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En esta unidad conoceras:

Conocer vy justificar los distintos tipos de
enlaces.

Deducir a partir de la configuracién
electronica de un elemento el tipo de ion
que generara el atomo.

Deducir la geometria de las moléculas a
partir de la Teoria de Repulsion de los
Pares Electronicos de la Capa de Valencia
(TRPECV).

Predecir las propiedades de un atomo o
una molécula a partir de su enlace.
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una licencia de Creative Commons si no se indica lo
contrario.
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1. El enlace quimico

1.1. Introduccion

Los gases nobles son los Unicos elementos que pueden encontrarse aislados en la naturaleza. El
resto de los elementos tienden a unirse con ellos mismos o con otros atomos, mediante una
serie de fuerzas con el fin de adquirir mayor estabilidad.

Las fuerzas que mantienen unidos los atomos se denominan
enlaces.

Cuando los atomos se unen entre si adquieren un estado de menor energia y por tanto, de
mayor estabilidad que cuando estaban aislados.
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En la formacion de los enlaces son muy importantes los electrones situados en la capa mas
externa o nivel de valencia.

La transferencia o la comparticion de electrones de esta capa daran lugar a dos tipos de
enlaces; iénico y covalente.

En la formacidon de un enlace, los atomos tienden a ceder o ganar electrones hasta tener 8 en la
capa de valencia, pero existen atomos que se rodean de un numero menor o mayor de 8
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El boro solo tiene 6 electrones  El azufre estd rodeado 12 electrones

en su ultima capa. en su ultima capa.
OCTETE REDUCIDO O OCTETE EXPANDIDO
INCOMPLETO
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1.2. Tipos de sustancias

La materia se une de diversas formas originando distintos tipos de sustancias. El enlace
quimico es la fuerza responsable de mantener unidos de forma estable a atomos iones o
moléculas. Segun sean los enlaces, las sustancias tendran unas propiedades caracteristicas.

Asi pues tenemos:

lones

Enlace ionico

Carm puestos jonicos

Enlace metalico

Tipos de sustancias

Moléculas

Atomos

Fuerzas intermoleculares

Enlace covalente

hetales

Sustancias covalentes moleculares

Sustancias covalentes atdmicas

Fuentes de hidrdgeno

Fuerzas de %an der Waals

El enlace quimico es la fuerza que mantiene unidos dos
0 mas atomos para formar moléculas.
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1.3. Energia y estabilidad

Consideremos dos atomos de hidrégeno situados a una distancia infinita de modo que podemos
considerar que, entre ellos, no existe ningun tipo de influencia mutua y por lo tanto, la energia
del sistema formado es nula.

Si los acercamos poco a poco empiezan a manifestarse unas fuerzas de atraccion entre los
nucleos y las nubes electrénicas (fuerzas de largo alcance), lo que produce una disminucién de
la energia del sistema.

Cuando los atomos se encuentran muy cerca uno de otro, empiezan a actuar las fuerzas de
repulsién entre las nubes electrdonicas. Estas fuerzas tienen un efecto mayor a corta distancia
entonces el sistema se desestabiliza.

Estas situaciones se pueden representar graficamente mediante curvas de estabilidad o curvas
de Morse. Se observa que existe una distancia internuclear en la que el sistema es mas
estable, siendo maximas las fuerzas de atraccidén y minimas las de repulsion. A esta distancia,
se la denomina distancia de enlace y la energia correspondiente a esta distancia es la que se
desprende al formarse dicho enlace. Para distancias menores prevalecen las fuerzas de
repulsidon y para distancias mayores prevalecen las fuerzas de repulsion.
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- 436 kJ/mol

Dos atomos de hidréogeno alcanzan el minimo de energia (436 kJ/mol) cuando sus nucleos
estan a una distancia de 0,074 nm. Esta energia es igual a la que se gastaria para separar los
atomos a la distancia infinita.
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2. Enlace idnico

2.1. Valencia idnica

El enlace idnico se produce por la transferencia de electrones entre un metal, capaz de ceder
electrones y un no metal capaz de captarlos. Es decir, entre atomos con electronegatividades
muy diferentes. Por ejemplo en el cloruro de sodio, hay atomos que son propensos a ganar
electrones como el cloro (Cl) y otros a perderlos como el sodio (Na).

Si un dtomo gana electrones se convierte en un ion negativo o anién vy si los pierde, se convierte
en un ion positivo o cation. Asi al tener cargas eléctricas distintas se atraen y forman una
molécula como la de sal, formada por un anioén de cloro y un cation de sodio.

El enlace ionico se produce cuando un atomo (metal) pierde el o los
electrones de la Ultima capa, convirtiéndose en un ion positivo
(cation) y otro atomo (no metal) capta el electrén (o los electrones) y
se convierte en ion negativo (anion).

Cl: 1s? 2s?p® 3s?p° ClI: 1s? 2s%p°® 3s”p°

Na: 1s? 2s%p® 3s’ ﬁ Na*: 1s? 2s’p°®

Al producirse la transferencia de electrones entre el cloro y el sodio y formarse la red cristalina,
ambas especies adquieren la configuracidn electrénica de un gas noble (ocho electrones en la
capa de valencia) por lo tanto, los iones unidos son mas estables que los elementos por
separado.

Se denomina electrovalencia o valencia iénica al nUmero de electrones que se intercambian
por cada elemento en un enlace idnico. Los iones se mantienen unidos por fuerzas de atraccion
electrostatica entre iones de diferente signo.
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2.2. Indice de coordinaciéon

En un compuesto ionico, cada ion se rodea de un nimero de iones de signo contrario que se
disponen en el espacio formando redes cristalinas, cuya estructura geométrica depende del
tamafio de los iones y de su carga.

Los compuestos idnicos adoptan diferentes estructuras cristalinas, de manera que los
iones se colocan de forma que se compensen las fuerzas atractivas y repulsivas.

Estas estructuras cristalinas deben de cumplir dos condiciones:

e Los iones deben de ocupar el menor volumen posible (empaquetamiento maximo).
e El cristal debe ser neutro, es decir, el nimero de cargas negativas han de ser igual al de
cargas positivas.

Se llama indice de coordinacién al nimero de iones de un signo que rodean a otro de signo
contrario, siempre a la misma distancia.

Por ejemplo en el NaCl los iones de Na* son bastante mas pequefios que los iones de CI, de
manera que los iones se disponen formando una red clbica centrada en las caras con un indice
de coordinacion de 6. Sin embargo en el NaCs los iones de Cs * y CI" son de similar tamafio. En
este caso, los iones se disponen formando una red cubica centrada en el cuerpo con un indice
de coordinacién de 8.

Q

&
o

Red cristalina de NaCl Red cristalina CsCI

Newton “Enlace quimico” Pag. 6



2.3. Energia reticular

Si se considera el proceso de formacion de iones para el NaCl.
Na(g) — Na(g)" +1 e AE = 495,0 kJ/mol
Cl(g) + 1e ——»Cl(g)” AE = -349,5 kJ/mol

El balance energético para la formacién del cloruro de sodio seria de + 145,5 kJ/mol, por lo
tanto el sistema no se estabiliza. Sin embargo al formarse la red cristalina, el cristal por
atracciones electrostatica entre los iones libera una gran cantidad de energia denominada
energia de red o energia reticular, haciendo el balance energético total negativo.

La energia reticular se define como la energia que se desprende al formarse un mol de un
cristal idnico a partir de sus iones en estado gaseoso. Un cristal serd tanto mas estable cuanto
mayor sea su energia reticular.

La energia reticular (Ug) la calcularon por primera vez en 1918, Max Born y Alfred Lande de

forma aproximada, mediante una férmula de la que se deduce que aumenta al hacerlo la carga
de los iones y al disminuir el radio de los mismos.

Uo

_=K.A.Na.2". 22?7 1 )
do \ n

En esta ecuacion, N, es el nUmero de Avogadro, Z* y Z™ son las cargas de los iones, e es la
carga del electron, K es la constante de Coulomb, A es la constante de Madelung que depende
del tipo de red cristalina, dg, la distancia internuclear y n el factor de compresibilidad de Born.

