Tema 3; Enlace Quimico

© Radl Gonzdlez Medina 2001



, ' Departamento de Fisica y Quimica

~ Quimica de 22 Bachillerato
intergranada.com
¢Por qué los dtomos tienden a unirse unos con otros para formar moléculas o agregados
atémicos? ¢Por qué existe la molécula de agua H,O y no otras moléculas como HsO, HO;? Para
contestar a estas cuestiones tenemos que estudiar el llamado enlace quimico.

3.01.- Atomos unidos por un enlace quimico

Las fuerzas de atraccién, intramoleculares, que unen a los atomos en los compuestos, se llaman
enlaces quimicos. Estudiaremos los enlaces que se forman entre un limitado nimero de atomos en una
molécula. Al acercarse dos atomos, sus electrones se redistribuyen minimizando el potencial en la nueva
situacién: dos o mas atomos se unen porque el conjunto tiene menos energia que la suma de los &tomos por
separado. En la unién se ha desprendido energia. Y ahi esta la clave, para separarlos de nuevo, tendremos
que darle la cantidad de energia que se ha desprendido previamente. Mientras no se le suministre, se
mantendran unidos.

Si los gases nobles no tienen tendencia a unirse a otros dtomos, es porque ya poseen la maxima estabilidad
posible, en su configuracién electrénica, poseen 8 electrones en su Ultima capa (subcapas s y p completas,
s?p%), v todas las capas anteriores completas. Sabemos que la configuracién s? p° en la tltima capa del 4tomo,
aporta gran estabilidad. Los demés elementos intentarén alcanzar dicha configuracién, tomando, cediendo o
compartiendo electrones con otro atomo.

A la tendencia a completar su capa de valencia se le denomina Regla del octeto de Lewis:

= Los atomos alcanzan su méaxima estabilidad cuando poseen 8 electrones en su ultima capa, con las
subcapas s y p completas.

= Para conseguir lo anterior, en unos casos se transfieren electrones de un atomo a otro, formandose
iones (enlace i6nico); en otros, comparten uno o mas pares de electrones (enlace covalente).

Cuando varios 4tomos se unen para formar un compuesto, puede ocurrir que los &tomos tomen,
cedan o compartan electrones. Segiin esto existen tres tipos de enlace:

o Enlace Iénico: Se da entre metales y no metales. El proceso de unién conlleva la formacién de
iones de signo opuesto que se atraen entre si electrostaticamente.

e Enlace Covalente: Tiene lugar entre no metales. Los &tomos comparten algunos electrones de
valencia atrayendo asi a los nucleos.

e Enlace Metdlico: Se da entre los metales. Cada electrén del metal libera sus electrones de
valencia creando una nube electrénica compartida por todos los cationes formados.

Definimos energia de enlace como la energia
desprendida al producirse la unién entre dos &tomos, o como la energia Vi
que hay que suministrar para romper el enlace entre dos atomos. Esta
energia suele medirse en eV (para enlaces individuales), o en kJ/mol.

Esta energia de enlace esta intimamente relacionada con la
distancia de enlace: distancia entre los nucleos de los atomos
enlazados para la que la energia desprendida sea méaxima.

Pensemos en un compuesto conocido, el cloruro de sodio: el sodio
tiene estructura s* en la Gltima capa, v el cloro s? p°.
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El atomo de sodio tiene tendencia a perder 1 electrén y el cloro a ganar 1, para conseguir ambos
configuracién de gas noble. Para ello, hay que suministrar energia para arrancar el e al sodio (12 energia de
ionizacidén), pero al pasar éste e a la ultima capa del 4tomo de cloro, desprendera una energia igual a la
afinidad electrénica. Luego, los dos iones formados, Na* y CI', se atraen y se acercan, con lo que se vuelve a
desprender energia. El resultado total de este proceso es un desprendimiento neto de energia, la energia de
enlace, los dos iones Na* y CI' se atraen, pero llegard un momento en que sus cortezas electrénicas estén muy
proximas, v la repulsién entre ellas crezca. La distancia a la que se equilibran la atraccién de los iones + y -,
con la repulsién entre las cortezas de electrones, es la distancia de enlace.

Tabla 2.1. Longitudes medias de enlaces simples y miiltiples en dngstroms (1 A=10710 m)
H-H 074 F-F 1,28 Q-C1 2,00 Br-Br 228 I-1 2,66

H-F 092 H-CI 1,27 H-Br 142 H-1 1,61 0O-H 0094 N-H 098 C-H 1,10
0-0 1,32 N-N 1,40 Cc-C 1,54 N-O 1,36 C-0 1,43 C-N 1,47

C=C 1,34 N=0O 1,15 C= 1,22 C=N 1,27
=C 1,21 N=0O 1,08 C=0 1,13 C=N 1,15

Tabla 2.2. Entalpias medias de enlace en kilojulios por mol
H-H 436 F-F 158 CI-Cl 242 Br-Br 193 I-1 151

H-F 565 H-Cl 431 H-Br 366 H-I 299 O-H 463 N-H 388 C-H 412
0-0 157 N-N 163 C-C 348 N-O 200 C-O0 360 C-N 305
0=0 496 N=N 409 C=C 612 N=O 600 C=0 743 C=N 615

NmN 944 CmC 837 (=0 1070 CmN 891

Electrones de Estructuras de Los diagramas o estructuras de Lewis
Elemento Valencia Lewi . ;
cw1s constituyen una forma sencilla de representar
M . - simbdlicamente cémo estan distribuidos los
J 2 Mg. Ve electrones de la dultima capa en un &tomo.
o Consiste en el simbolo de dicho elemento rodeado
Cl 7 '(.3.1: de tantos puntos como electrones tiene en la capa
de valencia.

Al 3 *Al° Al° . S
. En algunos casos utilizamos distinto tipo de punto
o - a2 (forma, color,...) para diferenciar de que atomo

6 0 £0) procede cada electron.

3.02.- Enlace Ionico

El enlace iénico se da cuando se combinan elementos metélicos (electropositivos, con tendencia a dar
electrones), con elementos no metélicos (electronegativos, con tendencia a aceptar electrones). Se producira
por tanto una transferencia de electrones desde el &tomo metdlico hasta el no metélico, de forma que ambos
quedaran con 8 electrones en su ultima capa (estructura de gas noble, estable).

Al perder electrones, el dtomo del metal quedard con carga positiva (catién), y el atomo del no metal con
carga negativa (anién). Entre cargas de distinto signo surge una fuerza electrostatica atractiva que mantiene
unidos ambos atomos. Como ya dijimos anteriormente, la distancia de enlace final serd aquella a la que se
compense la atraccién entre iones con la repulsién entre las cortezas electrénicas.

La férmula del compuesto (la proporcién de atomos) dependera del nimero de electrones intercambiados.
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Ejemplos:

a) Formacién del Fluoruro de Litio

El Litio, pierde un electrén y se convierte en el
catién litio. Li*.

Li—>Li'+e
El FlGor, gana un electrén y se convierte en anién
fldor F.

transferencia

—

de electrones

¥

F+e > F

@)

Ambos elementos quedan con su capa de valencia 1529¢ 1¢2¢ 2ps 1’ 1528 2pa
Completa Y se atraen pOI' atraCCIOrl eleCtrOStatlca Atoma de Litio, Li Atomo de Fluor, F Cation +Litic:, Anion fluoruro,
formando el fluoruro de Litio. z=3 @=9) o F

Li"+F —> LiF

b) Formacién del 6xido de sodio

El sodio, (3s?), pierde un electrén y se convierte en el catién sodio Na* (2p°). Na - Na™ +e”

El oxigeno, (2p*), gana dos electrones y se convierte en el anién O? (2p°®), O+2 —»07*
Por atraccién electrostética se unen y se forma el éxido de sodio.

Reaccién global: O + 2Na = O* + 2 Na®.

Y la formula del compuesto sera: Na,O.

Sabemos que los iones se unen por atraccion electrostética. Ahora bien, esta atraccién se dard en
cualquier direccién. Por ejemplo, un ién Na* atraerd a todos los iones Cl" que encuentre a su alrededor, y
viceversa. Se trata de un enlace no direccional.

No se formardan moléculas, sino que los atomos se dispondran
ordenadamente formando una red cristalina. Esta red estara constituida por
miles de millones de aniones y cationes intercalados (siempre en la
proporcién que indique su férmula empirica).

| ¢ Li*

L.

Ahora bien, no todas las redes iénicas tienen la misma estructura. Su forma
dependera del nimero de aniones de los que sea capaz de rodearse un
catién, (y viceversa). Y esto depende, en ultima instancia, del tamario relativo de los iones que se unen. Por
ejemplo, un catién pequefnio, como el Na* (0,954) sélo podré rodearse de 6 aniones CI (1,81A), mucho
mayores. Sin embargo, un catién Cs* (1,694) puede rodearse de hasta 8 aniones CI.

El nimero de cationes de los que puede rodearse un anién (y viceversa, es el mismo nimero para la misma
sustancia) se denomina indice de coordinacion, y depende, como ya hemos dicho, del tamano relativo
entre el catién y el anién, es decir, del cociente entre el radio del catién y el del anién:

r,
I. == - -
c r Estructura \ I. Coord. r/ra Tipo red Ejemplos
a Clbica centrada en las caras 12 > 0,732 FCC
En la siguiente tabla tenemos las Cubica centrada en el cuerpo 8 >0,732 BCC CsCl
. . Octaédrica 6 Cubica simple 6 0,414 — 0,732 SC NaCl
diferentes estructuras espaciales Totracdrica 7 0.225 -0414 7n s
que pueden tener las redes Triangular 3 0,155 — 0,225 Be O
idnicas. Lineal 2 0-0,155 BeTe
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| REDES CRISTALINAS

Simple Body Centered Face Centered Simple Body Centered
Cubic Cubic Cubic Tetragonal Tetragonal
Simple Base Centered Body Centered ~ Face Centered Hexagonal

Orthorhombic Orthorhombic Orthorhombic Orthorhombic

Simple Base Centered Triclinic Rhombohedral
Monoclinic Monoclinic

Para calcular los intercambios energéticos en la formacién de un cristal iénico, debemos estudiar los
diferentes procesos que tienen lugar.

Por ejemplo, al formarse el cloruro de sodio, sabemos que el 4tomo de sodio cede un electrén al de cloro.

