. Ademas, su diferencia
de electronegatividades, dado que A es alcalino y E halégeno,
determina que sus enlaces serian de tipo ionico.

El enlace de B con E cumple las mismas caracteristicas que el
anterior, por lo que el razonamiento seria el mismo; solo que el
elemento B es un alcalinotérreo y cederia 2 electrones a 2 atomos
de E.

El enlace de C con E seria de tipo covalente, dado que compar-
tirian sus electrones para alcanzar configuracion estable, pero
manteniendo un cierto grado de polaridad dada la diferencia de
electronegatividades entre ellos, dado que C es térreo y E halo-
geno, lo que incorporaria un cierto grado de ionicidad al enlace.

El enlace de D con E seria de tipo covalente, dado que compar-
tirian sus electrones para alcanzar configuracion estable, pero
manteniendo un cierto grado de polaridad dada la diferencia de
electronegatividades entre ellos, ya que D es nitrogenoideo y E ha-
l6geno, lo que incorporaria un cierto grado de ionicidad al enlace.

Explica, basandote en el concepto de energia reticular, la va-
riacion observada en los puntos de fusion de los siguientes
compuestos ionicos: fluoruro sédico (992 °C), cloruro sédico
(800 °C), bromuro sédico (755 °C) y yoduro sédico (651 °C).

Dado que la energia reticular se calcula a partir de la siguiente

ecuacion:
Z,Z,e* N, M

do

A mayor temperatura de fusion, debe ser mayor la energia del
reticulo cristalino.

U=—K- (1 - 1/n)

Para los haluros de sodio, las cargas idnicas son iguales (41
y —1), y la constante de Madelung asi como el factor de com-
presibilidad son muy similares.

La distancia interidnica es la clave; cuanto mayor sea, menor
sera la U. Esto ocurre al ir pasando de fluoruro a cloruro, bromu-
ro y yoduro: aumenta d, y por ello disminuye Uy la temperatura
de fusion con ella.

Coloca razonadamente las sustancias dadas en cada apartado
en orden creciente de la propiedad que se indica:

a) Energia de red de Ca0, Sr0, MgO.
b) Punto de fusién de LiCl, Lil, LiBr.

a) La energia de red es mayor cuanto mayores sean las cargas de
los iones y menores sus distancias internucleares; por tanto,
dado que las cargas no afectan la ordenacion porque son
iguales en los tres casos, la energia de red aumentara (en
valor absoluto): SrO < Ca0 < Mg0.

b) En el caso del punto de fusién pasa algo parecido, porque
para fundir un cuerpo i6nico es preciso romper los enlaces
que mantienen unidos a los iones en la red, por lo que a ma-
yor valor de energia reticular mayor sera la energia que habra
que comunicarles y, por tanto, mayor sera el punto de fusion.
Siguiendo el mismo razonamiento anterior respecto de cargas
ibnicas y distancias internucleares, tendremos que los puntos
de fusién iran aumentando asi: LiI < LiBr < LiCl.

4. A partir de las estructuras electrénicas de los elementos X,
p—
pau Y, Z:

X: 1s% 2s% 2p°; Y: 1s% 2s? 2p*; Z: 15?252 2p°® 3s?

justifica la veracidad o la falsedad de las siguientes afirma-
ciones:

a) Todos los elementos son muy electronegativos.
b) Z forma con X un compuesto covalente de formula ZX,.

¢) X podria formar un compuesto predominantemente cova-
lente con Y, de formula YX,.

a) Incorrecta. Solo X e Y lo son porque tienen 7 y 6 electrones,
respectivamente, en su Gltima capa y, por tanto, mucha ten-
dencia a completar su octeto.

b) Correcto. X necesita 1 electron para completar su octeto,
mientras que Z debe perder 2 con el mismo fin; por ello, dos
atomos de X captaran esos 2 electrones, quedando la sustan-
cia como ZX,.

¢) Correcto. Igual que deciamos antes, X necesita un electrén
para completar su octeto, mientras que Y necesita 2 elec-
trones. En ese caso, ambos compartiran electrones, enlace
covalente, y seran, por tanto, dos atomos de X los que se
impliquen con uno de Y, quedando la sustancia como X,Y.

. Se han medido las distancias entre el nitrégeno y los oxi-

genos del ion nitrito (NO,)~, observandose que son igua-
les. ¢Qué estructura de Lewis describe adecuadamente este
ion?

Para conocer la estructura de Lewis del ion NO3 seguiremos el
procedimiento habitual:

N 1s? 2s? 2p’ 5 8
0 1s? 25? 2p* 6 8

e Electrones de valencia disponibles: A =5+ 6 - 3 + 1 = 24.

Capacidad total de la capa de valencia: N =8 + 8 - 3 = 32.

Electrones compartidos: S = N — A = 32 — 24 = 8 (cuatro
enlaces).