Asi pues, un compuesto es mas estable cuanta mas negativa sea la energia de red. En valor
absoluto, la energia de red:

e Aumenta con la carga de los iones Z* y Z".
e Disminuye al aumentar la distancia entre el catién y el anién.

Newton “Enlace quimico” Pag. 7



2.4. Ciclo de Born-Haber

La mayoria de las veces, el calculo de la energia reticular mediante la ecuacion anterior, resulta
inexacto, ya que no se conocen con precision la constante de Madelung ni el factor de
compresibilidad del cristal. Por ello se suele recurrir a un método basado en el balance
energético del proceso de formacion del cristal, conocido como ciclo de Born-Haber.

El ciclo de Born-Haber se basa en que un compuesto idénico puede obtenerse por dos caminos
diferentes.

e Un camino directo que implicaria que los elementos en condiciones estandar,
reaccionasen entre si para forma un mol del compuesto sélido.

Na(s) + %2 Cl, (g) — NaCl (s) AH = -411 kJ/mol

« Un camino por etapas, que supone que los elementos se transforman previamente en
iones gaseosos antes de dar el compuesto sdlido.

Na(s) + 2 Cl, (g) —» Na * (g) + Cl ~ (g) — NaCl (s)

Na(s) + ; Clx(g) — » NaCl(s)
[Etapa 1]
| I

Na(g) + 1ECIz(Q)
-

Na*(g) +; Clz(g)

1

Na*(g) + Cl(g) == > Na*(g) + CI (9)
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1. La primera etapa consiste en convertir el sodio metalico en atomos gaseosos. Este
proceso se llama atomizacién. La energia necesaria se llama la entalpia de atomizacion o
sublimacion. Es un proceso endotérmico que requiere 108 kJ por cada mol de atomos de

sodio.

Na(s) —» Na (g) AH; = +108 kJ/mol

— Q9

2. La segunda etapa consiste en convertir el sodio gaseoso en iones positivos también
gaseosos. En esta etapa, los atomos de sodio pierden un electrén. Este proceso es
endotérmico y la energia que se suministra es el primer potencial de ionizacion del sodio.

Na (g) —» Na* (g) + e- AH, = +495,9 kJ/mol

o o

El cation es de menor tamano que el atomo neutro.

3. En la tercera etapa, se separan los atomos de cloro que estan unidos formando
moléculas. Para romper estas moléculas se debe suministrar una energia igual a la
energia de enlace. Este proceso es endotérmico y la energia que se suministra es la
energia de disociacion de la molécula de cloro.

2 Cl,(g) —» Cl(g) %2 AH; = +121,2 kJ/mol

Nota: No se disocia media molécula, se disocian moléculas enteras. Esta reaccion simplemente es un
ajuste matematico.
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4. En la cuarta etapa, los atomos gaseosos de cloro ganan un electron. Este proceso es
exotérmico y la energia que libera es la primera afinidad electrdnica.

Cl(g) + e- —» ClI" (g) AH4 = - 348 kl/mol

El anién es de mayor tamafo que el atomo neutro.

5. En la quinta etapa, los iones gaseosos se unen para formar un 1 mol de sélido cristalino
La energia que se desprende en este proceso es la energia de red o energia reticular.

ClI" (g) + Na* (g9 — NaCl (s) U, = valor a determinar

El balance energético del proceso en etapas es:

AHfo = AH1 + AHz + 12 AH3 + AH4 + Uo
La energia reticular, que es el parametro que se quiere calcular, valdra:

Uo = Al'lfo - AH1 'AHz =1 AH3 - AH4

U, = (-411) - (+108) - (+495.9) - (+121.2) - (-384) =-752,1 k3/mol
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2.5. Propiedades de las sustancias idnicas

La mayor parte de las propiedades de los compuestos idnicos se justifican por la intensa fuerza
electrostatica, que mantienen unidos a los iones en la red cristalina y a que estas estan
orientadas en las diferentes direcciones del espacio.

e Los compuestos idnicos son solidos a temperatura ambiente, con altos puntos de fusion y
ebullicion. Cuanto mayor sea el valor absoluto de la energia reticular, mayores seran los
puntos de fusion.

Compuesto Energia reticular (kJ/mol) Punto de fusion (°C)
NacCl -788 801
KCI -699 772
RbCI -665 715
CsCl -619 645

e Son duros pero fragiles, ya que un pequefo desplazamiento de una capa del cristal
enfrenta a iones de igual carga, por lo que experimentaran una fuerte repulsién y el

cristal se rompera.
Direccion de la traccion ow

SOW. o . 0?696

e Los compuestos idnicos, generalmente se disuelven bien en agua o en disolventes
polares. Las moléculas de agua rodean a los iones provocando que el cristal se

desmorone. | @
3%3% » @g@@ 2%°
COOO ¢« OO0 ®sy »

e Los compuestos idnicos no conducen la electricidad en estado sdlido, ya que los iones se
encuentran fijos en sus posiciones en la red. Cuando se encuentran fundidos o disueltos,
los iones tienen mayor libertad de movimiento y pueden conducir la electricidad.
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3.Enlace covalente
3.1. Modelo de Lewis

Si en el enlace idnico, los atomos que se unen alcanzan la estabilidad (configuracion de gas
noble) mediante la transferencia de electrones. En el enlace covalente se llega al mismo
resultado compartiendo pares de electrones.

El enlace covalente se produce entre dos elementos no metalicos o el hidrégeno y
consiste en la union de dos atomos que comparten uno o mas pares de electrones.

Este modelo fue propuesto por Gilbert N. Lewis quien lo introdujo por primera vez en 1916, en
su articulo “La molécula y el atomo”.

El modelo de Lewis consiste en una representacion grafica que muestra los enlaces entre los
atomos de una molécula y los pares de electrones solitarios que puedan existir.

Para representar un atomo, se escribe el simbolo del elemento y se le rodea de tantos puntos
como electrones de valencia tenga:

Configuracion Estructura de Lewis
electronica
H: 1s! Ifl
L ]
oCo
[ ]
N: 1s? 2s°p° N
°
0: 1s? 2s%p* Oe
Q
. (1)
F: 1s® 2s°p® =l:..
. 2 2.6 [ 1]
Ne: 1s 2s“p *Ne?
ee

Nota: en rojo los electrones del atomo central y en azul los electrones de los ligandos

Para representar una molécula, se colocan los electrones de enlace entre los atomos que lo

forman. Molécula Estructura
Agua H2OH
Amoniaco H:"=H
.I_.I
Metano !—I.
HeCeH
H
Newton
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Las estructuras de Lewis muestran los diferentes atomos de una determinada molécula, usando
su simbolo quimico y lineas que se trazan entre los atomos que se unen entre si. En ocasiones,
para representar cada enlace, se usan lineas en vez de pares de puntos. Los electrones
desapartados (los que no participan en los enlaces) se representan mediante una linea o con un
par de puntos, y se colocan alrededor de los dtomos a los que pertenecen.

HEOH H-O-H H-O-H

Segun el numero de pares de electrones que se comparta los enlaces pueden ser:

Molécula Estructura Pares compartidos Tipo

H> HeH 1 Simple
e o0

2 Dobl

0: 2020 oble

N: N‘-o.“ 3 Triple
o0

Esta representacion se usa para saber la cantidad de electrones de valencia de un atomo que
interactlian con otros atomos distintos o de su misma especie, formando enlaces ya sea
simples, dobles, o triples y estos se encuentran intimamente en relacion con los enlaces
guimicos entre las moléculas y su geometria molecular.

3.1.1. Enlace covalente coordinado

Cuando los pares compartidos son proporcionados por un solo atomo de los que se enlazan, el
enlace se llama covalente coordinado.

Por ejemplo:

Los iones hidronio, H30", y amonio, NH4™.