Para extraer un electrén al sodio hay que suministrar una energia igual a su E. de ionizacién E.I=5,14 eV
Ahora bien, el atomo de cloro sélo desprende una cantidad igual a su afinidad electrénica A.E = - 3,75 eV

Si estos fueran los Gnicos intercambios energéticos, el proceso no seria rentable energéticamente. Pero hemos
de tener en cuenta que, al atraerse los iones formados, se acercan hasta alcanzar la distancia de enlace, y se
desprende energia, llamada energia reticular. En este caso, la energia reticular desprendida es de -7,94 eV,
por lo que el proceso total es exotérmico.

@ Energia reticular (U):

Es la energia desprendida al formarse un mol del cristal iénico a partir de los iones por separado.

Dos iones con cargas de signo opuesto se atraen con una fuerza electrostatica dada por la ley de Coulomb.
La energia almacenada por esa atraccién se calcula mediante la expresién:

QQ,

r
donde K= 9:10° Nm?C?, es la constante eléctrica del vacio, Q; y Q, las cargas de los iones, y r la distancia a la
que se encuentran. Teniendo en cuenta que una de las cargas es negativa, la energia almacenada es negativa.

E=K-
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Asi, al acercarse los dos iones, la energia del conjunto es cada vez menor. Por tanto, se desprende energia al
acercarse los iones para formar el cristal. La energia desprendida por cada mol de iones es la energia reticular.

@ Ciclo de Born-Haber:

La entalpia de formacion (AH;) de un compuesto, como ya veremos en temas venideros, es la
cantidad de energia absorbida o desprendida que acomparia a la formacién de 1 mol de una sustancia. Es
una funcién de estado. Por lo que, su variacién en cualquier proceso sélo depende de los estados inicial y
final. Podemos suponer un proceso teérico para calcular entalpia de formacién del cristal iénico a partir de los
elementos en estado estandar. Este proceso fue propuesto en 1919 por Max Born y Fritz Haber, y se conoce
como ciclo de Born-Haber. Lo veremos aplicado a la formacién del cloruro de sodio Na Cl.

Partiendo de los elementos en sus estados estandar Na (s), Cl, (g)
1° Hay que pasar el sodio a estado gaseoso. Es necesario aportar una energia de sublimacién (S).
Na(s) > Na(g) AH=S (>0)

2° El cloro es ya gas, pero es diatémico. Para aislar sus &tomos, hay que suministrar una energia de disociacién (D).

Cl,(g) > 2Cl(g) AH=D PorcadamoldeCl(g)) %%Cl,(g)> Cl(g) AH=%D (>0)
3° Para que el Na pierda un electrén hay que suministrar energia de ionizacién (E.I)

Na (g) 2 Na* (g) AH=E.I (>0)

4° El Cl gana un electrén, desprendiendo una energia igual a su afinidad electrénica (A.E)

CICLO de BORN-HABER. NaCl

Cl(g) > ClI' (g) AH = AE (<0)

5° Los iones, al unirse para formar la red cristalina,

AH
desprenden energia igual a la energfa reticular (U). AH, Citg) ,:_‘__) g
@ Na(g) = Na*( g4 ;\'HR.F: k]/mol
Na*(g) + Cl(g) > NaCl(s) AH=U (<0) it
Asi, sumando todas las reacciones, obtenemos: @ oy ~cig 122 4/ mol AHy g
(1)  Nals) = Na(g) 4 .
Na (s) + % Cl, (g) > Na Cl (s) — O ] W ai - e

Reaccién global, AH;

Na(s) + $Cly(g) — NaCl(s)

Cuya energia se calcula:
=411 k]/mol |

_ 1
AH;=S + %D+ EI+AE+U AH, + 12 AH, + AH, + AH, + AH, oy = AH,

Este ciclo permite calcular energias reticulares, conociendo la entalpia de formacién del compuesto iénico.
U=AH;-(S + %D+ E.I + AE)

Esta férmula no podemos considerarla como general, ya que puede variar segin el estado de los elementos iniciales.

La energia de red es una medida de la estabilidad del cristal iénico, y cuanto mayor sea mas dificil
sera romper el cristal.

En un compuesto iénico no se establece un tnico enlace entre un ién positivo y un ién negativo, sino que se
forma un cristal en el que existen muchos iones positivos v negativos colocados de forma ordenada. La
fortaleza del enlace i6nico dependerd de lo estable y compacta que sea la red cristalina. Los factores que
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e Cargas ionicas. Un compuesto iénico es mds estable cuanto menor sea la carga de sus iones. El
segundo v el tercer potencial de ionizacién de un elemento son considerablemente mayores que el
primero. De igual forma, aunque un elemento desprenda energia cuando capta un electrén, debe
recibir también una cantidad importante de energia para que capte un segundo electrén. Asi, la
formacién de iones con carga superior a 1 requiere un aporte de energia que no siempre se puede
compensar con la energfa de red.

e Tamarno de los iones. Un compuesto i6nico es mds estable cuanto mds compacta sea la red cristalina
y, por tanto, cuanto mas parecidos sean el tamario del anién y del catién. Teniendo en cuenta que los
cationes son de menor tamano que los dtomos correspondientes, y los aniones, de mayor tamano, se
puede afirmar que un compuesto iénico serd mas estable cuanto mayor sea el catién y menor sea el
anién.

¢ Diferencia de electronegatividades. Un compuesto iénico serd mds estable cuanto mayor sea la
diferencia de electronegatividades entre los dGtomos de partida.

La fuerza electrostatica que mantiene unidos los iones es bastante intensa. Esto confiere a los
compuestos iénicos las siguientes propiedades:

v" No forman moléculas, sino redes cristalinas tridimensionales.

v" Tienen elevados puntos de fusién y ebullicién.

v" Son sélidos a temperatura ambiente.

v" Son duros (alta resistencia a ser rallados), pero quebradizos (fragiles).

v" En estado sdlido son aislantes del calor v de la corriente eléctrica, pero si conducen la corriente
fundidos o en disolucién.

v" La mayoria son solubles en disolventes polares, como el agua, pero son insolubles en disolventes

apolares (aceite, gasolina)

Ejemplos de compuestos i6nicos son las sales, los 6xidos metélicos y los hidréxidos.

Ejemplo 3.1: Considere los elementos A (Z = 12) y B (Z = 17). Conteste razonadamente:
a) éCudles son las configuraciones electronicas de A y de B?

A(z=12): 15 25 2p° 3s° B(z=17): 1s° 2s” 2p°® 3s* 3p°
b) éCudl es el grupo, el periodo, el nombre y el simbolo de cada uno de los elementos?
El elemento A es el Magnesio y pertenece al periodo 3y al grupo de los alcalinotérreos, mientras que el elemento B es el cloro y pertenece
al periodo 3 y al grupo de los halégenos.
¢) éCual tendra mayor su primera energia de ionizacion?
Sabemos que el cloro es un elemento no metalico que necesita un electron para completar su capa de valencia, mientras que el magnesio
es un elemento metalico que si pierde dos electrones queda con estructura electrénica de gas noble, por tanto sera mas facil arrancarle el
primer electrén al Magnesio. Asi que el cloro es el que tiene mayor E.I.
d) éQué tipo de enlace que se puede formar entre A 'y B? ¢Cudl serd la formula del compuesto resultante? El tipo de enlace es idnico,
porque se unen un metal y un no metal. La férmula del compuesto serd MgCl,, cloruro de magnesio.

3.03.- Enlace Covalente

El enlace covalente se da entre elementos no metdlicos (electronegativos), cuyos atomos tienen
tendencia a ganar electrones para adquirir la configuracién electrénica de gas noble. Como los no metales
tienen energias de ionizacién elevadas, energéticamente hablando, es més rentable compartir los electrones,
que no que uno de ellos los pierda.

Por tanto, la mayor estabilidad se consigue, compartiendo pares de electrones (normalmente 1 e de
cada &tomo). Este par de electrones forma un orbital que es comun a los dos 4tomos enlazados, y que posee
menor energia que los dos orbitales atémicos por separado. Es decir, en total, se desprende energia al
producirse el enlace.
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Esta teoria propuesta por el estadounidense Gilbert N. Lewis, en 1916, se basa en la regla del
octeto, vista al principio de este tema. Al unirse dos &tomos no metalicos, comparten electrones, formando
pares de electrones, de forma que cada atomo intenta rodearse de ocho electrones en su capa de valencia.
Los pares de electrones compartidos (PC) formados se denominan pares de enlace (representados por una
linea), vy el resto, los pares de electrones no compartidos (PNC), se denominan pares de no enlace.

Del mismo modo que se forman enlaces simples (se comparte un solo par de electrones), pueden formarse
enlaces dobles (=) (dos pares compartidos) o triples (=) (tres pares de electrones)

Existen algunas excepciones a la teorfa de Lewis, que veremos mas adelante.

Ejemplos:

» Estructuras de Lewis para moléculas sencillas: H,, O,, N,

Il
Z

HeH —» H-H :é::é: - :é:(“): NN - N

» Estructuras de Lewis para moléculas poli atémicas: HCN, CO,

H--C:N: - H—CEN é::C::(:) - 5:(326

» Estructuras de Lewis para iones: En este caso, se quitan o anaden tantos electrones como nos indique
la carga. CO3? , NO,

O.iN«O" >  O0=N-0:

Ejercicio: Escribir la estructura de Lewis de PH;, COF,, SbBr,;, CH,, Cl,O, NO;", H,0,, H,CO,

5 R Br
H—P——H \\ / n
| b=0 Br—=shb H:C:H
\ '\ ee
H TR Br
E.‘:I: .. -
.éf" 'O' - LX) CH
: (T || (T ] H I::l I::l H _C//
| :O-N-(n IS H—C
'(.:-l . LT -l Q_H

Pasos para escribir una estructura de Lewis

Contamos el nlimero total de electrones de valencia, incluida la carga iénica.

Escribimos el esqueleto de la estructura, uniendo los elementos por enlaces simples.

Colocamos alrededor de cada dtomo pares de electrones de acuerdo con la regla del octeto.

Si fuera necesario afiadimos mdltiples para poder cumplir la regla del octeto.

El hidrégeno siempre ocupa una posicién terminal en la estructura.

Finalmente, comprueba que el nimero de electrones colocados es el que hemos calculado en el punto 1.

oU AW
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Ejemplo 3.2: Indique qué esta equivocado de cada una de las siguientes estructuras de Lewis.

a) H-H- N O H Esimposible que el hidrégeno no sea un &tomo periférico, es decir que esté rodeado de més de dos electrones.

b) Ca-O: El enlace entre el calcio y el oxigeno es i6nico, por tanto no puede dibujarse entre ellos un guién que significa un par de electrones

compartidos entre los nucleos.