Electrones solitarios: A — S = 24 — 8 = 16 (ocho pares).
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Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los

atomos:
_ N _
P |
0—N— 0\

ol ] 0l
T el T
0N=0> QO=N—0

Por lo que la estructura real del ion sera un hibrido de resonan-
cia entre las tres anteriormente propuestas, es decir:

Los pares electronicos no se representan porque oscilan entre los
oxigenos debido al enlace w deslocalizado por la molécula.

Empleando la tabla de electronegatividades de la Unidad an-
terior, ordena, segin su polaridad, los enlaces siguientes:
H—F, H—S, H—0, H—N, H—C, C—0, C—CL, CL—F, N—O.

Diferencia

electronegatividad

7.

8.
—
PAU

19 04 14 09 04 10 05 10 05
H—F>H—0>C—0=Cl—F>H—N>C—Cl=N—0>

>H—S=H—C

Se sabe que la molécula de BI; es apolar. Explica la hibrida-
cion esperada para el atomo central.

La molécula de BI; tendra hibridacion sp? dado que el boro
tiene estructura electronica 1s? 2s? 2p*. Por tanto, sus tres orbi-
tales hibridos tendran geometria plana triangular con angulos
de 120°, lo que hara que se anulen entre si, y la molécula sera
apolar seglin sabemos experimentalmente.

Responde, razonadamente:
Escribe la estructura de Lewis para las moléculas NF; y CF,.

a) Dibuja la geometria de cada molécula segiin la teoria de
repulsion de pares de electrones de la capa de valencia.

b) Razona acerca de la polaridad de ambas moléculas.

Electrones | Capacidad capa
valencia valencia
1s? 252 2p°
F 1s? 2s% 2p° 7 8

Electrones de valencia disponibles: A =5 + 3 - 7 = 26.
¢ (Capacidad total de la capa de valencia: N =8 + 3 -8 = 32.

® Electrones compartidos: S = N — A = 32 — 26 = 6 (tres
enlaces).

® Electrones solitarios: A — S = 26 — 6 = 20 (diez pares).

X

PAU

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos: -

Su geometria, segln la TRPECV, sera la de la molécula de tipo
AB;P, es decir, piramidal triangular por ser la que permite mayor
alejamiento de los pares electronicos. Pero la molécula sera polar
porque no se compensan los tres enlaces polares N—F entre si.

Electrones | Capacidad capa
Estructura
valencia valencia

1s? 2s? 2p?
F 1s? 2s? 2p° 7 8

Electrones de valencia disponibles: A = 4 + 4 - 7= 32.
e Capacidad total de la capa de valencia: N = 8 + 8 - 4 = 40.

® Electrones compartidos: S = N — A = 40 — 32 = 8 (cuatro
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S = 32 — 8 = 24 (doce pares).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:

Su geometria, segln la TRPECV, sera la de la molécula de tipo
AB,, es decir, la tetraédrica por ser la que permite mayor aleja-
miento de los pares electronicos. Pero la molécula sera apolar
porque se compensan los cuatro enlaces polares C—F entre si.

En funcion del tipo de enlace, explica por qué:

a) EL NH; tiene un punto de ebullicion mas alto que el CH,.
b) EL KCL tiene un punto de fusion mayor que el Cl,.

¢) ELCH, es insoluble en agua y el KCl es soluble.

a) EL NH; tiene un punto de ebullicion mas alto que el CH,,
puesto que las moléculas de amoniaco son polares, por
lo que mantienen atracciones intermoleculares entre ellas,
cosa que no ocurre con las moléculas de metano apolares,
de modo que hay que dar un mayor aporte energético para
conseguir pasar al estado gaseoso a las moléculas de NHs.

b) EL KCL tiene un punto de fusion mayor que el Cl, porque se
trata de un compuesto idnico con enlaces electrostaticos
muy fuertes, que para romperlos necesita un mayor aporte
energético que el necesario para que la molécula covalente
apolar de Cl; pase al estado de vapor.

EL CH, es insoluble en agua y el KCl es soluble, porque el se-
gundo es un compuesto idnico susceptible de ser solvatado
por las moléculas polares de agua y con ello disuelto, mien-
tras que el primero es una molécula apolar indiferente a los
dipolos acuosos.
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10. Dibuja un esquema para la formacion de enlaces de hidrége-
—d - 1.
PAU Nno entre las moléculas de alcohol etilico:

(CH;—CH,0H)

Hd+
| —H¥
8+H _ C C
/ — \( o Ho+
3+ Hs+ i
H6+ ;! ; \
. | _~H S HE A
s \05_— H5+
H

11. Justifica las siguientes afirmaciones.
—d
PAU
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a)A 25 °Cy 1 atm, el agua es un liquido y el sulfuro de
hidrogeno es un gas.

b) El etanol es soluble en agua y el etano no.