H
') oo +
H2OtH + H" — H2OtH
) ol-l +
HENSH + HY —» HeN:sH
H H

En ambos casos, el H* (protdn) no tiene ningln electréon para compartir. Estos son
proporcionados por el oxigeno en ion el hidronio y por el nitrégeno en el ion amonio.
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3.1.2. Estructura de Lewis para moléculas poliatomicas

n

nlace quimico

Unidad Didactica 2° Bachillerato

En el caso de moléculas poliatomicas o de iones se procede de la siguiente forma:

1. A partir de las configuraciones electronicas de los elementos que intervienen, se designa
el atomo central que suele ser el menos electronegativo es decir, el que mas electrones
necesita para completar su capa de valencia.

2. Se determina el numero total de electrones de valencia que se necesitan, n.

3. Se determina el nimero de electrones de valencia que tiene cada atomo, v.

4. Se calcula el nUumero de electrones compartidos, ¢, restando n y v (c=n-v) y se divide

por dos para determinar el nimero de pares de enlace (PE).

5. Se calcula los electrones no compartidos o solitarios, s=v-c, y se divide por dos para
determinar los pares de no enlace (PN).

Por ejemplo: acido nitrico, HNOs.

1.

rodea a un atomo de oxigeno.
2. n=8e:30 + 8e:1N + 2e:1H= 24+48+2 =34 ¢
3. v=6e-30 + 5e:1N +1e:1H= 18+5+1 =24 e
4. c=n-v=34-24=10/2=5 PE (en rojo)
5. s=v-c=24-10=14/2=7 PN (en azul)

Por ejemplo: ion nitrato, NO's.

El atomo central es el nitrogeno rodeado por 3 oxigenos y el hidrogeno

HsOsNse

Se escribe primero la estructura
de Lewis para la estructura

el SN
202 208

hidrégeno.

Se elimina el hidrégeno y el dtomo de oxigeno se carga
negativamente, ya que se queda con el electron del

3.1.3. Resonancia

Al escribir la estructura de Lewis para el HNOs; observamos que el atomo de nitrégeno puede

compartir los 4 electrones con cualquiera de los 2 atomos de oxigeno.

H:::=.N.:::. O.......zH H E). N_
0t 208 08

Se dicen que ambas estructuras estdn en resonancia y se indica mediante la doble flecha. En
realidad, la estructura real es intermedia entre las dos posibles. Los enlaces entre el nitrégeno y
el oxigeno no son ni dobles ni simples, sino que presentan una longitud intermedia.

Las estructuras candnicas de resonancia son cada una de las estructuras de Lewis que
representan a una molécula o a un ion poliatdmico y que solo se diferencia una de la otra en la

distribucion de los electrones.

Newton
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3.2. Teoria RPECV

Las moléculas y los iones poliatdmicos tienen una geometria definida que depende de la posicidén
gue ocupan los atomos en el espacio.

Las estructuras de Lewis no proporcionan ninguna informacion sobre la geometria pero si sobre
los pares de electrones que intervienen y no intervienen en el enlace.

La Teoria de Repulsion de Pares de Electrones de la Capa Valencia (TRPECV o teoria
VSEPR en inglés) es un modelo que predice la geometria de las moléculas.

La premisa de la TRPECV es que los pares de electrones de valencia y los pares libres que
rodean a un atomo, se repelen mutuamente y por lo tanto, deben adoptar una disposicion
espacial que minimicen estas repulsiones. El nimero de pares de electrones alrededor de un
atomo, tanto enlazantes como no enlazantes, se denomina nimero estérico.

3.2.1. Moléculas cuyo atomo central solo tiene pares enlazantes.

La repulsion de los pares enlazantes hace que la molécula adopte una determinada geometria,
ya que en la direccién de cada par de enlace se sita un dtomo.

Tipo de Molécula Estructura Pares de Pares de Distribucion delos Geometria molecular
molécula de Lewis enlace no enlace pares electronicos
(PE) (PN)
y
AX CH 4 0
: *  H:C:H
4 ) )
Tetraédrica Tetraédrica
AX; BH; HeB? 3 0
ﬁ
120° 120°
N4 N4
Triangular plana Triangular plana
AX, BeH, HeBeeH 2 0 180° 180°
Lineal Lineal

A: atomo central. X: ligando.
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3.2.2.

Moléculas cuyo atomo central
antienlazantes

tiene pares enlazantes vy

En estas moléculas, ademas de las repulsiones de los pares de enlaces, se debe tener en cuenta
las repulsiones entre los pares de enlace y no enlace y entre los pares de no enlace.

Para determinar la intensidad de estas fuerzas se sigue el criterio siguiente:

Las repulsiones entre los pares de no enlace (PN-PN) son mayores que las repulsiones entre los
pares de enlace y lo pares libres (PE-PN) y estas a su vez, son mayores que las existentes entre

los pares de enlace (PE-PE).

Estas repulsiones hacen que el angulo a veces sea menor de lo esperado.

Tipo de Molécula Estructura Pares de Pares de  Distribucion de los Geometria molecular
molécula de Lewis enlace no enlace pares electronicos
(PE) (PN)
HeNsH
elNe
AXE NHs oe 3 1
H 107,3°
Tetraédrica Piramide trigonal
(1]
AX;E; H20 H:O2H 2 2
o0
Tetraédrica Angular
A: atomo central X: ligando E: par de no enlace
Newton
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Para determinar la geometria de los iones se procede de igual manera, pero considerando a los
dobles o triples enlaces como simples.

Ion Estructura de Pares de Pares de Tipo de Distribucion de los Geometria molecular
Lewis enlace no enlace molécula pares electrénicos
(PE) (PN)

ad Didactica 2° Bachillerato

TatINEL
e\elNeoe
.0.... (1] 1200
NO3” ol 3 0 AX3 @
Triangular plana Triangular plana
Noy  T3OINsiQ 2 L AXE (\%\@
.oo.oo (1]
@ Angular
Triangular plana
ClOs oo ool 3 1 AXE
*QGRQ

Tetraédrica Piramide trigonal

3.3. Teoria del enlace de valencia (TEV)

La Teoria del Enlace de Valencia es un modelo mecanico-cuantico que justifica lo que el modelo
de Lewis no explica:

Por qué la comparticion de electrones lleva a una unidén estable.

Por qué unos electrones de valencia son enlazantes y otros no intervienen en el enlace.
No predice la geometria molecular.

Por qué unos enlaces son mas fuertes que otros.

3.3.1. Solapamiento

Segun esta teoria, el enlace covalente consiste en la superposicion de dos orbitales
semiocupados de atomos diferentes con los electrones de valencia con spin antiparalelo.

H H H:z H

Cuanto mayor es el solapamiento, mayor es la fuerza del enlace. El resto de los orbitales
atémicos que no forman parte del enlace, no se modifican.

2
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Si se emparejan un par de electrones se obtiene un enlace simple, si son dos pares un
enlace doble y si son tres pares un enlace triple.

3.3.2. Enlacesoy @

Si dos orbitales atémicos se solapan por sus extremos se forma un enlace o y la densidad
electrénica se concentra entre los nucleos. Se forma un enlace ¢ cuando solapan dos orbitales s,
dos orbital py o un orbital s y un orbital p,. Todos los enlaces simples son de tipo o.

-0 @

s s Enlace o
o oo GC©O o

s Px Enlace o

Si dos orbitales atdmicos solapan lateralmente, se forma un enlace 7 y la densidad electrénica

se concentra en las partes superior e inferior del plano que contiene a los nlucleos. El enlace &

se forma cuando ya hay un enlace o, por lo tanto son los responsables de los dobles y triples
enlaces.

—_— —_—
¥

¢ -

Pz Pz

3.3.3. Valencia covalente

La valencia covalente o covalencia es el nimero de enlaces covalentes que puede formar un
elemento y depende del nUmero de electrones que es capaz de desaparear.