Un enlace covalente se denomina coordinado o dativo cuando el par de electrones compartido ha
sido aportado por uno de los 4tomos, en este caso, el otro &tomo no aporta ningin electrén, sino un orbital
vacio. Al final, seguiremos teniendo un par de electrones que constituyan un orbital comtn a los dos atomos,
como ocurria en el enlace covalente comun.

Se representa por una flecha, que va desde el &tomo que aporta el par de e, hasta el tomo que aporta el
orbital vacio.

Ejemplo 3.3: Formacién del catién amonio (NH,*). A partir del H+ + "
amoniaco, NH;. Como el 4tomo de nitr6geno posee un par de I#
electrones apareados, es posible que haga enlace coordinado con N . N N
un i6n H* (Hidrégeno que posee el orbital 1s vacio). Se forma un H 1}1 H H H H 1\|J H
orbital comin, con las mismas caracteristicas que los otros 3 enlaces H H H
covalentes que ya posee la molécula.

La carga total de la molécula seréa positiva, ya que inicialmente la molécula de amoniaco era neutra.

Elementos con gran tendencia a formar enlaces de este tipo son el boro, que posee  O._
dos orbitales p vacios en su Ultima capa, y el nitrégeno cuanto se une con oxigeno como N—OH
ocurre en los 6xidos del nitrégeno v en los éxidos de aminas. Ejemplo de moléculas que @
presentan este tipo de enlace son el NO,, N,O; , HNO,, SO,, HCIO,, H;0*,0; v el HIO, que presentaria 3
enlaces covalentes dativos en el Yodo.

@ Excepciones a la regla del octeto: La regla del octeto no es una regla de validez universal. Por
ejemplo, los elementos de transicién cuando forman enlaces incumplen de forma sistemaética esta regla,
debido a que el nivel que se estd completando es el d en el que como sabemos puede albergar hasta 10
electrones.

e Existen elementos que adquieren estabilidad al rodearse de sélo 4 electrones, como es el caso del
berilio en el BeBr,, de 6 electrones, como es el caso del boro, en BH; y BF;, o el carbono en el CO. En
estos casos decimos que estos atomos son hipovalentes (hipovalencia) ya que incumplen la regla del
octeto por defecto.

:Cl—B—Cl: .. . F—Al—F:
BCl;, ™ | 7 BeBr, Br—Be—DBr: AF; T | 7
:Cl: :F:

¢ En otros casos, adquieren estabilidad al rodearse de 10 electrones, como es el caso del cloro en el CIF;,
o incluso de 12 electrones, como el azufre actuando con valencia 6, en SF,y H,SO,. En estos casos
decimos que son hipervalentes (hipervalencia) porque incumplen la regla del octeto por exceso.

T Br: :F F:

PB T \p/ i AlF~ FF \5/ FF Iy I: IF "\‘I./”
Is Ny 6 Lo L B3 5 TV AT

. . s N L2 : | :
g B S g
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Suelen ser elementos del tercer periodo (P, S, Cl, etc)

e Y por ultimo, se puede dar el caso de que la molécula se quede con un nimero de electrones impar,
como le pasa al NO y al NO,. En ambos casos el nitrégeno se queda con 7 electrones en la capa de
valencia. Cuando una molécula presenta alguin electrén no apareado, la sustancia es paramagnética,
mientras que si los tiene todos apareados decimos que es diamagnética.

NO N=0O NO, 0O«<N=0 ¢ O=N->O0.
@ Geometria molecular: La regla de Lewis permite explicar como se Lee
forman muchas moléculas, pero no su geometria (su forma espacial). Asi, la H_d_H .(IJ_H
molécula de agua podria tener forma lineal, o angular, y esa diferencia traeria o H

propiedades muy diferentes al agua (en cuanto a polaridad, por ejemplo).

@ Resonancia: Existen moléculas para las cuales la estructura de Lewis no es tnica, sino que
existen varias posibilidades. En estos casos se aplica el concepto de resonancia, segin el cual, la estructura
correcta es intermedia entre todas las posibles.

Por ejemplo, para el ozono, nos encontramos con que hay dos estructuras de Lewis posibles

0=0-0: :0<0=0
Ninguna de las dos por separado seria correcta, ya que en ozono tiene dos enlaces idénticos, de carécter
intermedio entre el simple y el doble, por tanto la férmula correcta seria una de ambas, a la que se llama

hibrido de resonancia.
O=0=0

Las teorias cuanticas aplicadas al enlace entre 4tomos explican todas las caracteristicas de moléculas y
sustancias. Si bien ya sabemos que la resolucién de la ecuacién de onda de Schrédinger sélo tiene solucién
exacta para el atomo de hidrégeno, los resultados obtenidos constituyen muy buenas aproximaciones a la
realidad.

S.034 1 Teorma de Orhitales Moleaulores (100N

Esta teoria propone la explicacién del enlace covalente suponiendo la molécula como un todo. Se
aplica la ecuacién de onda de Schrédinger a toda la molécula. Las soluciones (funciones de onda) posibles
son denominadas orbitales moleculares, y no pertenecen a ningin atomo en concreto, sino a toda la
molécula.

Esta teoria obtiene resultados muy precisos, pero las ecuaciones son de muy dificil resolucién, y sélo puede
aplicarse a moléculas sencillas.

2031 leoriadel Enlace de Valencia (1Y)

Esta teoria simplifica el estudio, suponiendo que sélo intervienen en el enlace (v en la ecuacién de
onda) aquellos orbitales que contienen electrones de valencia (los méas externos) desapareados. Se considera
que el resto de los electrones pertenecen a sus dtomos, v no a la molécula. Es la que aplicaremos a partir de
ahora.

Los enlaces se forman como consecuencia del solapamiento de orbitales atémicos, pero solo
intervienen en el enlace aquellos que contienen electrones desapareados, v con espines opuestos
(orbitales semillenos).

El solapamiento consiste en la unién de dos orbitales atémicos, formando un orbital comtn.
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En realidad se forman dos orbitales, ya que una regla que se cumple es que el nimero de orbitales inicial y
final debe ser el mismo. Cada orbital molecular puede albergar como méximo 2 electrones.

Cubitaies moleculanas

Ce

Ortatal 25

S
\Sa“' antentazanie
e e m 5 Sﬁ
—_— F.
e

Oriitalis al0micos
Priiiden solapados

2 ARGMICOS

BIGIE

al

Uno de
antienlazante, tiene mayor energia que los orbitales
atémicos por separado, y normalmente queda vacio, sin
electrones.

los orbitales, denominado orbital

- El otro, denominado orbital enlazante tiene menor
energia que los orbitales atémicos iniciales y en él se sitia

' el par de electrones de enlace.

Ortital anlazanie. v25

En adelante, nos referiremos tinicamente a los orbitales enlazantes.

Se produce solapamiento frontal cuando los orbitales
que solapan estan en el mismo eje que une los dos nucleos
(normalmente el eje z). Es el caso de un solapamiento entre
dos orbitales s, entre un orbital s y uno p (p,), o entre dos
orbitales p,.. Estos orbitales se denominan orbitales sigma (o).

Se produce solapamiento lateral cuando solapan dos
orbitales que son perpendiculares al eje de enlace (dos
orbitales p, 6 p,). Los orbitales resultantes se denominan
orbitales pi (7). Son estos orbitales los que dan lugar a los
dobles y triples enlaces, ya que previamente se habra dado

entre los &tomos un enlace sigma.

Los orbitales 7 tienen menor energia que los 6, por tanto, un

enlace sigma es mas estable que un enlace pi. (no obstante, cuando se dan ambos enlaces, el conjunto de los

dos da mayor estabilidad que uno solo).

Molécula de O, Molécula de N,

El oxigeno tiene configuracién electrénica 1s? 2s? 2p*, cuando se
aproximan dos atomos de Oxigeno, solapan frontalmente los OA
2p,, semiocupados formando un enlace ¢. Se produce también un
solapamiento lateral de los OA 2p, originando un enlace 7.

El nitrégeno tiene una configuracién electrénica 1s? 2s? 2p®, cuando
se aproximan dos atomos de nitrégeno, solapan frontalmente los
OA 2p, originando un enlace o, y ademas se producen
solapamientos laterales entre los OA 2p, y OA 2p, originando dos
enlaces .

¥

yn*‘.——- _-—--_‘ly

~a® 5
=2 b
Py - <Py. \
.= = _ .,
- - . | —
— . - | i
\

>~
EZp,_-Ipz v Z

Para el segundo nivel, el orden de llenado de los orbitales moleculares es de menor a mayor energia, v es casi

siempre el siguiente:

* * * *
Ogg < Og < O-Zp < ﬂ.Zpy = ﬂ'sz < ﬂ-Zpy = ﬂ'sz < 62p
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Aunque existen tres excepciones al orden de llenado, que

o o, o s
2 son el boro (B), el carbono (C) vy el nitrégeno (N), que
1 llenan antes los 7,, v 7,, quelos o,,
3 /5, \
/ z A}
I \ . .
7R T \ Como ejemplo a la derecha vemos el diagrama de
1, Px A .
P orbitales moleculares del O,.
BITH, AL
\ i 2, x .2 L. .
2p AN ’' s Cuya configuracién electrénica seria:
g N
A n,, M
\ Py QP’ 7 * * *
L2 2 2 2 2 2 1 1
OZ . 015625 (0-25) O-Zpﬂ-Zpyﬂ-pr (ﬂ.Zpy) (ﬂ2px)
L)
Pz
,l""l !H‘—\\ Que normalmente se escribe:
’ T2 \
Fa hY
_m’_‘ ’lZE] 2 ( 2\ 2 2 2 1\ /(1
2s \\ f, 2s 02 . KKGZS (025) O-Zpﬂ-Zpyﬂ-pr (ﬂ.Zpy) (7[2)9)()
AY JJ 4
Fas Donde KK indica que los niveles anteriores (en este caso
Atomic Molacular Atomic i
Alomic o orbitals el nivel 1).

Se llama covalencia o valencia covalente de un elemento al niimero de electrones desapareados del
que dispone o puede disponer, y que equivaldria al nimero de enlaces covalentes que podria formar. Asi por
ejemplo la covalencia del oxigeno serd 2, puesto que en su configuracién electrénica, 1s? 2s? 2p?, tiene dos
electrones desapareados.