¢) En condiciones normales, flior y cloro son gases, el bro-
mo es liquido y el yodo sélido.

a) A25°Cy 1 atm, el agua es un liquido y el sulfuro de hidroge-
no es un gas. Esto es debido a que las moléculas de agua su-
fren interacciones dipolares entre si por puente de hidrégeno
mayores que las de Van der Waals que tienen las moléculas de
H,S, por lo que a esa temperatura el agua permanece liquida,
mientras que el sulfuro de hidrogeno se encuentra en estado
gaseoso porque sus moléculas han acumulado suficiente ener-
gia como para actuar de forma independiente unas de otras.

b) El etanol es soluble en agua y el etano no. Esto es debido a
que las moléculas de etanol tienen dipolos que interaccionan
con los del agua provocando su disolucion, mientras que la
molécula de etano es apolar.

¢) En condiciones normales, fldor y cloro son gases, el bromo
es liquido y el yodo sélido. Esto es debido al aumento de
masa molecular que se produce del primero al Gltimo: cuanto
mayor es la masa molecular, mayor es la energia que hay
que suministrar para que las moléculas escapen del liquido y

pasen al estado de vapor.

Explica la diferencia entre las propiedades fisicas del alumi-
nio, del diéxido de azufre y del bromuro de potasio a partir
de los enlaces de cada uno.

El aluminio tiene sus atomos unidos por enlace metalico, por lo
que se presentara en forma de red relativamente dura, con brillo
metalico, deformable y capacidad conductora muy acusada; no
se disolvera en agua.

El dioxido de azufre tiene sus atomos unidos por enlaces cova-
lentes, con lo que sera molecular con bajo punto de fusion y de
ebullicién; en este caso es gaseoso, sin capacidad conductora,
y es soluble en disolventes apolares.

El bromuro de potasio tiene sus atomos unidos mediante en-
lace i6nico, con lo que se presenta en forma de red, es duro,
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con altos puntos de fusion y ebullicién, no conductor y soluble
en disolventes polares, en donde ademas conduce la corriente
eléctrica al estar disuelto.

Explica en cudles de las siguientes sustancias podemos ha-
blar de la existencia de moléculas y en cuales de la existen-
cia de iones: LiCl, MgF,, CO,, HF, H,0, NH;, Al, Mg, CH,.

Existiran como moléculas aquellas sustancias que sean de tipo
covalente: C0O,, HF, H,0, NH;, CH,.

Existiran iones en aquellas sustancias que sean de tipo i6nico y
en las metélicas: LiCl, MgF,, AL, Mg.

Dadas las sustancias siguientes: cloro, sodio, diamante y
bromuro de cesio, explica razonadamente:

a) Estado fisico de cada sustancia, en condiciones estandar.
b) Enlace que presentan.
¢) Su conductividad eléctrica.

d) Su solubilidad en agua.

a)yb)
El cloro (CL,), que es una molécula de tipo covalente, se pre-
senta en estado gaseoso.

El sodio esta formado por atomos unidos por enlace metalico
y su estado es sélido.

El diamante es una sustancia covalente macromolecular en
la que los atomos de carbono que lo integran forman redes
tridimensionales muy estructuradas; su estado es, por tanto,
solido.

El bromuro de cesio (CsBr) es una sustancia idnica y su es-
tado es solido.

La conductividad eléctrica se dara en aquellas que tengan los
electrones lo suficientemente moéviles como para que puedan
desplazarse al aplicar una diferencia de potencial.

Ocurrira en el sodio, pues los electrones estan practicamente
libres en la red metalica, y en el bromuro de cesio disuelto,
pues se forman iones que pueden desplazarse por la accion
de un potencial.

Tanto el diamante como el cloro mantienen fuertemente fija-
dos sus electrones, por lo que no son conductores eléctricos.

d) Seran solubles aquellas sustancias que puedan interaccionar
de manera eficaz con los dipolos del agua.

Deben disponer de cargas eléctricas netas a niveles atémicos
tales que sus fuerzas de atraccion mutuas sean menores que
las que ejerza el agua con ellas. Si esto es asi, el agua las
rodeara, proceso que se denomina solvatacion, y las sacara
de su red, es decir, las disolvera.

Ocurrira solo con el bromuro de cesio, que contiene los iones
Bry Cs*.

Las interacciones entre los electrones y los nlcleos metalicos
de sodio son tan elevadas que el agua no puede separarlas.

En las sustancias cloro y diamante no existen cargas netas
que puedan interaccionar con las moléculas de agua, por
lo que tampoco se disolveran.
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Considerando las sustancias Br,, Si0,, Fe, HF y NaBr, justifica
en funcion de sus enlaces:

a) Si son o no solubles en agua.
b) Si conducen la corriente eléctrica a temperatura ambiente.

a) Solubles en agua seran: HF y NaBr, porque el primero es un
covalente muy polar y el segundo una sustancia idnica.

b) Conducira la corriente eléctrica: el Fe, porque tiene enlace
metalico que permite a sus electrones moverse mas o menos
libremente por la red cuando se le aplica una diferencia de
potencial.