C:1s?2s%p’ és) @é@ Covalencia 4
2 2

N:1s22s2p® (1) (1)(1)(1)  covalencia3

0:1s22s7p* @T) @6@ Covalencia 2

F:1s?2s?p® 5‘) @C::)@ Covalencia 1

Configuraciones electronicas y electrones desapareados o covalencia
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Configuracion Estructura de Lewis N° electrones Covalencia

electrénica . desapareados
H: 1s' 1 1
H
C: 1s? 2s’p? .é. 4 4
N: 1s? 2s%p’ ) 3 3
L]
[ ]
0: 1s? 2s’p* ‘O“' 2 2
L L]
. (1]
F: 1s2 2s%p°® =1=. 1 1
°
. 2 2.6 [ 1]
Ne: 1s° 2s°p sNe? 0 0
[ 1]

2s 2p
N:1s2?2s?p? @ @@@ Covalencia 3

P:[Ne]3s?p’ @T) @5@ OO()MC)O Covalencia 3
@ @@@ @O@O Covalencia 5

0:1s22s%p* @ @@@ Covalencia 2

sianersstp () (DD OO0 comnensie
@ @G)@ @O@O Covalencia 4
@ @@@ @@@O Covalencia 6
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F:1s22s%p® @ @@@ Covalencia 1

Cl:[Ne]3s’p® @ ..@ OQ@Q Covalencia 1
@ @@@ @OOOO Covalencia 3

1) (O X1 X)) covalencia s
@ @@@ @@@Q Covalencia 7

El nitrogeno, el oxigeno y el fllor solo tienen una covalencia, pues no pueden promocionar los
electrones ya que los orbitales 2d no existen; el siguiente nivel energético seria el 3s.

En algunos elementos, la covalencia es mayor que el nimero de electrones
desapareados. Este hecho se debe a que los electrones promocionan a un orbital vacio
de mayor energia dentro de un mismo nivel.

3.4. Hibridacion de orbitales atomicos

La TEV propone la hibridacion de orbitales atdémicos para justificar la geometria de las
moléculas.

Mediante el proceso de hibridacion, orbitales atdmicos distintos en geometria y en energia se
redistribuyen y dan lugar a nuevos orbitales hibridos iguales en forma y en energia. La
orientacién adoptada por los orbitales hibridos condicionara la geometria de la molécula.

Hibridacién sp?

Un orbital s y 3 orbitales p producen 4 orbitales hibridos sp3. Los orbitales hibridos sp® estan
dirigidos hacia los vértices de un tetraedro regular.

OIR000
@@f@@ % * 100 5ukqsp3

Tetraedro

Mediante este tipo de hibridacion se explica la geometria del metano.
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Hibridacién sp?

Un orbital s y 2 orbitales p producen 3 orbitales hibridos sp®. Los orbitales hibridos sp? estan en
un mismo plano con una geometria plana trigonal. El orbital p que no hibrida, se dispone
perpendicularmente al plano de la molécula.

r

D OO0 L e
DD @% ’:' A

Trigonal plana

La hibridacién sp? explica la formacién de los enlaces dobles en los alquenos. Por ejemplo, en la
molécula de eteno (CH,=CH,) los orbitales hibridos se solapan dando lugar a enlaces O, los

orbitales 2p no hibridos solapan formando un enlace 7.

Hibridacion sp

Un orbital s y un orbital p producen 2 orbitales hibridos sp. Los orbitales hibridos sp son lineales,
por lo que forman un angulo de 1800°.

2s 2P ) Pz
' , v Py
ONROO0 % + % _eale .,
D OGO ~—
Px 180°
sp Lineal

La hibridacion sp explica la formacion de los enlaces triples en los alquinos. Por ejemplo, en la
molécula de etino CH =CH los orbitales hibridos se solapan dando lugar a enlaces O, los
orbitales 2p no hibridos solapan formando dos enlaces 7.

T
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Tabla resumen estructura de Lewis, TRPECV e hibridaciéon:

Tipode Molécula Estructura Pares Pares Distribucion de los Geometria molecular  Hibridacién
molécula de Lewis de de no pares electrénicos
enlace enlace
(PE) (PN)
H
°e . ; 0 B
AX, CH,4 H:g.H Sp
) )
Tetraédrica Tetraédrica
o..
AXGE NH;  HeNeH 3 1 sp’
(1)
H 1n7.3°j
Tetraédrica Piramide trigonal
L1
AX;E, H0  HIOSH 2 2 sp’
[ 1]
Tetraédrica LR
H2B H 2
AX;3 BH; e 3 0 sp
H
120° 120°
AN N/
Triangular plana Triangular plana
® . H_. ._._.
AX, BeH, HiBeiH , 0 180° 180° sp
Lineal Lineal
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3.5. Parametros de enlace

Independientemente del compuesto que formen dos elementos A y B, el enlace covalente
mantiene unas caracteristicas que se mantienen aproximadamente constante.

3.5.1. Energia de enlace

Experimentalmente se comprueba que no todos los enlaces son igual de fuertes.

La energia de enlace de una molécula diatdmica es la energia que se debe suministrar
para disociar un mol de moléculas en estado gaseoso.

Molécula Energia (kj/mol)
CI-Cl 242,7
H-H 436,4
0=0 498,7
N=N 941,4

Los enlaces triples son mas fuertes que lo dobles y estos mas fuertes que los simples.

En el caso de moléculas poliatomicas:

Tipo Energia (kJ/mol)

Simple 347
620

Doble

Triple 812

T
La tabla muestra valores promedios para los distintos enlaces

En estas moléculas, la energia de un mismo enlace puede variar de una molécula a otra, ya que
los atomos vecinos pueden causar desplazamientos de electrones que refuercen o debiliten el
enlace.
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3.5.2. Longitud de enlace

La longitud de enlace es aproximadamente la suma de los radios covalentes de los atomos que
se unen y depende del tamafio de los atomos enlazados.

La longitud de enlace es la distancia entre los dos nucleos de dos atomos unidos por un
enlace covalente.

Enlace Longitud (pm)
C-H 107
C-0 143
C=0 121
C-C 154
Tipo Longitud Energia (kJ/mol)
de enlace
(pm)

Simple 154 347
Doble 133 620
Triple 120 812

En estas moléculas se observa que cuando aumenta la energia de enlace disminuye la longitud
del mismo.
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3.5.3. Angulo de enlace

El angulo de enlace es el angulo que forman las rectas que pasan por los nlcleos atémicos. El
angulo se determina experimentalmente o puede predecirse de forma aproximada, a partir de la
TRPECV.

o900

Tetraédrica Triangular plana Lineal

A veces, los angulos de enlace son menores que los esperados debido a la repulsidon que ejercen
los pares de no enlaces.

Repulsion

109,5° 104,5°

Metano Agua

3.5.4. Polaridad del enlace

La electronegatividad de los elementos, que intervienen en la formacién del enlace covalente,
determinan la polaridad del enlace y la polaridad de la molécula resultante.

A. Moléculas diatomicas homonucleares

En este caso los atomos que se unen tienen la misma electronegatividad y ambos nucleos
comparten por igual el par de electrones.

En este caso el enlace covalente es apolar, ya que la distribucion electrénica es simétrica
respecto a los dos nucleos.
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B. Moléculas diatomicas heteronucleares

En este caso, los dtomos que se unen tienen distinta electronegatividad y el par de electrones
gue se comparte esta mas cerca del atomo mas electronegativo.

En este caso el enlace covalente es polar, ya que la distribucidén electrénica es asimétrica
respecto a los dos nucleos.

Como consecuencia de esta distribucién asimétrica del par de electrones que se comparte
aparece sobre el dtomo de Cl una carga parcial negativa y sobre el H una carga parcial positiva.
El enlace se ha polarizado y la molécula es un dipolo.

El enlace covalente polar se puede considerar como un enlace intermedio entre el enlace

covalente polar y el enlace id6nico. La polaridad del enlace dependerd de la diferencia de
electronegatividad de los dtomos que se unen.