¢Pero como explicar la covalencia 2 del Berilio con configuracién electrénica 1s? 2s?? (Y la covalencia 4 del
carbono con configuracién electrénica 1s? 2s? 2p??.

La TEV resuelve esta anomalia con el concepto de promocién electronica en la que un atomo podréa
promocionar electrones a un nivel energético superior si la energia necesaria no es muy elevada y “la
devuelve” cuando se forman los enlaces. Veamos el caso del carbono.

El carbono, en su ultima capa (2s? p?) posee un 2p @_2)5 2p .
orbital s completo, dos orbitales p a medio llenar, (C @ m —* C* m ¢ (;'
y un orbital vacio. Necesita 4 electrones para

completar la capa 2. Para poder formar enlaces con mayor facilidad, el &tomo de C pasa a una configuraciéon
con mayor energia, llamada estado excitado (C*). Un electrén del orbital s pasa al orbital p vacio, quedando
los 4 e desapareados. De esta forma puede realizar 4 enlaces (valencia covalente 4).

La geometria molecular estudia la disposicién tridimensional de los &tomos en las moléculas. Existen
dos procedimientos para predecir v justificar dicha geometria: el método RPECV v la hibridacién de orbitales.

En el estudio de una molécula cobran especial importancia dos magnitudes:
¢ Distancia de enlace (o longitud de enlace): Distancia entre los nicleos de los &tomos que enlazan.
Esta distancia depende de los elementos que se unan, y de si el enlace es simple, doble o triple (la

distancia en un enlace triple es menor que en uno doble, y esta es menor que en uno simple)

e Angulo _de_enlace: Angulo que forman las lineas que unen el 4tomo central con el resto de los
atomos. Los estudiaremos més adelante.

© Raul Gonzalez Medina 2011 Enlace Quimico



Departamento de Fisica y Quimica

~ Quimica de 22 Bachillerato

Q

intergranada.com

08 5.1 Teora de repulsion de elechiones de la capa de valencra (REECY)

La teoria de la repulsién de los pares electrénicos de la capa de valencia (VSEPR) hace una simple
adicién a las ideas de Lewis que permite prever la forma de una molécula dada: “Los pares electrénicos se
repelen unos a otros, por lo que se sittan lo més alejados posible entre si, minimizando asi la energia”.

Lo primero que debe hacerse es representar la molécula a estudiar mediante una estructura de Lewis.
Distinguiremos entre moléculas sin pares solitarios (pares de electrones no compartidos) y moléculas con

pares solitarios.

Moléculas sin pares solitarios: la RPECV predice las siguientes formas de moléculas:

Moelécula Estructura de Lewis Pares electronicos Geometria molecular
BeCl, :Cl= Be=—CI: 2 Cl— Be—Cl lineal
: .Pl : F M
BF; T 3 Q] 20 triangular plana
..F_— B F . F - F
H H
CH I 4 109,57
H=—C—H tetraédrica
4 i H/ C "’”‘mH
H H
ol LI
.. N /C].-
PCl; Cl— P\ 5 bipirdmide trigonal
Cl. Cl.
SF .. /! .. .
Fg {F=——8§=—F: 6 octaédrica
. -. / \ X _
F: o F;

Moléculas con pares solitarios: Para los pares solitarios se sigue el mismo esquema que para los pares de
enlace. Ahora bien, la forma de una molécula viene dada por la disposicién de los dtomos alrededor del
atomo central, por lo que los pares solitarios son, desde ese punto de vista, transparentes. Por otra parte, los
pares solitarios ocupan un espacio mayor y mas cercano al atomo que los pares de enlace, pues mientras
aquellos son atraidos por un tnico nucleo éstos lo son por dos.

Mol Est. de Lewis PE PS P  Geometria electronica Geometria Molecular
SnCl, Cl—Sn—Cl : 2 1 3 triangular plana Sn angular
. . C1<_~Cl
<207
T H I"\."l
NH; | 3 4  tetraédrica N... pirdmide trigonal
H—H—H H /\\H/\‘”H
<109,5° H
H,0 He0O=—H 2 4  tetraédrica angular
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Para disminuir las repulsiones, los dngulos tienen que ser mayores alrededor de los pares solitarios y decrecer
en el orden (PS,PS) > (PS,PE) > (PE,PE) [PE = par de enlace, PS = par solitario]. En una molécula con
pares solitarios de geometria electrénica tetraédrica, los angulos no son iguales a 109,5° sino que son
mayores en torno a los pares solitarios y, por tanto, menores entre pares de enlace. Asi, el &ngulo H-N-H es
de 107° en NH; y el H-O-H es de 105° en H,0.

:F—=S—F: bipirdmid tetraedro
SE, '.'F/ \: . CEE trliggilzﬂl ) 'Z"_I_“':L‘l\'?”“”F) deformado
RIS S “ ‘L/\‘FJ o balancin
F
F
CECI—F - inirdmi
ClF, ‘.F. l!' .F.‘ 3 2 5 bipirdmide F— 1@ torma de T
L. trigonal |®
F
I _
- R bipirdmide J - :
I3 ['.[T[._.[.'] 2 3 5 trigonal @J @ lineal
e F
BrF; +F—Br—_F: 5 1 6 octaédrica F/Elr ---- oF fﬁj?ﬁ;
.:- ra \;_:- F @_‘H‘F
CEoXEF - @
XeF, Tee # \F. 4 2 6 octaédrica F""--Xe--"""F plano-cuadrada
SN o F"‘/@ ~F

Moléculas con enlaces miltiples: En un enlace doble o triple, los dos o tres pares de enlace se
encuentran en el espacio situado entre los dos atomos que enlazan. Una forma conveniente de abordar un
enlace multiple es considerar que ocupa una Unica zona del espacio y tratarlo como un enlace sencillo.
Ahora bien, un enlace muiltiple ocupa maés espacio v, tal como pasa con los pares solitarios, los dngulos de
enlace en su torno son mayores y ocupan preferentemente las posiciones ecuatoriales de las bipiramides
trigonales.

Molécula Estructura de Lewis Enlaces PS Geometria molecular
CO; {0=C=0: 2 0 0=C=0 lineal
H H H H
C2H,y “e=c’ 3 0 ~120° CCZC triangular plana
H H H H
P o J|.=
- F v o .
e ~ & bipirdmide
L -.'F/%_Os S 0 F/?_O rigonal
R o F
.F\ ;e . Ox l|: — balancin
XeO:F> . Xe=0-" 4 1 Xe :
<E7 07 |
.0 F
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Ejemplo 3.4: Dibujar los diagramas de Lewis y describir la geometria de las moléculas siguientes: CH,, NHs, H,0, HCN.
Molécula CH, NH; H,0 HCN
Pares de electrones 4 4 4 2
Pares Enlace (PE) \ 4 3 2 2
Pares Solitarios (PN) \ 0 1 2 0
Geometria electronica ‘ Tetraédrica Tetraédrica Tetraédrica Lineal
Geometria molecular \ Tetraédrica Piramide Trigonal Angular Lineal
o -
\ H- N - H 0 H
Diagrama Lewis H-C-H | | H - C =N
\
H H H

3035 leoriade la ibnidacion de Orbitales atomicos

Para dar cuenta de la geometria molecular, y conseguir el maximo solapamiento y la minimizacién de
la energia esta teoria introduce el concepto de hibridacién de los Orbitales atémicos.

Llamamos hibridacion al fenémeno mediante el cual un atomo procede a la combinacién interna de sus
orbitales, dando lugar a otros nuevos (orbitales hibridos) todos iguales y con la misma energia.

@& Tipos de Hibridacién:

4+ Hibridacién SP? o Tetraédrica:

Cuando se estudian los enlaces covalentes en moléculas poliatémicas se encuentran hechos
experimentales que contradicen la teorfa. Asi, se sabe que la molécula de metano CH, es regular, ocupando el
carbono el centro de un tetraedro y los hidrégenos ocupan los cuatro vértices de éste, siendo los cuatro
enlaces equivalentes tanto energéticamente como geométricamente.

—6)-1c29c2n1 pl 0 #(7 _F).1e29al,a1,01 11

ClZ=6):1s"2s°p,p,p, — C*(Z=6):1s"2s'p,p,p,
Segln esto, los 4 electrones despareados del carbono se encuentran en orbitales atémicos que no sin ni
energéticamente ni geométricamente equivalentes, pues un orbital s es esférico y los otros tres p son lobulares,
que darian dos tipos de enlace. Estas discrepancias pueden ser explicadas admitiendo el fenémeno de la

hibridacién, mediante el cual el orbital “s” y los tres orbitales “p” se mezclan y resultan cuatro orbitales
hibridos llamados SP?, que ya si son equivalentes.

e~ Zp.{

Hibridacién
—_—

‘\?“-
~2p
2p \Q i
z 2s

METANC

A este tipo de hibridacién se la llama hibridacién SP® o tetraédrica v es el resultado de la unién de 1 orbital s y
tres orbitales p todos ellos con electrones desapareados. Su éngulo de enlace es de 109,5°

4+ Hibridacién SP? o Trigonal:

Este tipo de hibridacién la presentan aquellas moléculas como el BF;,
en la que el Boro tiene 3 electrones desapareados 1 en orbitales s v dos
en orbitales p.
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o Es el resultado de la combinacion de tres orbitales, uno s y dos p, que dan lugar a
P; . oy 7 . 2 12
s tres orbitales SP?, que se sittian en el espacio formando un tridngulo equildtero.
, Be d
e = %l Su dngulo de enlace es de 120° y esta hibridacién también se da en los
2 sp*
""’ compuestos del carbono con doble enlace.
120° 5 F )
of:
il - g 120°
F \D i
> F
120

orbital s orbital p orbital hibrido

+ Hibridacién SP o Lineal:

Resulta de la combinacién de un orbital s vy otro p, origindndose dos orbitales hibridos sp, que se
situan en el espacio linealmente.

Es caracteristica de elementos como el Berilio y los compuestos del carbono con triple enlace.
Su dngulo de enlace es de 180°.

+ Otras hibridaciones:

A partir del tercer periodo, los elementos van a tener orbitales d vacios, lo cual va a permitir la
aparicién de nuevos tipos de hibridacién en los que intervengan estos orbitales.

Los elementos del grupo VA, presentan hibridacién sp®d, en la que intervienen un orbital s, tres p y uno d.