Explica si son ciertas o no las siguientes afirmaciones:

a) El reticulo cristalino de los metales solo consta de iones
positivos y negativos.

b) Los electrones de valencia de los metales no pertenecen
a atomos fijos.

¢) Cuando la banda de valencia de un metal esta llena es
cuando se comporta como un aislante.

a) Falso. El reticulo cristalino de los metales consta de iones
positivos y electrones mezclados libremente con ellos.

b) Cierto, estan deslocalizados por la red cristalina.

¢) Falso. Es cuando la banda de valencia esta llena y, al mismo
tiempo, la de conduccion se halla tan alejada que la energia
que habria que transmitir a los electrones para que la alcan-
zasen destruiria el metal.

Indica, justificandolo, si son ciertas o falsas:

a) En las moléculas de BH; y NH;, los dngulos de enlace son
iguales.

b) EL NaCl presenta mayor caracter iénico que el Nal.

¢) En una red de un sélido metalico puede haber tanto catio-
nes como aniones.

a) En las moléculas de BH; y NH;, los angulos de enlace no son
iguales, puesto que se trata de dos moléculas cuya estructura
espacial es diferente; mientras que la primera es plana tri-
gonal (angulos de 120°), la segunda es piramidal triangular
con angulos un poco menores de 109° (en realidad son de
106,7°). EL N tiene un par electrénico no compartido que
«ocupa» una de las cuatro direcciones de los vértices de un
tetraedro.

b) Es cierto, puesto que la diferencia de electronegatividades es
mayor entre Nay Cl (2,1) que entre Na y I (1,6).

¢) No es cierto, puesto que en las redes metalicas existen solo
atomos metélicos cuyos electrones son comunes a toda la
red, manteniendo iones positivos inmersos en la nube de
electrones deslocalizados.

¢Qué tipo de enlace debe romperse para: disolver cloruro de
calcio en agua, fundir aluminio, vaporizar bromo, fundir oro,
disolver sal en agua, vaporizar agua?

Para disolver el cloruro de calcio se deben romper enlaces
idnicos.

[
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Para fundir el aluminio se deben romper enlaces metalicos.

Para vaporizar el bromo se deben romper fuerzas intermolecu-
lares tipo London.

Para fundir oro se deben romper el enlace metalico.
Para disolver la sal en agua se deben romper enlaces i6nicos.

Para vaporizar agua se deben romper fuerzas intermoleculares
tipo puente de hidrégeno.

Para profundizar

Calcula la energia reticular del sulfuro de magnesio sabien-
do que la distancia interidnica en el cristal es 2,59 I:\, la
constante de Madelung vale 1,7476 y el coeficiente de Born,
en este caso, vale 9.

2
U= k. Ll N M (1—1/n) =
do
2.2-(1,6-107°C)?-6,022- 10 mol™* - 1,7476 - (1 — 1/9)

-K

2,59-10 " m

U=-3,7-10%Cm 'mol™ - 9-10°Nm°(C?=
—3328,7 -10° I mol™* = —3 328,7 kJ mol™

(Es preciso multiplicar el resultado de U por la constante de
Coulomb en el vacio, a fin de obtener unidades energéticas
coherentes.)

Calcula la energia reticular del MgO sabiendo que:

Q formacién del Mg0 = —602,0 kJ mol~*
Q sublimacion del Mg = 146,1 kJ mol™*
E disociacion del 0, = 498,2 kJ mol™*
E primera ionizacién del Mg = 736,3 kJ mol™*
E segunda ionizacién del Mg = 1 447,9 kJ mol™*
E electroafinidad primera del 0 = —141,2 kJ mol™*
E electroafinidad segunda del 0 = —791,0 kJ mol™*
En primer lugar, escribimos la reaccion macroscopica de forma-
cion que tiene lugar:
1/2 0, (g) + Mg (s) — MgO0 (s)
La primera etapa a considerar es la sublimacion del magnesio:
Mg (s) — Mg ()

El magnesio cedera dos electrones para quedar con estructura
estable s°p® mediante dos etapas de ionizacidn sucesivas:

Mg (g) — 1le” — Mg'" (g)
Mg'* (g) — 1e — Mg* (q)

Qreaccién

Esublfmacr'o’n

a

1.°F ionizacion
a

2. E ionizacion

Las siguientes etapas tendrian que ver con la disociacion y pos-
terior ionizacion del oxigeno:

1/2 0? (g) -0 (g) 1/2 Edisociacidn
0 (g) + le — 07 1.a Ee[ectmaﬁnidad

07 (g) + le — 027 Z-a Eelectraaﬁnfdad
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Por Gltimo, la etapa de formacion del cristal:
0% + Mg*" — Mg0 (s) U
Sumando las ecuaciones anteriores observamos que se obtiene

la reaccion macroscopica de formacion del fluoruro de calcio;
por tanto, podemos escribir que:

— a a
Oreacdén — Lsublimacion + 1. Eionizacicin + 2. Eionizacio’n + 1/ 2 Edisnciacién +
a a
+ 1. Ee[ectmaﬁnidad + 2. Eelectroaﬁnidad + u

Despejando, queda:

U= Qreac - sub -1 Eioniz —2.7° Eianiz - 1/2 Edis -1 Eelectm -2
—602,0 kJ mol™* — 146,1 kJ mol™* — 736,3 kJ mol™* —
(—141,2 kI mol ™) —

E electro =

—1447,9kI mol™ — 1/2 498,2 kI mol™* —
— (—791,0 kJ mol™?)

y de ahi: U= —2249,2 kJ mol™

Escribe las estructuras de Lewis de las siguientes sustan-
cias: HCN, HNO; y (Si0,)~“

Para el HCN tendremos:

Estructura | Electrones | Capacidad dela
electronica | de valencia capa valencia

1s? 25 2p?
N 1s? 2s? 2p° 5 8
H 1s! 1 2

e Electrones de valencia disponibles: A =4 + 5+ 1 = 10.
e (Capacidad total de la capa de valencia: N =8 -2 + 2 = 18.

® Electrones compartidos: S =N — A = 18 — 10 = 8 (cuatro
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S =10 — 8 = 2 (un par).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:
H—C=N|

Para la sustancia HNO; tendremos:

Estructura | Electrones | Capacidad dela
electronica | de valencia capa valencia

1s? 2s% 2p?
0 1s? 252 2p* 6 8
1s 1 2

e Electrones de valencia disponibles: A =5+ 6 - 3 + 1 = 24.

e Capacidad total de la capa de valencia:N =8 + 8 -3 + 2 =
= 34.

e Electrones compartidos: S = N — A = 34 — 24 = 10 (cinco
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S = 24 — 10 = 14 (siete pares).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:

T
|
|C|>|
=z=0
=}

Para la especie (5i0,)*" tendremos:

Estructura Electrones | Capacidad de la
Elemento
electronica de valencia | capa valencia
Si 1s? 252 2p° 3s% 3p?
0 1s? 25 2p* 6 8

e Electrones de valencia disponibles: A =4 4+ 6 - 4 + 4 = 32.
e (apacidad total de la capa de valencia: N =8 + 8 - 4 = 40.

e Electrones compartidos: S =N — A = 40 — 32 = 8 (cuatro
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S = 32 — 8 = 24 (doce pares).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los

atomos:
— b4—

22. En las siguientes parejas de moléculas, una de ellas es polar
AU v la otra no polar:

HI, I, NH;, BF; H,0, BeCl,

a) Explica razonadamente la geometria de estas moléculas.

b) Indica razonadamente en cada pareja cual es la molécula
polar y cual la no polar.

HI, I,. Ambas son moléculas lineales, pero HI es polar por estar
formada por dos atomos de distinta electronegatividad.

NH,, BF;. La primera es piramidal, mientras que la segunda es tri-
gonal plana: la primera es polar porque los enlaces polares N—H
no se compensan entre si, cosa que ocurre en la otra molécula
que es apolar, dadas sus esructuras espaciales.

H,0, BeCl,. La primera es angular, mientras que la segunda es
lineal debido a la existencia de dos pares electrénicos sobre el
oxigeno del agua, cosa de la que carece el berilio. La primera
es apolar, porque las polaridades de los enlaces 0—H se suman
dada su geometria, mientras que en el segundo caso se anulan
dando apolaridad.

23. Dibuja las estructuras de Lewis de las siguientes moléculas:
Fau NO,, SO, y SO;. Escribe las diferentes formas posibles para

las moléculas en las que se dé el fenémeno de resonancia.
Molécula de NO,:

Estructura Electrones | Capacidad de la
electronica de valencia | capa valencia
1s? 2s% 2p°

0 1s? 25 2p* 6 8

e Electrones de valencia disponibles: A=6 -2 + 5 = 17.
e (apacidad total de la capa de valencia: N =8 - 3 = 24.

e Electrones compartidos: S = N — A = 24 — 17 = 7 (tres
enlaces y un electron libre).
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e Electrones solitarios: A — S =17 — 7 = 10 (cinco pares).

N .
o Ne|l @ le /X
0, 10l ol 0,
Molécula de SO,:

Estructura Electrones | Capacidad de la
electronica de valencia| capa valencia
1s? 25 2p°®3s? 3p*
0 1s? 2% 2p* 6 8
e Electrones de valencia disponibles: A =6 - 3 = 18.

e (Capacidad total de la capa de valencia: N = 8 - 3 = 24.

® Electrones compartidos: S = N — A = 24 — 18 = 6 (tres
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S = 18 — 6 = 12 (seis pares).