El momento dipolar es una magnitud vectorial, cuyo moédulo ¢ se define como el producto entre

la distancia "d" que separa a las cargas (longitud del enlace) y el valor de las cargas iguales y
opuestas en un enlace quimico. Su sentido es desde la carga positiva a la negativa.

u=d-Q
La unidad del momento dipolar, i, es el Debye (D). 1 D = 3,34 107° C-m.

Para la molécula de HCI:
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C. Moléculas poliatomicas

Una molécula poliatdmica es polar si tiene enlaces polares y el momento dipolar total es decir,
la suma vectorial de los momentos dipolares de los enlaces de la molécula no es nulo.

CO, BF; H,O NH;

Estructura

Geometria - N - & 5 .
molecular :""—E_‘: . q
y enlaces — — . . " 5t
polarizados & } ’ 5+
5

5 &
quento Ur=0D Ue=0D Mur=1,87D Mr =1,46D
dipolar No polarizada No polarizada Polarizada Polarizada
resultante

La geometria de la molécula es importante para determinar la polaridad de una molécula.

Una molécula puede tener varios momentos dipolares (enlaces polares), como ocurre en el CO,
y BF3 pero no esta polarizada porque la suma de todos los momentos dipolares es nula.

3.6. Propiedades de las sustancias covalentes
En cuanto a sus propiedades, las sustancias covalentes se clasifican en:

3.6.1. Sustancias moleculares
En este grupo se engloban la mayoria de las sustancias covalentes.
Son moléculas que en condiciones estandar pueden ser:

e Gases, como H,, O, Ny, F,, Cl,, CO, CO,, CH,.
e Liquidos, como H,O, Br,, CH,OH.
e Solidos, como I,, Sg, P4, naftaleno.

En estado sdlido, forman redes cristalinas constituidas por moléculas unidas por débiles fuerzas
intermoleculares.

Los puntos de ebullicién y fusidon son bajos, ya que para fundir o hervir estas moléculas solo se
necesita romper las débiles fuerzas intermoleculares.

Las moléculas polares solo se disuelven en disolventes polares como el agua. Las moléculas
apolares solo se disuelve en disolventes apolares como benceno, hexano o tetracloruro de
carbono.
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3.6.2. Sustancias atomicas

Estas sustancias tienen todos atomos unidos entre si mediante una red tridimensional de

enlaces covalentes.

A este grupo de sustancias pertenecen elementos como el C, en sus formas alotrdpicas
diamante y grafito, el B, el Si, el Ge y las moléculas SiO,, SiC, NB.

Debido a la dureza de su estructura cristalina, las sustancias atémicas:
e Son insolubles en todo tipo de disolventes.
e Al igual que los compuestos i6nicos, no conducen la electricidad en estado sélido.
e Son duras y tienen elevados puntos de fusion y ebullicion.

Grafito

En el grafito los atomos de carbono presentan
hibridacién sp?. El enlace covalente entre los
atomos de una capa, es extremadamente
fuerte. Sin embargo, las uniones entre las
diferentes capas se realizan por fuerzas de
Van der Waals y los enlace @ que son mucho
mas débiles.

Esta estructura laminar hace que el grafito sea
un material marcadamente anisétropo.

Debido a su estructura laminar, se usa como
mina para lapices.

Diamante
El diamante es la sustancia mas dura que se
conoce y sirve como referente maximo en la

escala de dureza de Mohs, donde tiene
asignado el valor 10. Ello es debido a que el
rayado tendria que hacerse rompiendo fuerte
enlaces interatémicos.

Tiene un elevado punto de fusion, 3 500 °C,
pero a esta temperatura no funde, sino que se
sublima; pasa directamente a gas.
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4. Enlace metalico

El enlace metalico se produce cuando se combinan entre si los atomos de un metal. Estos
atomos necesitan ceder los electrones del Gltimo nivel ocupado (capa 3d en el ejemplo) para
alcanzar la configuracion de un gas noble.

Fe: 1s? 2s’p® 3s?p® 4s? 3d°

Los métales en condiciones ambientales de presion y temperatura forman redes metalicas
compactas con elevado indice de coordinacion, por lo que suelen tener altas densidades. Las
redes suelen ser hexagonales y cubicas.

jai s

——— / /

Centrada en el cuerpo Centrada en las caras Hexagonal compacta

El enlace metalico es la fuerza de unién entre los atomos de los métales y son
responsables de la estabilidad y de las propiedades de la red cristalina.

Hay tres modelos que explican la formacion del enlace metalico. El modelo de la nube de
electrones, modelo del enlace covalente deslocalizado y la teoria de bandas.

4.1. Modelo de la nube electronica

Segun este modelo, la red cristalina del o ® o e o e -
metal esta formada por los iones positivos o _ = : g2
entre los que se mueven libremente los . A o 4 y . %
electrones. Los electrones no pertenecen e ®° e 'y Bt

a los atomos individuales, sino al conjunto b e W o N ‘

de todos ellos. Estos estan deslocalizados e s - e B 2
dentro de la red y se mueven con libertad ® A C . A .M -
entre los huecos existentes entre los e % b % z x Z
iones positivos constituyendo asi la nube e - - o : °
electrénica. Asi pues, el enlace metalico e @ = © & e 9
resulta de las atracciones electrostaticas i A © e
entre los restos positivos y los electrones e gt Lt T et 5
moviles que pertenecen en su conjunto a ® - ©C W o N y © W

la red metdlica. Este modelo explica de e e - ® o i X
forma cualitativa, las propiedades 2 @ @ ® e ®

observadas en los metales.

Los electrones que se comparten actian como "pegamento" entre los iones positivos. Por
esta razon casi todos los metales son solidos a temperatura ambiente.
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4.2. Modelo del enlace covalente deslocalizado

Este modelo considera al enlace metalico como un caso especial del enlace covalente, en el que
el numero de electrones de valencia de los atomos es menor que el de enlaces formados. De
este modo, se crean enlaces deslocalizados que unen a varios atomos a la vez. La alta movilidad
de los electrones justifica la elevada conductividad de los metales.

0:0:0:00 Q0 0 00:0:0:0
0:0:0:00 0 0 000:0:0
0:0:0:00 0 6 00:0:0:0

4.3. Modelo de bandas

Este modelo se basa en la Teoria de los Orbitales Moleculares (TOM).

Segun la TOM cuando dos atomos enlazan, los orbitales atdomicos se combinan formando dos
orbitales nuevos que ya no pertenecen a los atomos sino que pertenecen a toda la molécula.
Al orbital de menor energia se le denomina enlazante y al de mayor energia antienlazante.

Energia
‘ Orbital atémico —_—— Orbital atomico
£ Antionlazante
& A
# Y
£ 13
t o
1s ¢ \ 1s
— Y —
n ¥
A r
% s
% /
A ’
R
Enlazante
Se forman dos orbitales moleculares
Energia
‘ Orbital atémico Orbital atémico
£ Anticnlazante %
4 %
4 A
£ Ay
; \
1s ’ \ 1s
— F e —
kS ,
A ¥
% ’
~. /
L
N 2 Y s
Enlzzante
Los orbitales enlazantes se llenan
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En el caso de un metal como del sodio: Na: 1s? 2s?p® 3s* 3p°

Al combinarse 1 N, (n° de Avogadro) de orbitales 3s, se obtendran 1 N, orbitales moleculares
de energia muy proxima entre si, constituyendo lo que se llama una banda de energia. Pero los
orbitales 3p vacios también se combinan entre si y forman otra banda de energia con 3Nj
orbitales moleculares de energias muy proximas.

A la banda que forman los electrones de la capa de valencia se denomina "banda de valencia”
y la banda que forman los orbitales de la primera capa vacia se llama "banda de conduccion”.

Energia
‘ Banda de valencia
—
PN
—:‘
15 '.__ & @ e Banda de conduccion
-]

Estructura metalica

En los metales, la banda de valencia esta llena o parcialmente llena; pero en estas sustancias la
diferencia energética entre la banda de valencia y la de conduccién es nula; es decir estan
solapadas. Por ello, tanto si la banda de valencia esta total o parcialmente llena, los electrones
pueden moverse a lo largo de los orbitales vacios y conducir la corriente eléctrica al aplicar una
corriente eléctrica.