3s? 3p 3p)  3p) 352 3p  3p)  3p) 3d" 34> 3d° 3d* 3d°
[ n ] [ o o> e [ [ [ o[ [ ][ [ [ [ [ |cos
P: 1 2 2 2 6 3 2 3
1S S p S p 352 3Px1 3pv1 3p11 3¢t 3le 3pv1 3p11
|N‘|T‘¢‘T‘%..3slp3dl T“T‘T‘T ‘r‘ ‘ ‘ | ‘CovS

Los elementos del grupo VIA presentaran hibridacién sp®d?, que se corresponde con la unién de un orbital s,
tresp ydosd.

3s? 3 3p'  3p,' 3s? 3 3p'  3p,' 3d"  3d2 3d® 3d° 3d°
(v ] [ ]2 ]> w0 [ ] [ ] o] [ | | | | ]eco2
3% 3p’  3p  3p) 3’ 3p  3p  3p!
2 2 6 2 4 2 3 41
S:1525p3sp‘m|‘m T|T|9.35pd Nl‘¢|¢|? ‘?‘ | ‘ ‘ |COV4
38 3p’  3p)  3p, 3s* 3p  3p,'  3p
‘NHN‘T‘T‘%.sslpW T“T‘T‘T“T‘T| ‘ ‘ ‘COVS

Por tltimo los elementos del VIIA presentaran hibridacién sp3d®, que se corresponderé con la unién de un
orbital s tres p y tres d. (Ejemplo: IF;)

3s? 3p”  3p)  3p} 352 3p’  3p)  3p} 3d* 34> 3d° 34" 3d°
In ] [ n]r]> a0 [ | [ [ | [ | | et
3s? 3px2 3py1 3p,1 3s? 3py 3py1 3p,
‘w‘ ‘N‘N‘T‘é 3s8ptdt | ‘ ‘w‘¢ ‘r‘ ‘¢| ‘ ‘ | ‘Cov?,
2 2 6 2.5

CI. 15 25 p 35 p 352 3px2 3py1 3p11 331 3px1 3pv1 3p11
‘TLHN‘N‘T‘%..ssZpW N“T‘T‘T“T|T‘ ‘ | ‘Covs
3’ 3’ 3p  3p) 35" 3p’  3p"  3p}
I e N RN R RN R R N N Y
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e Sélo produciran enlace aquellos orbitales que contengan electrones desapareados.

e Si alguno de los orbitales hibridos contiene pares de electrones de no enlace, el mayor poder repulsivo
de estos pares de electrones desviara al resto de orbitales, haciendo que los angulos difieran de los
expuestos en la tabla anterior.

e Es posible que, tras calcular el tipo de hibridacién, queden en el &tomo central orbitales con electrones
desapareados, que no intervienen en la hibridacién (por ejemplo, en el CO). Estos orbitales daran lugar
a solapamiento lateral (7), originando dobles o triples enlaces.

En resumen:
.Orb-i iz Geometria Tipo orbitales hibridos S at Ejemplo
implicados enlace
1807
Sp 1S+1P Lineal 180° BeCl,
Linear
Sp? 15+2p | Mangular 120° BE
P Plana 3
Sp® 1S+3P Tetraédrica 109,5° CH,
3 Bipiramide 90°
Sp’d 1S+3P+1d trigonal 120° PCls
E
Sp*d? 1S+3P+2d | Octaédrica J 90° SF,
i
F
173pm
Bipiramide F ‘QFQD\ 72°
Sp’d® | 1S+3P+3d A F . IF,
Pentagonal \ 90
% F
F

Aunque ambos métodos tienen como finalidad encontrar o justificar la geometria molecular, se puede
decir que el método RPECV permite hacer predicciones de la forma de las moléculas, v que la teoria de la
hibridacién se ocupa, mas bien, de encontrar justificaciones teéricas a la geometria ya conocida.

Si agrupamos ambas teorias, las podemos representar en la siguiente tabla:
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4 40| MX,
4

3 3|1 | MXE

2 2 | 2 | MX,E,

6 60| MX
6

5 5|1 | MXE

4 4 | 2 | MX,E,

| o o

Lineal

Triangular Pana

7

A
X/\—}‘

< 17

Angular

X

\ 10050

Tetraédrica

Tetraédrica

7

Aoy
- X
X
e X
Pirdmide Trigonal

v

XX

<00t

Angular

o

120°

Bipirdmide Trigonal

<0
=120¢

Lo

X
‘L—I

bl e
X

Forma de Balancin

X
) ]
X

Formade T

X

180"
g
k

Lineal

90°

=

Octaédrica

Octaédrica

o X
Xru.'TA..uHXw
xr""\x)

Pirdmide cuadrada

X, «nllxw
x/z\x>

Plano-Cuadrada
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CH,

0 | 109 (BE.]

Sp? NH;
#0 | <109 | H;0"
PH;

Hzo

#0 | <109 HyS

PE: Par de electrones compartidos (Par de Enlace)

SFe
0 90 [SiF]2
d*sp?
#0 | <90 | o
5
XeF4
20| 90 (BrF.|
PS: Par de electrones no compartidos
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Cuando tenemos una molécula diatémica, el PE debe quedar a igual distancia entre ambos ntcleos.
En este caso se dice que el enlace es covalente puro. Si los dos elementos que forman el enlace son distintos,
el elemento més electronegativo atraerd con mayor fuerza a dichos electrones, con lo que éstos quedan mas
cerca de éste, y por tanto mas lejos del otro elemento (el menos electronegativo). Se formara por tanto, un
dipolo eléctrico en el que el elemento mas electronegativo tendré una carga parcial negativa y el otro positiva.

b A Cuanto mayor sea la diferencia de electronegatividad entre los atomos,

% ; més polar serd el enlace. Los enlaces con una diferencia de
electronegatividad menor de 1 se pueden considerar couvalentes,
mientras que los enlaces con una diferencia mayor de 2 se pueden
considerar idnicos, véase figura.

Zéhﬁi

100%-
La magnitud que mide la polaridad de un enlace se llama
momento dipolar, esta magnitud es vectorial y se calcula mediante:

fi=qd

donde q es la carga y d la distancia entre ambos atomos.

80%-

Enlaces idnicos

40%

Cardcter ionico

. Enlaces
wwlenlg

20%)

Puede ocurrir que una molécula sea apolar aunque tenga enlaces
1 1

polares, esto ocurre en moléculas que tengan todos sus pares de 0 : 1 2 3
electrones compartidos v unidos a &tomos iguales. Asi como en Diferencia de-clettrongigatividad
moléculas, que teniendo algin par de electrones sin compartir tengan algin tipo de simetria geométrica (o
plano de simetria). Esto ocurre debido a que se anulan entre si los momentos bipolares de los distintos
enlaces.

& &+ & €O, - |
g=e=0 L=
&t
I'll
C--H3
<N
SIH™ THB Yao0
5
N— —H &4
AN
o+ H H &4
Ejemplos de moléculas apolares y polares

Ejemplo 3.5: Estudia la polaridad de las moléculas CH, y CH;Cl.

La molécula de CH, tiene enlaces polares C-H, puesto que ambos elementos son distintos, pero en su estructura tetraédrica todos estos
momentos bipolares se anularian, dando como resultado una molécula Apolar.

Por el contrario, en la molécula CH;Cl, esto no ocurriria y por tanto seria una molécula Polar.

Son muchos mas dificiles de generalizar que las propiedades de los compuestos iénicos, porque hay
una gran diversidad.
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Para estudiar sus propiedades, podemos dividir los compuestos covalentes en dos clases: los compuestos
covalentes atémicos y los moleculares:

S.03. 7L Sistaicid: Aoinicas
Es un grupo muy reducido de compuestos, pero con unas propiedades muy caracteristicas.

Los compuestos de este grupo van a tener siempre algin elemento de los que se encuentran alrededor de a
linea de separacién entre metales y no metales como el C, Si, Ge, B, etc..

Entre los compuestos mas caracteristicos de este grupo estéa el diamante que es carbono puro cristalizado, el
cuarzo que es SiO, y los carburos.

Este enlace especial, se debe a que no existen moléculas discretas de los elementos que forman el compuesto,
sino que todos los atomos estdn unidos entre si por enlaces covalentes formando una sola molécula

gigantesca.

Sus propiedades son:

v" Forman redes cristalinas.

v" Sus puntos de fusién son altisimos.

v' Su dureza es la més alta de todos los compuestos conocidos; el diamante es el de mayor con una
dureza 10.

v Son insolubles en cualquier disolvente.

0570 Sustancias Moleculares

Estan constituidas por los demas compuestos covalentes.

Sus propiedades son:

v' La mayoria son gases a temperatura ambiente, pero cuando las fuerzas intermoleculares son mas
intensas pueden ser liquidos e incluso sélidos.

v" En estado sélido son sustancias blandas

v" Las sustancias polares son solubles en disolventes polares como el agua.

v" Las sustancias no polares son solubles en disolventes no polares como el éter, benceno y CCl,.

v" No son buenos conductores de la electricidad.

3.04.- Enlace Metalico

Este enlace es propio de los elementos metélicos y sus aleaciones. Los
metales se caracterizan por tener bajo potencial de ionizacién, lo que les hace perder
con facilidad los electrones de valencia que se van a encontrar libres formando la
llamada nube electrénica o mar de electrones del metal que envuelve a todos los
dtomos que estdn muy cerca los unos de los otros, formando redes de
empaquetamiento compacto de nimeros de coordinacién bastante altos, entre 8 y
12.

Las redes cristalinas que forman son principalmente:

- Cubica centrada en el cuerpo (BCC) (I.C.= 8). Ej: Li, Na, K, Ba, Fe, etc.
- Cubica centrada en las caras (FCC) (I.C.= 12). Ej: Ca, Sr, Fe, Ni, Cu, Ag, Au ,etc.
- Hexagonal compacta (1.C.=12). Ej: Be, Mg, Co, Zn, etc.
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El modelo cuéntico mas sencillo, se denomina
modelo de bandas o teoria de bandas y procede de la Banda de Banua de Banda de conduccitn
TOM. En él se considera el enlace metéalico como un conduceidn condtceion
caso extremo de enlace covalente, en el cual los

Energia Brecha energética Brecha energética

Banda de

electrones de valencia de todos los &tomos son valencia :
compartidos conjunta y simultdneamente.

METAL SEMICONDUCTOR AISLANTE

La Teoria de bandas considera que los compuestos metélicos poseen una banda de valencia,
formada por los orbitales atémicos de valencia, y otra llamada banda de conduccién formada por los primeros
orbitales atémicos vacios, entre las cuales hay una zona de separacién, llamada banda prohibida porque en
ella no se pueden alojar los electrones de cualquiera de ellas.