S S
N o | N
{\0/ |QJ EQ' \OJ

Molécula de SO;:

Estructura Electrones | Capacidad de la
electronica de valencia| capa valencia

1s? 252 2p°®3s? 3p*

0 1s? 252 2p* 6 8
e Electrones de valencia disponibles: A = 6 - 4 = 24.

e Capacidad total de la capa de valencia: N = 8 - 4 = 32.

e Electrones compartidos: S = N — A = 32 — 24 = 8 (cuatro
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S = 24 — 8 = 16 (ocho pares).

lol o lol
! ! !
AV Dl B2 VI Aad VN
0, 10 [0l 10l ol 0,
24. Considera las moléculas OF,, BI;, CBr,, C,H,:
PAU

a) Escribe sus representaciones de Lewis.

b) Indica razonadamente sus geometrias moleculares uti-
lizando la teoria de hibridacion de orbitales, o bien la
teoria de repulsion de pares electrénicos.

c) Justifica cuales son moléculas polares.

Estructura Electrones | Capacidad de la
electronica de valencia| capa valencia
1s? 252 2p*

F 1s? 25? 2p° 7 8

Electrones de valencia disponibles: A=6 + 2 - 7 = 20.

e Capacidad total de la capa de valencia: N = 8 + 8 - 2 = 24.

e Electrones compartidos: S = N — A = 24 — 20 = 4 (dos
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S = 20 — 4 = 16 (ocho pares).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:

F-0-F
Su geometria segln la TRPECV sera la de la molécula de tipo
AB,P,, es decir angular por ser la que permite mayor alejamiento

de los pares electronicos. La molécula sera polar porque se su-
man las polaridades de los enlaces 0—F.

BI,

Esta molécula es una excepcion a la teoria de Lewis del octeto
electronico; se trata de una molécula con octeto incompleto y
cuya distribucion electronica que no se puede conseguir con el
método habitual. Se pueden colocar los electrones facilmente
recordando que el boro tiene tres electrones de valencia y el
yodo siete:

Su geometria, segin la TRPECV, sera la de la molécula de tipo ABs,
es decir, trigonal plana con dngulos I—B—1I de 120° por ser la
que permite mayor alejamiento de los pares electrénicos. Pero
la molécula serd apolar porque se compensan los tres enlaces
polares B—I entre si.

CBr,
Estructura Electrones | Capacidad de la
Elemento
electronica de valencia| capa valencia
1s? 2s% 2p°
Br [Ar] 3d™ 4s? 4p° 7 8

Electrones de valencia disponibles: A =4 + 4 - 7 = 32.
e (Capacidad total de la capa de valencia: N = 8 + 8 - 4 = 40.

e Electrones compartidos: S = N — A = 40 — 32 = 8 (cuatro
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S = 32 — 8 = 24 (doce pares).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:

Su geometria segln la TRPECV sera la de la molécula de tipo AB,,
es decir, la tetraédrica por ser la que permite mayor alejamiento
de los pares electronicos. Pero la molécula sera apolar porque se
compensan los cuatro enlaces polares C—Br entre si.
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C,H,
Estructura Electrones | Capacidad de la
electronica de valencia| capa valencia
1s? 2s% 2p?
H 1s 1 2

Electrones de valencia disponibles: A=4-2 + 1 -2 = 10.

e (Capacidad total de la capa de valencia: N =8 -2 + 2 - 2 = 20.

e Electrones compartidos: S =N — A = 20 — 10 = 10 (cinco
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S =10 — 10 = 0.

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:
H—C=C—H

Su geometria segln la TRPECV serd la de la molécula de tipo
AB—BA, es decir lineal por ser la que permite mayor alejamien-
to de los pares electronicos. Asi la molécula sera apolar.

También se podria explicar a través de la hibridacion sp que pre-
senta cada carbono, que mantiene dos orbitales p sin hibridar,
cada uno con 1 e~ desapareado para crear el triple enlace. Los
carbonos presentaran cada uno un enlace s por solapamiento
frontal entre los orbitales sp de ambos, asi como otro enlace s
cada uno por solapamiento con los orbitales 1s de los hidrégenos
correspondientes; los dos orbitales p puros —que no sufrieron
hibridacion— de cada carbono constituiran sendos solapamien-
tos laterales perpendiculares entre si, produciéndose dos enla-
ces p que, junto con el s anterior, conforman el triple enlace. La
orientacion espacial sera la lineal (dngulos de 180°).

Calcula el porcentaje de caracter iénico de los enlaces H—Br
vy H—1I a partir de los siguientes datos:

MHBr_079 D do (HBI’) —140AylLH1—038D

do (HI) = 1,61 A.