Energia
‘ Banda de valencia
Ip .
_. i
35 .‘,_ a8 a Banda de conduccicn
Lo e
Semiconductor

En el caso de los semiconductores, la banda de valencia que también estd llena, no esta
solapada con la banda de conduccion, sino que hay una separacion energética no muy grande
y algunos electrones pueden saltar a la banda de conduccion. Estos electrones y los huecos
dejados en la banda de valencia permiten que haya cierta conductividad eléctrica. La
conductividad en los semiconductores aumenta con la temperatura, ya que se facilitan los saltos
de los electrones a la banda de conduccién. Algunos ejemplos de semiconductores son: Ge, Si,
GaAs y InSb.
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‘ Banda de valencia
—':
3
38 "._ L Banda de conduccion
e
Aislantes

En el caso de los aislantes la banda de valencia estd completa y la de conduccion vacia; pero a
diferencia de los metales, no sélo no solapan sino que ademas hay una importante diferencia de
energia entre una y otra por lo que no pueden producirse saltos electrénicos de una a otra. Es
decir, los electrones no gozan de la movilidad que tienen en los metales y, por ello, estas
sustancias no conducen la corriente eléctrica.

4.4. Propiedades de los metales

A excepcion del mercurio, los metales son sélidos a temperatura ambiente. Sus puntos
de fusion son moderados o altos. Los mas pequenos corresponden a los metales alcalinos
y los mas altos a los metales de transicién, que pueden alcanzar los 1 500 °C.

Tienen una conductividad térmica y eléctrica elevada, debido a la gran movilidad de los
electrones.

Son ductiles y maleables, es decir forman facilmente hilos y laminas. Esto se debe a la
no direccionalidad del enlace metalico con lo que cualquier traccion no modifica la
estructura de la red metdlica, ya que no aparecen repulsiones internas como ocurre en el
enlace ionico.

Tienen un brillo caracteristico ya que reflejan las radiaciones recibidas.

Presentan el "efecto fotoeléctrico" es decir, cuando son sometidos a una radiacion de
determinada energia, emiten electrones.

Se suelen disolver unos en otros formando disoluciones que reciben el nombre de
aleaciones.

Newton “Enlace quimico” Pag. 32



5.Fuerzas intermoleculares

A diferencia de los enlaces, que son fuerzas que se dan en el interior de las moléculas es decir
intrarmoleculares, las fuerzas intermoleculares son las fuerzas de atraccion entre las moléculas
de las sustancias covalentes.

Estas fuerzas estdn presentes en las sustancias covalentes en estado sélido o liquido. En los
gases aparecen cuando se reduce la temperatura del gas, pasando primero la sustancia a estado
liguido y posteriormente al sélido.

Los puntos de fusion y ebullicion de las sustancias covalentes proporciona una buena
informacidon sobre la magnitud de las fuerzas intermoleculares. Asi pues, cuanto menor sea los
puntos de fusidn (ebullicién) menor sera las fuerzas que mantienen unidas a las moléculas.

Las fuerzas intermoleculares pueden ser de dos tipos: fuerzas de Van der Waals y enlace de
hidrégeno.

5.1. Fuerzas de Van der Waals
Las fuerzas de Van der Waals son interacciones electrostaticas y pueden ser:
e Fuerzas dipolo-dipolo:

Son fuerzas que aparecen entre las moléculas polares (dipolos permanentes). Cuanto mayor sea
el momento dipolar de la molécula, mayor sera la fuerza atractiva.

e Fuerzas dipolo-dipolo inducido:

Las moléculas polares en las cercanias de las moléculas no polares pueden producir en estos un
desplazamiento de la carga, transformdandolo en un dipolo. Entre el dipolo permanente y el
inducido aparece una débil fuerza atractiva.

O—c» @
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e Fuerzas de dispersion:

Las fuerzas de dispersion surgen entre moléculas apolares. En un momento dado, una molécula
puede sufrir una asimetria en su distribuciéon de carga originandose un dipolo instantéaneo, el
cual puede actuar sobre otra molécula vecina creando en ella un dipolo inducido. La induccion
progresa hacia otras moléculas en cadena, dando lugar a fuerzas atractivas débiles. Estas
fuerzas aumentan con el tamafio molecular, puesto que las moléculas mayores se deforman con
mas facilidad.

ETAPA 1

@06

o i @ e FTAPA 3
Q ] @ M 0 ETAPA 4

5.2. Puentes de hidrégeno

El enlace de hidrogeno (o puente de hidrégeno) es un tipo de fuerzas dipolo-dipolo que se da
solo entre un atomo de hidréogeno de una molécula y un atomo de pequefio tamafo y muy

electronegativo, como F, O y N.
i//// T %@///////gf
f\" am
Wy

T A

En azul los puentes de hidrogeno entre las moléculas de agua o amoniaco, en rojo los puentes de hidrégeno
entre las moléculas de agua y amoniaco.

%,

o

@

%,

\\\\\\\m

Estas interacciones intermoleculares son débiles pero mas fuertes que las interacciones dipolo-
dipolo normales. Esto implica que las sustancias que tienen enlaces de hidrégeno, tienen puntos
de fusion y ebullicion mas elevados. Por esta razon, el agua a temperatura ambiente es un
liguido y no un gas como como el H,S.
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6. Evaluacion

6.1. Cuestiones

6.1.1. Relaciona cada propiedad con su enlace

Efecto fotoeléctrico

Ionico

Volatiles

Duros

Covalente

)Altos puntos de fusion y ebullicién

Ductilidad

Metalico 1

Mo conducen la electricidad

WU O i

6.1.2. En dos palabras

L B Bl ol BN | HE™E WY H B + 2 - Xl o«
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6.1.3. Indica los orbitales correspondientes

v mw | B l " | * - - ¥ N
Simple pi
. 8- 4 i

p vacios

> ——

sp

sp3

sp2

)

)

sigma )
)

)

)

244444

2

6.1.4. Indica la geometria correspondiente
"%~ 0 B HEYEWNv) ) e 1 28 - D ER -
L] Le

< Angular

' 2 3
<~ Piramide trigonal
< Tetraédrica
< Lineal
<~  Triangular plana

AXs " Simple

-, e LW @
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6.1.5. Asigna a cada molécula su geometria correspondiente

ASH H‘N:H

- ¢
* - - o *

<}~  Dihidruro de berilio )

) - - _
<} Tetracloruro de carbono |

<} Tricloruro de aluminio |

q—( Sulfuro de hidrogeno )
< Amoniaco )
Simple

6.1.6. Indica cada etapa del ciclo de Born-Haber

L DLW 0 g

M«

Na(s) + 1 Clo(g) =+ NaCl(s)

Na(g) + ; Clz(g)

Na*(g) + ; Clz(g)

Na*(g) + Cl(g) ? Na*(g) + CI (g)

w

le
10
10

q—( Disociacion

- -

o 3 2
< calor de formacion

< Energiareticular
4—( Sublimacion
< lonizacion

5 | m{ Afinidad

-, Ay g e
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6.1.7. Clasifica las moléculas segln su polaridad

. mieJeonm r'I-I!'I'I +A:f-2%08.
H e

HeBSH Simple
Y nF |
- ‘r'x); Ty

6.1.8. Completa el siguiente texto

Se denomina I:I al ndmero de electrones que se intercambian por cada elemento en

un enlace idnico.

Se llama indice de I:I al nimero de iones de un signo que rodean a otro de

signo I:I siempre a la misma distancia.

La energia I:I se define como la energia que se desprende al formarse un mol de un

cristal ionico a partir de sus iones en estadoe gaseoso.

La I:l es el namero de enlaces covalentes que puede formar un elemento y

depende del ndmero de electrones que es capaz de desaparear.