Segtn esto los metales pueden ser:
e Sustancias aislantes, donde existe una gran separacion

Y banda de conduccidn entre ambas bandas.
» o Slection e Semiconductores, en los que la banda de valencia es
5| banas pichibida s oép fotén bastante estrecha, por lo que puede haber algunos saltos
c hueco de la banda de valencia a la de conduccién.
@ & @& ® & & & 8 & = (a3 BN BN

e Conductores, como metales que son, carecen de banda
& @ @ & @& @ @ & ® ® 8 B B @ “q . . . .,
banda de valenca prohibida, y tienen la banda de valencia y de conduccién
solapadas.

Propiedades de los metales:

v" Son sélidos a temperatura ambiente, a excepcién del mercurio.

v Los puntos de fusién” son altos, excepto para los alcalinos que son moderados.

v" Son ddctiles y maleables lo que significa que pueden formar laminas y alambres finos.

v" En general suelen tener dureza media, a excepcién de los alcalinos con dureza baja.

v" Tienen elevada conduccién térmica y eléctrica.

v" Son insolubles en los disolventes moleculares habituales, sino que lo hacen unos en otros
formando aleaciones y amalgamas.

v

Poseen brillo, un brillo caracteristico llamado metélico, debido a su capacidad de reflejar la luz.
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h

T, (°C)

* En un periodo la temperatura de fusion aumenta hacia la derecha, mientras que en un grupo lo hace hacia arriba.

Ejemplo 3.6: Justifica por qué los semiconductores conducen mejor la corriente eléctrica en caliente que en frio.
Pues porque si aumentamos la temperatura, los electrones tendran mas energia y saltar la banda prohibida les cuesta menos
trabajo, conduciendo asi la electricidad.

3.05.- Fuerzas intermoleculares

Las fuerzas intermoleculares son aquellas que mantienen unidas las moléculas de los distintos
compuestos y de las que depende el estado de agregacién de los mismos. Se trata de fuerzas mucho mas
débiles que las intramoleculares, lo que explica que se necesite mucha menos energia para provocar un
cambio de fase que para disociar una molécula.

Estas fuerzas se deben a la existencia de dipolos, v las mas caracteristicas son el enlace de hidrégeno
y las fuerzas de Van der Waals.

En general refuerzan al enlace covalente.

Tienen lugar en moléculas que cumplen dos condiciones: T | s
H,0 0 100
a) Que uno de los elementos que forma en enlace sea H. H.S o o0
b) Que el otro sea de pequeno tamano y muy electronegativo. H 2Se ” =
R _ -
H,Te | -64 -42

Esta segunda condicién solo la cumplen F, O, N por tanto solo aparecen enlaces | |

X > . . . emperaturas de fusion y ebullicion
de hidrégeno en las uniones F-H, O-H y N-H, por ejemplo en las moléculas de | deloshidruros delos anficenos en °c
HF, NH;, H,0, acidos orgénicos, alcoholes....

Este enlace se forma debido a que al haber
d bastante diferencia de electronegatividad entre H y el
elemento que se une con él se forma un dipolo bastante
acentuado, produciéndose fuerzas de atraccién entre los
atomos de una molécula v los de las moléculas vecinas.

Como hemos dicho, refuerza al enlace covalente de
forma que moléculas que deberian de ser gases a temperatura ambiente puedan ser liquidos, tal y como le
ocurre al agua H,O.

s Como se observa en la gréfica, los puntos de ebullicién del HF, H,O
60 2 vy NH; son mas altos de lo esperado, segin la tendencia observada
en las combinaciones del hidrégeno con los elementos de los
50 diversos grupos.

0 - Esto es debido a que, en estos casos, se forman asociaciones
moleculares, a causa del enlace por puente de hidrégeno, que es
-50 — necesario romper para provocar el cambio de estado; por eso, los

100 puntos de fusién y ebullicién resultan més elevados.
P Fuerzas de este tipo también estédn presentes en compuestos como
alcoholes, azlcares, acidos orgénicos, etc., v es la causa de las
300 relativamente altas temperaturas de fusién y ebullicién de estos

compuestos.

Hay que recalcar que las fuerzas por puente de hidrégeno se establecen entre los elementos muy
electronegativos indicados (F, O y N) y un hidrégeno de una molécula vecina; y siempre que en ambas

moléculas aparezcan, a su vez, directamente unidos.
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En general son menores que los enlaces de hidrégeno, aunque aumentan mucho con el tamario de la
molécula. Aparecen en todos los compuestos covalentes sean polares o apolares, aunque el hecho de
aparecer en compuestos apolares es mas dificil de explicar.

0 ./\8 Election excess La aparicién de estas fuerzas en los compuestos apolares, se explica

B oncy iy mediante el movimiento electrénico. Puede ocurrir que al estar los
I “\\6, electrones en movimiento, haya més electrones en una zona que en otra, y

o/ esto hace que dicha zona quede con un exceso de carga negativa, y por

S.. tanto el otro extremos de la molécula con exceso de carga positiva,

formédndose un dipolo instantdneo. Como los electrones siguen en
movimiento, la molécula puede adaptar inmediatamente una distribucién

/an der Waals diferente, por lo que los dipolos que se habian formado desaparecen.
r
* ® -
La aparicién de estos dipolos instantaneos, inducen a la formacién de s, < o
nuevos dipolos en las moléculas vecinas, y es asi como justificamos la + 1B STt P +
aparicién de las fuerzas de Van der Waals en las moléculas apolares. “_i -, * 5
9 -:"‘n
Existen tres tipos de fuerzas de Van der Waals: - o
+ -

e Orientacién o Keesom: Se dan entre dipolos permanentes
(Compuestos polares)

e Induccién o Debye: Se dan entre dipolo permanente y dipolo inducido.

e Dispersiéon o de London: Se dan entre dipolos instantdneos y su intensidad es mayor cuanto
mayor sea el tamano de la molécula.

Las fuerzas de London se hacen mas fuertes a la vez que el 4tomo o molécula en cuestion se hace mas
grande. Esto es debido a la polarizabilidad incrementada de moléculas con nubes electrénicas més grandes y
dispersas. Este comportamiento puede ejemplificarse por los halégenos (del méas pequerio al mas grande: F,,
Cl,, Br,, I,). El diflior y el dicloro son gases a temperatura ambiente, el dibromo es un liquido, y el diyodo es
un sélido. Las fuerzas de London también se hacen fuertes con grandes cantidades de superficie de contacto.
Una mayor area superficial significa que pueden darse mas interacciones cercanas entre diferentes moléculas.

Las sustancias polares presentan los tres tipos mientras que las apolares solo de dispersién.

Como hemos visto, estas fuerzas son muy débiles en general, aunque en moléculas grandes podrian alcanzar
un nivel parecido a los enlaces de hidrégeno.

Siempre que se produce un enlace de hidrégeno, también se producen las tres fuerzas de Van der Waals.

Un ejemplo de donde actian estas fuerzas dipolo-dipolo es el bromo, que es liquido a temperatura
ambiente, mientras que el yodo es sdlido.

Ejemplo 3.7: Dados los siguientes compuestos: H,S, BCl; y N, Indique razonadamente la especie que tendrd un menor punto de fusion.
Las moléculas N, y BCl; son apolares porque en la molécula de nitrégeno, los enlaces son apolares y en la molécula BCl; su

geometria triangular plana hace que se anulen los momentos bipolares. La molécula de H,S es polar por tener enlaces polares y por tener

pares de electrones solitarios.

Como la molécula de H,S es polar, presenta los tres tipos de fuerzas de Van Der Waals y por tanto serd la de mayor punto de fusién. En

cuanto a las otras dos, como ambas son apolares, ambas tendrdn puntos de fusion mas bajos que la de H,S.

El N, y el BCl; solo presentan fuerzas intermoleculares de dispersion o tipo London (dipolo instantaneo - dipolo inducido). Estas
fuerzas son menores para N, por ser una molécula de menor tamafio que la de BCl; (de menor masa molecular).

Por tanto la molécula de menor punto de fusidn sera de de N, le seguira la de BCl; y por ultimo la de mayor que sera la de H,S.
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3.06.- Resumen de las caracteristicas de los compuestos

Covalente Covalente , . .
Compuestos . . Ionico Metalico
Molecular atomico
Particulas , < Cationes .
. Moléculas Atomos . y Cationes y electrones
constituyentes aniones
A ion el . A ion el ati
rerEs de ailkee Van der Waals Electrones compartidos tiz:icc,l)cr)‘n_ea:;;os trc"j:tciléonn_eeelztcl;cr);tna:sca
Enlace de Hidrégeno (Enlace. Covalente) - »
(Enlace Iénico) (Enlace metilico)
Mecanicas Muy blandos Muy duros Duros y fragiles Duros o blandos
v A T ambiente Gases Sélidos Sélidos Sélidos
Q Aislantes
© Eléctricas Aislantes Aislantes (Conductores en Conductores
g disolucién acuosa)
Q Puntos de
6_ Fusiony Bajos o moderados Muy altos Altos Moderados o altos
o Ebullicién
= - Disolventes polares o . Insoluble, aungue soluble
Solubilidad apolares Insoluble Disolventes polares en otros metales formando
p aleaciones
Ejemplos Cl,, H,0 SiO, , Ge NaCl, K,CO3 Na, Fe

3.07.- Ejercicios Resueltos

1.- Escribir las estructuras de Lewis para H,O y HCI y decidir si tienen momento dipolar ambas
estructuras.
Las respectivas estructuras son:

L 1] (1]

(1] (1] *
En ambos casos, la diferencia de electronegatividad entre los elementos constitutivos de la molécula hace que
aparezca momento dipolar. En la molécula de agua, si ésta fuera lineal, ambos momentos bipolares se

anularfan siendo la molécula apolar, pero como sabemos que su geometria es angular, esto no pasa. Por
tanto las dos moléculas son polares, sobre todo la segunda que presenta enlace i6nico.

2.- La geometria de la molécula de SF; es un octaedro regular, con el azufre en el centro y los
dtomos de F en cada uno de los vértices. Explicar, basdndote en la configuracién electronica del
azufre, por qué adopta esta forma.