Sabemos que p. = gd, y que 1D = 3,33 - 107 C m, por lo que
para el caso del H — Br tendremos:

g=p/dy=0,79-3,33-10°Cm/1,27 - 10 m
=1,88-10%C

. o Carga observada en el dipolo
% de caracter idnico =

Carga del electron

1,88 - 1072 C

_—— -100=11,8%
1,60 - 107 C
Para el H—I tendremos:

g =p/do = 0,38 - 3,33 -
=7,86-10%C

107 Cm/1,61-10°m

. . Carga observada en el dipolo
% de caracter iénico =

Carga del electron

7,86 - 1072 C

T60.10°C 100 = 4,9%
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Explica la variacion decreciente de momentos dipolares en
los hidruros de los anfigenos al bajar en el grupo.

El momento dipolar de enlace es el producto de la carga de
los dipolos por la distancia que los separa. ELl momento dipolar
molecular es la suma de los dos momentos de enlace de cada
molécula. En cada momento vemos que el factor d, aumenta asi:
H—0 <H—S <H—Se <H—Te, mientras que el factor relativo a
la carga dipolar disminuye asi: H—0 >H—S>H—Se>H — Te.
Este dltimo es predominante, lo que hace que los momentos
dipolares disminuyan al bajar en el grupo.

Sabiendo que el HF y el HCl poseen, respectivamente, un
41,3% y un 17,5% de caracter ionico, explica cual de ellos
tendra menor momento dipolar.

EL momento dipolar es el producto de la carga del dipolo por
la distancia internuclear. A mayor caracter iénico, mayor es la
carga dipolar, luego el HF tendra mayores densidades de carga
formando su dipolo en una relacién de 41,3/17,5 = 2,36 veces
mas. La distancia internuclear del HCL en ningln caso podria ser
2,36 veces mayor que la del HF (en la bibliografia se puede en-
contrar que dicha relacién es 1,27 veces mayor para el HCL), por
lo que el factor carga predominara sobre el de distancia; esto im-
plica que el momento dipolar del HF serda mayor que el del HCL

Dadas las siguientes moléculas: amoniaco, diéxido de car-
bono, sulfuro de hidrogeno y cloruro de hidrogeno, explica
cuales tendran momento dipolar permanente, ordenégdglas
de mayor a menor. (Angulos de enlace: HNH = 108°; 0€0 =
180°; HSH = 92°.)

Tendran momento dipolar permanente aquellas que tengan mo-
mentos de enlace que no se anulen entre si, lo que sucede con
el CO,, pues presenta angulos de enlace de 180°.

EL momento molecular del amoniaco sera la suma vectorial con
angulos de 108° de los tres momentos de enlace N—H que
presenta. El del sulfuro de hidrogeno sera la suma vectorial con
angulo de 92° de sus dos momentos de enlace S—H. El del HCl
coincidira con su momento de enlace. Como se trata de ele-
mentos cercanos en el SP, sus diferencias de electronegatividad
y sus distancias internucleares con el hidrogeno no diferiran
mucho, por lo que es de esperar que cuantos mas momentos
de enlace contribuyan mayor serd el momento molecular y, por
tanto, w(NH;) > p(H,S) > p(HCL).

Para las moléculas SiF, y CH;CL:

a) Escribe las estructuras de Lewis.

b) Determina la geometria molecular utilizando la teoria de
repulsion de pares de electrones de la capa de valencia.

¢) Indica, justificando brevemente la respuesta, si se trata
de moléculas polares.

SiF,
Electrones | Capacidad de la
Elemento
de valencia | capa valencia
Si 1s? 25 2p°®3s? 3p?
F 1s% 2s% 2p° 7 8
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Electrones de valencia disponibles: A = 4 + 4 - 7 = 32.

e Capacidad total de la capa de valencia: N = 8 + 8 - 4 = 40.

® Electrones compartidos: S = N — A = 40 — 32 = 8 (cuatro
enlaces).

e Electrones solitarios: A — S = 32 — 8 = 24 (doce pares).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos: _

H‘:\

\E—S‘i—f\

IFl
Su geometria segln la TRPECV sera la de la molécula de tipo AB,,
es decir, la tetraédrica por ser la que permite mayor alejamiento
de los pares electronicos. Pero la molécula serd apolar porque se

compensan los cuatro enlaces polares Si—F entre si.

CH,CL

Electrones | Capacidad de la
Elemento s :
de valencia| capa valencia
C 4 8

1s? 2s% 2p?
H 1s 1 2
Cl 1s? 25? 2p®3s?3p° 7 8

Electrones de valencia disponibles: A=4 +1-3 + 7 = 14,

e (Capacidad total de la capa de valencia: N =8 + 3 -2 + 8 = 22.

® Electrones compartidos: S = N — A = 22 — 14 = 8 (cuatro
enlaces).

® Electrones solitarios: A — S = 14 — 8 = 6 (tres pares).

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los
atomos:

Hi

—_—

H

|
\

H

Su geometria segln la TRPECV sera la de la molécula de tipo AB,,
es decir, la tetraédrica por ser la que permite mayor alejamiento
de los pares electronicos. Pero la molécula sera polar porque no
se pueden compensar los tres enlaces polares H—Cy el también
polar C—Cl, entre si.