Las estructuras canodnicas de resonancia son cada una de las estructuras de I:I que

representan a una molécula o a un ion poliatomico y que solo se I:I una de la otra en

la I:I de los electrones.

|Lewi5‘ |distrihuciﬁnHreticular||t:untrariu“electruvalencia| |diferencia| ‘cnurdinacic’m”cnvalencia
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6.1.9. Identifica las siguientes sustancias

Energia : Energla Energia i
- ."_ o Danca da valencin | - i Tuarats e iercin . -‘__ FTPTI——
— ——
AlSLAMTES COMDUCZTORES SEMICONDUCTORES

6.1.10. Identifica que tipo de fuerzas intermoleculares se producen

o N o
Do pics

@ - @
Dk
% [l
.o

— —_— =
FUERZAS DE CIPCLO-DIPOLG CIPCLO-DIPOLG
DISPERSION [NDLICI DO

Newton

“Enlace quimico” Pag. 39




6.1.11. Responde las preguntas de este cuestionario. Si tu resultado es
superior al 80% sigue adelante, si no deberias repasar lo estudiado.

R dred )|
Fuente imagen: Wikipedia-Walter J.

Pilsak, Waldsassen, Germany.

HsC2H
H

Indique si es verdadera o falsa la siguiente frase y explique las
razones en las que se basa. “Para fundir hielo han de
romperse enlaces covalentes.”

e \Verdadero
e Falso

Indique si es verdadera o falsa la siguiente frase y explique las
razones en las que se basa. “Para evaporar agua hay que
romper enlaces de hidrégeno”

e \Verdadero
e Falso

Para las especies quimicas: yodo, metano, cloruro de
potasio, cloruro de hidrogeno, mercurio y amoniaco, indique
de forma razonada las que poseen enlace covalente.

e Yodo, metano, cloruro de hidrégeno y mercurio.
¢ Yodo, metano, cloruro de potasio y amoniaco
e Yodo, metano, cloruro de hidrégeno y amoniaco

Dadas las especies quimicas tetracloruro de carbono vy
amoniaco: Indique la geometria de las moléculas, utilizando
para ello el modelo de repulsiéon de los pares de electrones de
la capa de valencia.

e Tetraédrica y piramide trigonal
e Triangular y pirdmide trigonal
e Tetraédrica y triangular plana

Dadas las especies quimicas tetracloruro de carbono vy
amoniaco. Indique la hibridacion del &tomo central.

o sp’ysp?
e sp? en ambos casos
e sp> en ambos casos

Newton
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Dadas las especies quimicas tetracloruro de carbono vy
amoniaco. Indique la polaridad de las mismas.

Cl4C apolar y NH3 polar
Cl4C polar y NH3 apolar
Las dos son polares
Las dos son apolares

Indique el tipo de enlace que predomina (idnico, covalente o
metalico) en las siguientes especies quimicas: cobre, tricloruro
de boro, agua, fluoruro de cesio y difluoruro de berilio.

e Metadlico: Cu. Iénico: BeF,. Covalente: CsF, BCls; y H,O
e Metalico: Cu. I6nico: CsF y BCl;. Covalente: BeF,y H,0
e Metdlico: Cu. I6nico: CsF y BeF,. Covalente: BCls; y H,0

Dadas las energias reticulares de las siguientes sustancias.
Indique como varia la dureza y los puntos de fusion.

Sustancia U (kJ/mol
uNaF I (_ 914 ) L] NaBr >NaCl>NaF
NaCl - 770 e NaF> NaCl >NaBr
NaBr - 728
Sustancia U (kJ/mol) 9. Dadas las energias reticulares de las siguientes sustancias.
NaF -914 Indique como varia su solubilidad.
NaCl - 770
NaBr - 728 e NaBr >NaCl>NaF
¢ NaF> NaCl >NaBr
10.Indique el tipo de hibridacidn que presenta cada uno de los
Simple atomos de carbono en la siguientes molécula CH3;-C=C-CH;
e C=Cy C-CHj; sp’. Entre el carbono y los hidrégenos sp.
e C=C vy C-CHj; sp. Entre el carbono y los hidrégenos sp°.
Doble e C=Cy C-CHj; sp?. Entre el carbono y los hidrégenos sp>.
F
T
Triple
Newton
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*%7

: Iy,

g
To 8 4o

Na(s) + :Cla(g) —> NaCl(s)

!

Na(g) + ; Clz(g)

}

Na*(g) +; Clz(g)

Na*(g) + Cl(g) —> Na*(g) + CI" (g)

28

C:1s22s?p? @

28

N:1s22s?p® @

2s

0:1s22s%p* @

28

F:1s22s?p® @

000
00

2P

DO

2P

A

Covalencia 4

Covalencia 3

Covalencia 2

Covalencia 1

11.A partir de los atomos A y B cuyas configuraciones
electrénicas son, respectivamente, 1s?2s?2p? vy
1s°2s°2p®3s°3p°. Prediga la geometria que podran tener las
posibles moléculas AB, AB,, AB,.

e AB lineal, AB, angular y AB, tetraédrica
e AB no existe, AB, angular y AB, tetraédrica
e AB Yy AB; no existen y AB, tetraédrica

12.Razone si es verdadera o falsa la siguiente afirmacién: “El
punto de ebullicion del butano es menor que el de 1-butanol”.

e \Verdadero
e Falso

13. Dados los siguientes compuestos: CaF,, CO,, H,O. Ordénelos de
menor a mayor punto de ebullicion. Justifique las respuestas

(] H,O < CaF,< CO,
e CO, < H,0 < CaF,
e (CaF, < H,O0 < CO,

14.Calcule la energia reticular del cloruro de sodio con los
siguientes datos. Entalpia de formacién (NaCl) = - 411
kl/mol. Energia de sublimacion del sodio = + 108 kl/mol.
Potencial de ionizacion del sodio = + 495 kJ/mol. Energia de
disociacidon del cloro = + 242 kJ/mol. Afinidad electrénica del
cloro = - 394 kJ/mol.

e +295 kJ/mol
e -321 kJ/mol
e -741 kJ/mol

15. Prediga la geometria de las siguientes moléculas: NF3 y NFs.

e Trigonal plana y pentagonal
e Piramide triangular y no existe
e Piramide trigonal y pentagonal
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6.2. Soluciones

6.2.1. Relaciona cada propiedad con su enlace

j Efecto fotoeléctrico

—— — lonico 1
' Volatiles k
s —
e e
1' Duros
Covalente

'AItos puntos de fusion y ebullicion

' Ductilidad

T

Metalico 1

' Mo conducen la electricidad

6.2.2. En dos palabras
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6.2.4.Indica la geometria correspondiente

L Bl 4l N HEYREWTER B +
e e

Piramide trigonal

"N

& o-( Angular )

N g\: a-( Lineal )
AXs Simnle
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6.2.5. Asigna a cada molécula su geometria correspondiente

" W aw E " w"E N ) :
s

H

Amoniaco

f AQ-( Sulfuro de hidrogeno |

! ’ F |

-

- o
‘I}\G
‘—( Tricloruro de aluminio')
@ W 0—( Dihidruro de berilio )
A% x Simple

6.2.6. Indica cada etapa del ciclo de Born-Haber
M« FMdaueima
1 i
Na(s) + ;Ch(g) M Calor dfvf:rmaclon i

1¢;-( elaration |
Na(g) + ; Clz(g)
1@-( P
Na*(g) +; Clz(g) @& Energiareticular )
1 & Ditochcion Simple

Na*(g) + Cl(g) =——» +(a) +
Afinidad
J F e F -
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6.2.7. Clasifica las moléculas segln su polaridad

= » I'Y'l m o l'lor'l B . 3 - 20 <
oo\ F|/ H N :
- HS '2 \\Ul 0.-.0 ‘
F .I_i 5‘ N ' 'T'o.?.oH :
HeOsH T e

6.2.8. Completa el siguiente texto

Se denomina |electrovalencial al nimero de electrones que se intercambian por cada elemento en

un enlace ionico.

Se llama indice de al namero de iones de un signo que rodean a otro de
signo siempre a la misma distancia.

La energia se define como la energia que se desprende al formarse un meol de un

cristal ionico a partir de sus iones en estado gaseoso.