Las configuraciones electrénicas de amos elementos son:

F: 1s? 25 2p°
S: 1s% 2s? 2p° 3s% 3p*

En la configuracién electrénica del azufre, se ve que solamente puede tener dos electrones desapareados
correspondientes a los orbitales 3p. Como debe tener 6 electrones desapareados, promociona electrones a los
orbitales d, que estan vacios, dando lugar a la siguiente configuracién:

2 > 3pt 3p) 35" 3p.  3p,)  3p) 3d" 34> 3d° 3d" 3d°

e e b el [ Jes

3s 3p,

S:1$22$2p6352p4‘ ™ ‘ ‘ ™ ‘ 1 ‘ : ‘ > 3 p’d’

Para que todos los enlaces S-F sean iguales ocurre una hibridacién de orbitales en la que se combinan un
orbital s, tres orbitales p v dos d para formar 6 orbitales hibridos sp®d? que se disponen geométricamente en
los vértices de un octaedro regular porque de esta forma es como maés alejados estdn unos de otros y la
estabilidad de la molécula ser4 méaxima.
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3.- Indicar si son ciertas las siguientes afirmaciones, razonando las respuestas:
a) La conductividad de las redes cristalinas depende de la electronegatividad del anién.

No es cierta, los sélidos cristalinos no son conductores, independientemente de quien forme la red, ya
que no hay cargas libres

b) La conductividad de los metales aumenta con la temperatura.

Falso. Al aumentar la temperatura aumenta la movilidad de los electrones, pero también de los
nucleos, con lo cual aumenta el nimero de choques entre los primeros y estos. Ello supone dificultar dicha
movilidad, con lo que la conductividad disminuye.

c) Los solidos moleculares funden a temperaturas inferiores a las de los sélidos ionicos.
Verdadera. Los sélidos moleculares estan unidos por fuerzas de Van der Waals, bastante méas dfiebiles
que las electrostéticas que mantienen unidos a los iones de la red cristalina.

d) Los electrones de valencia de los metales estdn deslocalizados.
Verdadera. Dicha deslocalizaciéon es la responsable de las propiedades mas caracteristicas de los
metales (conductividad, brillo, maleabilidad...)

4.- (Por qué existe el pentacloruro de fésforo y no existe el pentacloruro de nitrégeno?

El P puede ser hipervalente, porque es un elemento del tercer periodo: tiene covalencias 3 y 5. EI' N,
elemento del sequndo periodo, solo tiene covalencia 3.

5.- ¢Puede existir solapamiento lateral entre un OA de tipo s vy otro de tipo p? {Por qué?

No. En tal caso, el orbital s solaparia por igual con los dos I6bulos del orbital p. La mecéanica cuantica
demuestra que, si eso sucede, no se forma enlace.

6.- Explica por qué las moléculas de BF;, AIH; y similares muestran una gran tendencia a formar
enlaces covalentes coordinados. ¢Cudl es su papel en la unién: donantes o aceptores del par de
electrones?
Propoén moléculas con las que se puedan enlazar. . .

:F—B—F: I—I—ﬁil—I—I

En este tipo de moléculas, el &tomo central queda hipovalente: II? £

Los atomos hipovalentes pueden aceptar pares de electrones y formar enlaces covalentes dativos o
coordinados. Las especies con las que pueden formar estos enlaces han de ser donantes de pares de
electrones como por ejemplo: NH; y . H,O

7.- En cada una de las siguientes parejas de solidos iénicos, indica razonadamente cudl tiene
menor y cudl mayvor energia reticular: a) NaF vy KF ; b) MgO y MgCl, ; c) CaO y Csl

La energia reticular depende principalmente de tres factores; por este orden: la carga de los iones, el
tamano iénico y la diferencia de electronegatividad. Teniendo esto en cuenta, el orden creciente de la energia
reticular en cada pareja es:

a) KF < NaF ; b) MgCl,< MgO ; c¢) Csl < CaO

8.- Considerando los siguientes solidos ionicos, CaS, LiF, LiBr vy CaO: éCudl tendrd el punto de
fusion mds bajo? Y el mds alto?

De forma general, el punto de fusién de un sélido iénico depende de la energia reticular. Asi pues,
suponiendo el cumplimiento de este criterio, seré:

p.f. (BrLi) < p.f. (LiF) < p.f. (CaS) < p.f. (Ca0)
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9.- Predice la geometria de las siguientes moléculas o iones a partir del modelo RPECV: CHCI;;

SiF,; SO;; CO,*.
CHCI,; T SiF,; ‘F SO,: L‘) co;‘: (IJ

y Si S
AN AN N PaN
Cl & Cl F v F

A

Tetraédrica Tetraédrica Plana trigonal Plana trigonal

10.- Expon brevemente las analogias v las diferencias entre el método RPECV vy la teoria de
hibridacion.

Ambos métodos tienen como finalidad encontrar o justificar la geometria molecular. Sin embargo, el
método RPECV es cualitativo, basado en consideraciones electrostéticas simples, mientras que la teoria de la
hibridacién forma parte de los métodos cuénticos y conduce a resultados cuantitativos.

En general, se puede decir que el método RPECV permite hacer predicciones aproximadas, y que la teoria de
la hibridacién se ocupa, mas bien, de encontrar justificaciones tedricas a la geometria ya conocida.

11.- Defina el concepto de energia de red y ordene justificadamente los compuestos iénicos
NaF, KBr y MgO segtin los siguientes criterios:

a) Energia de red creciente.

Se define la energia de red (energia reticular) como la energia desprendida al formarse un cristal
iénico a partir de los iones en estado gaseoso. La energia de red es directamente proporcional al producto de
las cargas de aniones y cationes, e inversamente proporcional a la distancia que los separa. Este tltimo factor
depende fundamentalmente del volumen de los iones enlazados.

En el NaF y el MgO tanto los aniones como los cationes pertenecen al mismo periodo y aunque existen
diferencias de tamano entre los iones y cationes de los dos compuestos, en este caso, la mayor carga de los
iones en el MgO (0% y Mg?*) es lo que determina que este compuesto tenga una mayor energia de red que el
NaF.

El NaF tiene mayor energia reticular que el KBr ya que sus iones, Na* y F~, tienen un volumen menor que los
iones K* y Br, por lo que al estar los centros de las cargas mas cercanos la atraccién entre ellos es mayor.

El orden de energia de red es:
KBr < NaF <MgO

b) Punto de fusion creciente.

Cuanto mayor es la energia de red, maés dificil es romper un enlace i6nico y por lo tanto fundir el
compuesto. Por ello el orden creciente de puntos de fusién coincide con el orden creciente de energias
reticulares establecido en el apartado anterior:

P.F.(KBr) < P.F.(NaF) < P.F.(MgO)

12.- Considerando las sustancias Br, , SiO, , Fe , HF y NaBr, justifique en funciéon de sus
enlaces
a) Si son o no solubles en agua.

Las moléculas polares son solubles en disolventes polares como el agua, mientras que las sustancias
apolares son solubles en disolventes apolares. Br,: Es una molécula apolar, ya que los 4&tomos que se unen
por enlace covalente poseen la misma electronegatividad (m = 0). Por tanto, no es soluble en agua. SiO,: Se
encuentra formando parte de una gran red o cristal covalente, formado por enlaces covalentes continuos. Este
compuesto es insoluble en todos los disolventes, ya que para separar las particulas de la red es necesario
romper muchos enlaces covalentes. Por tanto, no se disuelve en agua. Fe: Es un elemento metdlico insoluble
en agua. HF: Es una molécula covalente polar porque los &tomos que se unen presentan electronegatividades
diferentes. Esta molécula, por tanto, si es soluble en agua. NaBr: Estos 4tomos se unen mediante enlace
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i6nico formando una red tridimensional que es soluble en agua. El agua disuelve facilmente estos sélidos
debido a que los dipolos del disolvente se orientan en torno a los iones del cristal.

b) Si conducen la corriente eléctrica a temperatura ambiente.

Las sustancias covalentes como Br,, SiO, y HF, son malos conductores de la corriente eléctrica al no
poseer para de electrones libres. El Fe como metal que es, es buen conductor de la corriente eléctrica debido
a la movilidad de sus electrones de valencia. En el NaBr los iones estan fijos en la red, por lo que la
inmovilidad de las cargas hace que no sea buen conductor de la corriente. En cambio cuando esté disuelto o
fundido si los es, porque los iones estan libres.

13.- Dadas las siguientes sustancias: H, , NaF , H,O , C (diamante) y CaSO,
a) Explicar el tipo de enlace que presenta cada una.
» H,: enlace covalente sencillo entre dos &tomos de H. Las moléculas se asocian entre si por fuerzas de
Van der Waals.
» NaF: enlace iénico formando una red cristalina tridimensional.
» H,0: dos enlaces covalentes sencillos H - O. Las moléculas se unen entre si por enlaces de hidrégeno,
debido a la gran diferencia de electronegatividad entre H y O.
» C (diamante): sélido covalente, red tridimensional de d&tomos de carbono unidos por enlace
covalente.
» (CaS04: enlace i6nico formando una red cristalina tridimensional.

b) El estado de agregacion para esas sustancias en condiciones normales.
» H,: gaseoso. NaF: sdlido.
» H,0: liquido debido a los enlaces de hidrégeno entre moléculas.
» C (diamante): sélido.
» CaSO,: sélido.

3.08.- Ejercicios Propuestos

1.- Escribe La estructura de Lewis del i6n oxonio H;0*, ¢Cémo son sus enlaces?

2.- A) Por qué si existen los cloruros PCl;, PCl; y NCl;, no existe en cambio el NCl;?
b) ¢Qué nimero méaximo de enlaces covalentes podrian formar el Be, Al, Si, F y P con el hidrégeno?.

3.- Considerar los tres elementos siguientes cuyos nimeros atémicos se indican entre paréntesis: A(Z=12),
B(Z=17), C(Z=13). Discutir la veracidad de las afirmaciones siguientes, razonando las respuestas.

a) Los atomos de A tenderan a formar compuesto covalente con los de B de férmula AB,

b) Los atomos de B se unira para formar una molécula biatémica con enlace covalente.

c) Los atomos de B se uniran a los de C para formar un compuesto iénico de férmula CB.

d) Los atomos de A se uniran entre si mediante enlace metélico.

4.- Dos elementos A y B tienen nliimeros atémicos, respectivamente, 17 y 56.

a) Escribir su configuracién electrénica.

b) ¢Qué tipo de enlace formaran los &tomos de A entre si?.

c) ¢Qué enlace formaran los dtomos de B entre si?

d) ¢Qué tipo de enlace formaran los &tomos de A con los de B?.