Considera las siguientes moléculas: H,0, HF, H,, CH, y NH;.
Contesta justificadamente a cada una de las siguientes cues-
tiones:

a) ¢Cual o cudles son polares?

b) ¢Cudl presenta el enlace con mayor contribucion iénica y
cual covalente?

¢) ¢Cudl o cuales pueden presentar enlace de hidrégeno?

a) Polares seran H,0, HF, y NH; porque contienen enlaces po-
lares que no se compensan entre si espacialmente (angular,
lineal y piramidal triangular, respectivamente).

b) La contribucién idnica serd mayor a mayor diferencia de elec-
tronegatividades entre los atomos enlazados, y la covalente
al revés, asi que seran: HF y H,, respectivamente.

¢) Pueden presentar enlace de hidrégeno las moléculas H,0, HF,
y NH; porque en ellas se da un enlace entre el hidrégeno y
un atomo muy electronegativo y pequefio (F, O, N). En estos
casos, el elemento unido al hidrogeno atrae gran parte de la
carga del enlace que los mantiene unidos dejando una fuer-
te densidad de carga positiva sobre el hidrogeno y negativa
sobre si mismo, lo que posibilita que las moléculas puedan
unirse entre si por mera atraccion electrostatica.

31> Los puntos de ebullicion del etano (CH;—CH;), del metano-
AU oxi-metano (CH;—0—CH;), y del etanol (CH;—CH,0H) son,

respectivamente, —88 °C, —25 °Cy 78 °C. Explica razona-
damente estas diferencias.

Las masas moleculares de estos compuestos son: etano (30 u),
metano-oxi-metano (46 u) y etanol (46 u). Es de esperar que,
a medida que aumente la masa molecular, sea mayor la energia
que haya que aportar para producir un cambio de estado fisico,
lo que observamos en las dos primeras sustancias. El etanol,
a pesar de tener una masa igual a la del metano-oxi-metano,
presenta un punto de ebullicion considerablemente mayor; esto
solo puede ser debido a la existencia de fuerzas intermoleculares
de cohesion que, en este caso, son de tipo puente de hidrégeno
entre los oxigenos e hidrégenos de sus moléculas.

32> Los valores de los puntos de ebullicion de los halogenuros de
P20 hidrégeno son: HF (19,5 °C), HCL (—85 °C), HBr (—67 °C),

HI (—35 °C). Explica la variacion de estos valores en rela-
cion con la naturaleza de estas sustancias y la existencia de
fuerzas intermoleculares de cohesion.

Es de esperar que a menor masa molecular, menor sea la tempe-
ratura de ebullicién, lo que se cumple entre el HI > HBr > HCL,
pero el HF, que es el de menor masa, presenta el mayor punto
de ebullicién. Esto solo puede deberse a la existencia de fuertes
interacciones entre los dipolos moleculares existentes, y que en
este caso son de tipo puente de hidrégeno.

33>Dadas las siguientes sustancias: cloruro potasico, agua, clo-
— . . ] .
PaU 1o, sodio, amoniaco y didxido de carbono, explica:

a) Tipo de enlace que presenta cada una.
b) ¢Cudles formaran moléculas y cudles cristales?

¢) ¢Cuales presentaran momentos dipolares de enlace, cua-
les de molécula y cudles fuerzas intermoleculares?

a) KCl es idnico, pues la diferencia de las electronegatividades
de sus atomos es mayor que 1,8 (es 2,2).

H,0, NH; y CO, son covalentes, pues la diferencia de las elec-
tronegatividades de sus atomos es menor que 1,8 (1,4; 0,9 y
1,0, respectivamente).

Cl, es covalente puro, pues la diferencia de las electronegati-
vidades de sus atomos es cero.

Na es metalico.

b) Moléculas: H,0, Cl,, NH;, CO,, pues son todos compuestos
covalentes que no forman redes.

Cristales: KCl y Na, pues se trata de una sustancia idnica y
otra metalica.
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¢) Momentos de enlace: H,0, NHs, CO,, pues son moléculas for- 2> La Nanotecnologia estara presente en las siguientes ramas

madas por atomos diferentes. de la Ciencia:

Momentos de molécula: H.0, NH,, pues la suma vectorial de a) Medicina y Robética. b) Medicina, Quimica, Informética y
sus momentos de enlace no es cero. Robética. ¢) Informatica solo. d) En las cuatro anteriores
Fuerzas intermoleculares: H,0, Cl, (de London), NH;, CO,, y en muchas mas.

pues tienen dipolos permanentes o inducidos (caso del CL,). La d), ya que ademas estara presente en Tecnologia, Electroni-

ca, Mecanica, etc.

B Nanotecnologia
Cuestiones

1. Calcula cuantos virus caben en un nanotubo de 1 nm de an-
cho:

a) 10. b) 100.
c) 1. d) Ninguno, porque el virus es mayor.

La d), porque el virus es de mayor tamafio (100 nm).