La |covalencial es el nimero de enlaces covalentes que puede formar un elemento y

depende del ndmero de electrones que es capaz de desaparear.

Las estructuras candnicas de resonancia son cada una de las estructuras de que

representan a una molécula o a un ion poliatomico y que solo se una de la otra en
la de los electrones.
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Energla F: Energia _ Energia .
~ I_,- n HOanza da valencia - :._- Towrals e ol b _ -: Anwin e vl ads
AlSLANTES SEMICONDUCTORES CONDUCTORES
|

6.2.10. Identifica que tipo de fuerzas intermoleculares se producen

@ O
O @

D paiés

@ - O
L T
0
¥ @

DIFPOLO-DIFPOLO FUERZAS DE DIPOLO-DIFOLO
[MDLUCIDO DISFERSION
S |
Newton

“Enlace quimico” Pag. 47




6.2.11. Responde las preguntas de este cuestionario. Si tu resultado es
superior al 80% sigue adelante, si no deberias repasar lo estudiado. Las
soluciones en rojo.

1. Indique si es verdadera o falsa la siguiente frase y explique las razones
en las que se basa. “"Para fundir hielo han de romperse enlaces
covalentes.”

e \Verdadero
e Falso

En los cambios de estado solo se rompen enlaces intermoleculares.

T — Los enlaces covalentes se rompen cuando disociamos la molécula de agua en
uente imagen: 7
Wikipedia-libre. sus atomos.

2. Indique si es verdadera o falsa la siguiente frase y explique las razones
en las que se basa. “Para evaporar agua hay que romper enlaces de
hidrégeno”

e Verdadero
e Falso

Las fuerzas que mantienen al agua en estado liquido son los puentes de

Fuente imagen: hidrogeno. Cuando calentamos, estos empiezan a romperse y el agua se
Wikipedia-Walter J.

Pilsak, Waldsassen, €va pO ra
Germany.
H 3. Para las especies quimicas: yodo, metano, cloruro de potasio,

- cloruro de hidréogeno, mercurio y amoniaco, indique de forma razonada las
® ® que poseen enlace covalente
HeCeH
o0

e Yodo, metano, cloruro de hidrégeno y mercurio.
H e Yodo, metano, cloruro de potasio y amoniaco
e Yodo, metano, cloruro de hidrégeno y amoniaco
El mercurio es un metal y el cloruro de potasio es una sustancia idnica.

4. Dadas las especies quimicas tetracloruro de carbono y amoniaco: Indique
"i.;y -/I\} 2 la geometria de las moléculas, utilizando para ello el modelo de
. - - repulsion de los pares de electrones de la capa de valencia.
i ,%, + e Tetraédricay piramide trigonal
= e Triangular y piramide trigonal
= e e Tetraédrica y triangular plana
| P 5. Dadas las especies quimicas tetracloruro de carbono y amoniaco. Indique
"‘ x la hibridacién del atomo central.
v /)
ioge 10450 ) Sp3 y sp2

e sp?en ambos casos
e sp® en ambos casos
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6. Dadas las especies quimicas tetracloruro de carbono y amoniaco. Indique

e i e la polaridad de las mismas.

Cl4C polar y NH3 apolar
Cl,4C apolar y NH3 polar
Las dos son polares

Las dos son apolares

El enlace C-Cl esta polarizado, pero por la geometria, la suma de todos los
dipolos da cero, por lo que la molécula es apolar. Los enlaces N-H, en el
amoniaco, estan polarizados y no se anulan por lo que serd una molécula
polar.

7. Indique el tipo de enlace que predomina (idnico, covalente o metalico) en
las siguientes especies quimicas: cobre, tricloruro de boro, agua, fluoruro
de cesio y difluoruro de berilio.

e Metdlico: Cu. I6nico: BeF,. Covalente: CsF, BCl; y H,O
e Metalico: Cu. Idnico: CsF y BCls. Covalente: BeF,y H,0
e Metalico: Cu. Ionico: CsF y BeF,. Covalente: BCl; y H,0

8. Dadas las energias reticulares de las siguientes sustancias. Indique como
varia la dureza y los puntos de fusion.

Susta U e NaBr >NaCl>NaF
NaF - 914 ¢ NaF> NaCl >NaBr
:\\::g_ : ;Zg A mayor energia reticular mayores puntos de fusién y dureza.

9. Dadas las energias reticulares de las siguientes sustancias. Indique como
varia su solubilidad.

¢ NaBr >NaCl>NaF
e NaF> NaCl >NaBr

A mayor energia reticular menor solubilidad.
Sirmol ‘ ‘ 10.Indique el tipo de hibridacion que presenta cada uno de los atomos de
imple

carbono en la siguientes molécula CHs-C=C-CHjs
Doble H

C=C y C-CH; sp>. Entre el carbono y los hidrégenos sp.
C=C y C-CHj; sp. Entre el carbono y los hidrégenos sp?.
C=C y C-CH; sp?. Entre el carbono y los hidrégenos sp>.
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0 Bachillerato

11, A partir de los aomos A y B cuyas configuraciones
2 electrénicas son, respectivamente, 1s22s?2p? y 1s22s?2p®3s23p°. Prediga
la geometria que podran tener las posibles moléculas AB, AB,, AB,.

! E e AB lineal, AB, angular y AB, tetraédrica
- e AB no existe, AB, angular y AB, tetraédrica
. e . e AB Yy AB, no existen y AB, tetraédrica

Sélo podra existir la molécula AB,, ya que de esta manera A comparte un par
de electrones con cada atomo B y todos los atomos adquieren la
configuracion de gas noble. Los otros dos compuestos no pueden existir ya
que no llegarian a completar la citada configuracion de gas noble

%e ;:f 12.Razone si es verdadera o falsa la siguiente afirmacion: “El punto de
HHVH Qy

ebullicion del butano es menor que el de 1-butanol”.

P %I\"”i(‘o e Verdadero
/u,,,, Fal
%o P Yo T

El 1-butanol posee enlaces de hidrégeno entre los hidrégenos del grupo
alcohdlico de una molécula con el oxigeno del grupo alcohdlico de otra
molécula y el butano soélo posee entre las moléculas enlaces intermoleculares
de Van der Waals que son mas débiles.

13. Dados los siguientes compuestos: CaF,, CO,, H,0. Ordénelos de menor a
mayor punto de ebullicidén. Justifique las respuestas

(] H,O < CaF,< CO,
L] C02 < Hzo < Can
e CaF, < H,0 < CO,

El de mayor punto de fusion es el que posee enlace idnico, ya que en la fusion
se rompe ese enlace, en los covalentes solamente se rompen los enlaces
intermoleculares y el enlace intermolecular mas fuerte se da en el agua que
tiene enlaces de hidrégeno

14. Calcule la energia reticular del cloruro de sodio con los siguientes datos.

Na(s) +3Cl(@) —> NaClfs) Entalpia de formacién (NaCl) = - 411 kJ/mol. Energia de sublimacién del
l sodio = + 108 kJ/mol. Potencial de ionizacion del sodio = + 495 kJ/mol.

Na(g) + : Ch(g) Energia de disociacidon del cloro = + 242 kJ/mol. Afinidad electrdnica del
| cloro = - 394 kJ/mol.

Na*(g) +} Clz(g)

Na'(g) + Cl(g) —> Na*(g) + CI'(g)

28

e +295 kJ/mol
e -321 kJ/mol
e =741 kJ/mol

U=-411-[108+ 495 + 2(242) +(-394)] = - 741 kJI/mol
=v® 15. Prediga la geometria de las siguientes moléculas: NF3 y NFs.

C:1s22s?p? @ (
ot @ DD « Trigonal plana y pentagonal
e @ - ' e Piramide triangular y no existe
ous2s7p* (1)) . e Piramide trigonal y pentagonal
P @ OO0 ‘Pirdmide triangular y no existe. NFs no existe ya que el nitrégeno solo tiene
covalencia 3
Newton
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