5.- Representar primero las férmulas electrénicas por puntos (estructura de Lewis) para cada una de las
especies que se dan a continuacién y luego, utilizando el modelo de Repulsién de pares de electrones de la
capa de valencia, predecir la geometria de las mismas especies. SiH, CO, OF,

6.- Dibujar los diagramas de Lewis y describir la geometria de las moléculas siguientes: CH,, NH,, H,O,
HCN. ¢Cuadles de ellas son polares?

7.- a) Los enlaces Fluor-Boro y nitrégeno hidrégeno ¢Son Polares o Apolares?
b) Las moléculas BF;y NH; ¢Son Polares o no Polares?
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8.- Al comparar dos moléculas muy similares CO, y SO, se observa que en la primera el momento dipolar es
nulo, mientras que en la segunda no lo es. Justifiquelo de forma razonada.

9.- ¢Cuaél de las siguientes sustancias tiene mayores las fuerzas intermoleculares de atraccién? éPor qué?. H,O,
H,S, H,Se, H,Te, H,.

10.- Los atomos A, B, C y D, corresponden a elementos del mismo periodo vy tienen 1,3,5,7 electrones de
valencia. Conteste razonadamente a las siguientes preguntas.
a) ¢Qué elemento tendra mayor energia de ionizacién (E.I.)?, ¢Cudl tendrd mayor caracter metalico?
¢Y mayor radio atémico?
b) ¢Qué formula tendran los compuestos formados con A y D? ¢Y con By D?
c) El compuesto formado por C y D éSerd ibnico o covalente?
d) ¢Qué tipo de enlace tendra una sustancia que solo contenga dtomos de A?.

11.- Se considera los compuestos i6nicos formados por un mismo anién y los cationes de los metales
alcalinos. A medida que aumenta el nimero atémico de los metales alcalinos ¢Cémo varia el punto de fusién
de los compuestos i6nicos?.

12.- Dados los elementos A,B,C,D de nimeros atémicos 9, 12, 19 y 34, respectivamente, se pide:
a) Escribir la configuracién electrénica de cada uno
b) Senialar, justificando brevemente, cual serd maés electronegativo y cual serd menos electronegativo.
c) Si se combinase el A con el C ¢Cudl serfa la férmula del compuesto correspondiente? ¢De qué tipo
serfa el enlace entre A y C? éPor qué?.

13.- Dadas las configuraciones electrénicas de los siguientes atomos neutros:
A: 12252 2p°  B: 152252 2p°3s23p®  C: 1s? 252 2p° 32 D: 1s? 252 2p® 3s2 3p°
Indique el tipo predominante de enlace y escribir sus férmulas entre los posibles compuestos que pueden
formarse cuando se combinan:
a) AyC b)ByD

14.- a) Represente el ciclo de Born-Haber para el fluoruro de litio.
b) Calcule el valor de la energia reticular del fluoruro de litio sabiendo:
Entalpia de formacién del [LiF(s)] = -594’1 kJ/mol
Energia de sublimacién del litio = 155’2 kJ/mol
Energia de disociacién del F, = 150’6 kJ/mol
Energia de ionizacién del litio = 520’0 kJ/mol
Afinidad electrénica del flior = -333’°0 kJ/mol. Sol: U=-1011,6 KJ/mol

15.- a) ¢Qué se entiende por energia reticular?
b) Represente el ciclo de Born-Haber para el bromuro de sodio.
c) Exprese la entalpia de formacién (AHf) del bromuro de sodio en funcién de las siguientes variables:
la energia de ionizaciéon (I) y el calor de sublimacién (S) del sodio, la energia de disociacién (D) vy la
afinidad electrénica (AE) del bromo v la energia reticular (U) del bromuro de sodio.

16.- A las siguientes especies: X, Y y Z*, les corresponden los nimeros atémicos 17, 18 y 19,
respectivamente. (Sept 2007)
a) Escriba la configuraciéon electrénica de cada una de ellas.
b) Ordene razonadamente, de menor a mayor, las diferentes especies segin su tamafio y su
energia de ionizacién.
c) ¢Qué especies son X~ e Y?
d) ¢Qué tipo de enlace presenta ZX? Describa brevemente las caracteristicas de este enlace.

17.- Considere los elementos A (Z = 12) y B (Z = 17). Conteste razonadamente: (Sept-2009)
a) ¢Cudles son las configuraciones electrénicas de A y de B?
b) ¢Cuél es el grupo, el periodo, el nombre y el simbolo de cada uno de los elementos?
c¢) ¢Cudl tendra mayor su primera energia de ionizaciéon?
d) ¢Qué tipo de enlace que se puede formar entre A y B? ¢Cudl serd la férmula del compuesto
resultante?
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18.- Considere las moléculas de HCN, CHCl; y CI,0. (Mad:Junio-2011)
a) Escriba sus estructuras de Lewis.
b) Justifique cuales son sus dngulos de enlace aproximados.
¢) Justifique cual o cuales son polares.
d) Justifique si alguna de ellas puede formar enlaces de hidrogeno.

19.- Considere las sustancias: cloruro de potasio, agua, cloro y sodio. (Mad:Sept-2010FG)
a) Indique el tipo de enlace que presenta cada una de ellas.
b) Escriba las configuraciones de Lewis de aquellas que sean covalentes.
¢) Justifique la polaridad del enlace en las moléculas covalentes.
d) Justifique la geometria y el momento dipolar de la molécula de agua.

20.- Considerando las moléculas H,CO (metanal) y Br,O (6xido de dibromo): (Mad:Jun-2010-FE)
a) Represente su estructura de Lewis.
b) Justifique su geometria molecular.
c) Razone si cada una de estas moléculas tiene o0 no momento dipolar.
Datos. Ntimeros atémicos: C (Z =6),0(Z=8),H (Z= 1), Br (Z = 35)

21.- Dadas las siguientes sustancias: CO,, CF,, H,CO y HF: (Mad:Modelo-2010)
a) Escriba las estructuras de Lewis de sus moléculas.
b) Explique sus geometrias por la teoria de Repulsiéon de Pares de Electrones de Valencia o por la
Teoria de Hibridacién.
¢) Justifique cudles de estas moléculas tienen momento dipolar distinto de cero.

d) Justifique cudles de estas sustancias presentan enlace de hidrégeno.
Datos. Numeros atémicos (Z): H=1;C=6;0=8;F =9

22 .- Justifique si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones: (Mad:Modelo-2009)
a) Los metales alcalinos no reaccionan con los halégenos.
b) Los metales alcalinos reaccionan vigorosamente con el agua.
c¢) Los halégenos reaccionan con la mayoria de los metales, formando sales iénicas.
d) La obtencién industrial de amoniaco a partir de hidrégeno y nitrégeno moleculares es un proceso
rapido a temperatura ambiente, aunque no se utilicen catalizadores.

23.- Dadas las siguientes moléculas: CH,, NH;, SH,, BH;. (Mad:Sept-2008)
a) Justifique sus geometrias moleculares en funcién de la hibridacién del &tomo central.
b) Razone qué moléculas seran polares y cuéles apolares.
¢) ¢De qué tipo seran las fuerzas intermoleculares en el CH,?
d) Indique, razonadamente, por qué el NH; es el compuesto que tiene mayor temperatura de
ebullicién.

24.- Dados los siguientes compuestos: H,S, BCl; y N,. (Mad:Modelo-2008)
a) Escriba sus estructuras de Lewis.
b) Deduzca la geometria de cada molécula por el método RPECV o a partir de la hibridacién.
¢) Deduzca cuéles de las moléculas son polares y cuéles no polares.
d) Indique razonadamente la especie que tendra un menor punto de fusion.

25.- Dadas las siguientes moléculas: PH;, H,S, CH;0H, Bel, (Mad:Sept-2007)
a) Escriba sus estructuras de Lewis.
b) Razone si forman o no enlaces de hidrégeno.
¢) Deduzca su geometria aplicando la teoria de hibridacién.
d) Explique si estas moléculas son polares o apolares.

26.- Razone si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:
a) Algunas moléculas covalentes son polares.
b) Los compuestos iénicos, cuando estan fundidos o en disolucién, son buenos conductores de la
electricidad.
c) El agua tiene el punto de ebullicién maés elevado que el resto de los hidruros de los elementos del
grupo 16.
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27 .- Indique qué tipo de enlace hay que romper para:
a) Fundir cloruro de sodio.
b) Vaporizar agua.
¢) Vaporizar n-hexano.

28.- Explique:
a) Por qué el cloruro de hidrégeno disuelto en agua conduce la corriente eléctrica.
b) La poca reactividad de los gases nobles.
c¢) La geometria molecular del tricloruro de boro.

29.- Dadas las siguientes moléculas: F, , CS, , C,H, , C;H, , H,O y NH; . Indique en cuél o cuales:
a) Todos los enlaces son simples.
b) Existe algtin doble enlace.
c) Existe algin triple enlace.

30.- Formular y escribir las diversas estructuras de Lewis de los 6xidos conocidos del nitrégeno.
31.- Explicar de acuerdo con la estructura electrénica del azufre la hibridacién y la geometria del SF;.

32.- Justifique la geometria de las moléculas de metano (tetraédrica con angulo de enlace de 109,5°) y de
amoniaco (piramidal con &ngulo de enlace de 107,3°):

a) Segun la teoria de hibridacién de orbitales

b) Segln el modelo de RPECV (Galicia: Sept-2009)

33.- Ponga razonadamente un ejemplo de una molécula que contenga: (Galicia: Sept-2001)
a) Un carbono con hibridacién sp
b) Un carbono con hibridacién sp?
c) Un carbono con hibridacién sp®
d) Un nitrégeno con hibridacién sp®

34 .- Exponga razonadamente un ejemplo de una molécula que contenga: (Galicia: Jun-2006)
a) Un carbono con hibridacién sp.
b) Un nitrégeno con hibridacién sp®.

35.- Al comparar dos moléculas muy similares: CO, y H,O se observa que en la primera el momento dipolar
es cero, mientras que en la segunda no lo es. Justifiquelo de forma razonada. (Galucia: Jun-2007)

36.- Razona qué tipo de enlace o fuerza de atraccién se rompe al:
a) Fundir monobromuro de litio.
b) Fundir monéxido de calcio.
c) Disolver bromo molecular en tetracloruro de carbono.
d) Evaporar agua.

(Galicia:Sept-1997)
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